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Prefácio 


Para o professor 

Filosofia 

Na evolução deste livro, determinados objetivos guiaram nossos esforços. 

O primeiro objetivo está relacionado ao fato de que um livro deve mostrar aos estudantes a importância da 
química em suas principais áreas de estudo, bem como em seu cotidiano. Achamos que os estudantes ficam mais 
entusiasmados em aprender química quando vêem a importância da disciplina em seus próprios objetivos e inte- 
resses. Com isso em mente, incluímos aplicações interessantes e significativas da química. Ao mesmo tempo, o li- 
vro fornece a base da química moderna que os estudantes precisam para atender aos seus interesses profissionais 
e, quando for o caso, se preparar para cursos de química mais avançados. 

O segundo objetivo: queremos que os estudantes vejam não apenas que a química fornece a base para muito do 
que acontece no mundo, mas também que ela é uma ciência vital, em contínuo desenvolvimento. Assim, mantive- 
mos o livro atualizado em termos de novos conceitos e aplicações e tentamos transmitir o entusiasmo da área. 

O terceiro objetivo está ligado ao fato de que sentimos que, se o livro tem como meta apoiar efetivamente o pro- 
fessor, ele deve ser dirigido aos estudantes. Assim, procuramos manter o texto claro e interessante, bastante ilus- 
trado. Além disso, fornecemos inúmeros elementos de auxílio para os estudantes, entre eles descrições de 
estratégias de resolução de problemas cuidadosamente alocadas. Em conjunto, temos mais de cem anos de expe- 
riência como professores. Esperamos que isso esteja evidente na escolha dos exemplos. 

Organização 

Nesta edição, os primeiros cinco capítulos oferecem uma visão bastante macroscópica e fenomenológica da 
química. Os conceitos básicos abordados — como nomenclatura, estequiometria e termoquímica — fornecem os 
fundamentos necessários para muitos experimentos de laboratório normalmente realizados em química geral. 
Achamos que uma introdução antecipada da termoquímica é importante porque muitos entendimentos dos pro- 
cessos químicos são baseados nas considerações de variação de energia. A termoquímica também é relevante 
quando abordamos as entalpias de ligação. 

Os quatro capítulos seguintes (capítulos 6 a 9) tratam de estrutura eletrônica e ligação. O foco muda, então, 
para o próximo nível de organização da matéria: estados da matéria (capítulos 10 e 11) e soluções (Capítulo 13). 
Esta parte também possui um capítulo de aplicações na química dos materiais modernos (Capítulo 12), que se ba- 
seia no entendimento dos estudantes sobre ligação química e interações intermoleculares. 

Os sete capítulos seguintes examinam os fatores que determinam a velocidade e a extensão das reações quími- 
cas: cinética (Capítulo 14), equilíbrios (capítulos 15 a 17), termodinâmica (Capítulo 19) e eletroquímica (Capítulo 
20). Nesta parte também está incluso um capítulo sobre química ambiental (Capítulo 18), no qual os conceitos de- 
senvolvidos nos capítulos anteriores são aplicados em um debate sobre a atmosfera e a hidrosfera. 

Após uma discussão sobre química nuclear (Capítulo 21), vêem os quatro capítulos finais, que examinam a 
química dos não-metais, a química dos metais, a química orgânica e a bioquímica (capítulos 22 a 25). Estes capítu- 
los estão desenvolvidos de maneira paralela e podem ser abordados em qualquer ordem. 

Nossa seqüência de capítulos segue uma organização de certa maneira padrão, mas sabemos que nem todos os 
professores ensinam os tópicos exatamente na ordem em que escolhemos. Assim, asseguramos que os professores 
possam fazer variações na seqüência de ensino sem prejuízo da compreensão dos estudantes. Em particular, mui- 
tos professores preferem abordar gases (Capítulo 10) após estequiometria ou termoquímica, em vez de juntamente 
com estados da matéria. O capítulo sobre gases foi escrito de modo a permitir essa variação sem interrupção no flu- 
xo do material. E possível também discutir o balanceamento de equações redox (seções 20.1 e 20.2) antecipada- 
mente, após a introdução das reações redox na Seção 4.4. Há ainda professores que preferem abordar química 
orgânica (Capítulo 25) logo após ligações (Capítulo 9); com exceção da estereoquímica, introduzida na Seção 24.3, 
essa mudança também não acarreta nenhum problema. 
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Tentamos sempre iniciar os estudantes na química orgânica e na química inorgânica descritivas integrando 
exemplos por todo o livro. Você encontrará exemplos pertinentes e relevantes da química 'real' em todos os capítu- 
los, como meio de ilustrar os princípios e as aplicações. Alguns capítulos, naturalmente, abordam de maneira mais 
direta as propriedades dos elementos e seus compostos, em especial os capítulos 4, 7, 12, 18 e 22 a 25. Incorporamos 
também química orgânica e química inorgânica descritivas nos exercícios de final de capítulo. 

Mudanças nesta edição 

Nosso principal objetivo na nona edição foi reforçar um livro já forte e, ao mesmo tempo, manter seu estilo efi- 
ciente. Os pontos fortes tradicionais de Química: a ciência central incluem clareza, exatidão e aceitação científicas, 
exercícios de final de capítulo relevantes e consistência no nível de abrangência. Ao fazer as mudanças desta edi- 
ção, levamos em consideração os comentários recebidos de professores e estudantes que utilizaram a edição ante- 
rior. Os estudantes gostam da linguagem acessível do livro, e preservamos esse estilo na nona edição. As seções 
que pareciam mais difíceis para eles foram, em muitos casos, reescritas e intensificadas com melhores ilustrações. 
Para tomar o livro mais fácil de ser usado pelos estudantes, buscamos uma diagramação ainda mais aberta e limpa. 

Também continuamos a intensificar as ilustrações a fim de transmitir melhor a beleza e os conceitos da química 
para os estudantes. O maior uso de ilustrações moleculares geradas em computador fornece aos estudantes uma 
noção mais aprofundada da arquitetura molecular por meio de representações de esfera e palito e de preenchi- 
mento de espaço das moléculas. Além disso, adicionamos mapas de distribuição de cargas em casos selecionados, 
nos quais acreditamos que eles possam contribuir para o entendimento dos estudantes. Continuamos ainda a dar 
ênfase às representações tridimensionais nas nossas ilustrações. Nosso objetivo permanece sendo o uso de cores e 
fotos para enfatizar pontos importantes, focar a atenção do aluno e dar ao livro uma aparência despojada e convi- 
dativa. 

Enfatizamos o aprendizado orientado ao conceito por todo o livro. Uma nova característica presente nesta edição 
é a seção "O que está por vir" na abertura de cada capítulo. Essa seção oferece aos estudantes uma breve visão das 
principais idéias e relações que o capítulo abordará. Esperamos que, com isso, os estudantes iniciem o estudo dos ca- 
pítulos com mais confiança, por terem uma noção da direção que seus estudos tomarão. Os elos de conceito ( oae ) 
continuam a fornecer referências cruzadas, fáceis de serem visualizadas, para materiais pertinentes abordados an- 
teriormente. A seção "Estratégias na química", que ajuda os estudantes na resolução de problemas e os faz 'pensar 
como químicos', permanece como uma importante característica. Adicionamos mais questões conceituais aos 
exercícios de final de capítulo. Os exercícios cumulativos, que dão aos estudantes a oportunidade de resolver pro- 
blemas mais desafiadores, integrando os conceitos do capítulo com os tratados em capítulos anteriores, também 
cresceram em número. 

O livro está bastante atualizado. Referências a acontecimentos recentes ajudam os estudantes a relacionar seus 
estudos de química com suas experiências de vida cotidianas. Novos ensaios nas bem recebidas seções "A química 
no trabalho" e "A química e a vida" enfatizam os acontecimentos mundiais, as descobertas científicas e os avanços 
médicos que se sucederam desde a publicação da oitava edição. Mantivemos nosso foco nos aspectos positivos da 
química, sem deixar de lado os problemas que podem surgir em um mundo tecnológico em crescimento. Nosso 
objetivo é ajudar os estudantes a compreender a perspectiva do mundo real da química e o modo como a química 
afeta sua vida. 

Você também verá que: 

• Revisamos os exercícios de final de capítulo, com foco especial nos exercícios cuja numeração está em preto. 

• Conduzimos a estratégia de resolução de problemas em etapas — Análise, Planejamento, Resolução e Con- 
ferência — na maioria dos exercícios 'Como fazer' do livro, a fim de fornecermos um guia adicional na reso- 
lução de problemas. 

• Adicionamos estratégias de resolução de problemas em 'Como fazer' selecionados, que realçam os cálculos 
matemáticos para ensinar aos estudantes como realizá-los melhor. 

• Revimos e revisamos todos os capítulos com base nas sugestões de revisores e usuários. Por exemplo: 

- Adicionamos uma breve introdução à química orgânica no Capítulo 2. 

- Melhoramos a apresentação da primeira lei da termodinâmica no Capítulo 5. 

- Expandimos a abordagem de supercondutividade no Capítulo 12. 

- Revisamos o tratamento introdutório de equilíbrio, eliminando a distinção artificial entre constantes de 
equilíbrio nos gases e na fase aquosa. 

- Melhoramos o tratamento de compostos de coordenação no Capítulo 24. 
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Para o estudante 


A nona edição de Química: a ciência central foi escrita para iniciá-lo na química moderna. Nesses muitos anos 
que praticamos a química, descobrimos que ela é um desafio intelectual estimulante e uma porção extraordinaria- 
mente rica e variada de nossa herança cultural. Esperamos que, à medida que avance em seus estudos, você com- 
partilhe conosco desse entusiasmo. Esperamos também que você perceba a importância da química no seu 
dia-a-dia. Como autores, somos verdadeiramente encarregados por seu professor a ajudá-lo a aprender química. 
Com base nos comentários dos estudantes e dos professores que usaram este livro nas edições anteriores, acredita- 
mos que fizemos um bom trabalho. Naturalmente, esperamos que o livro continue a evoluir em suas edições futu- 
ras. Convidamos você a escrever para nós, nos dizendo o que acha do livro, de forma que saibamos onde podemos 
contribuir mais. Gostaríamos de saber também de quaisquer pontos fracos, de modo que possamos melhorar ain- 
da mais o livro em edições subseqüentes. Nossos endereços são fornecidos no final do prefácio. 

Conselhos para aprender e estudar química 

Aprender química exige tanto a assimilação de muitos conceitos novos quanto o desenvolvimento de habilida- 
des analíticas. Neste livro, fornecemos a você numerosas ferramentas para ajudá-lo a ter sucesso em ambos os casos. 

A medida que prosseguir em seu curso de química, você deve desenvolver bons hábitos de estudo para aju- 
dá-lo no processo de aprendizado. Oferecemos as dicas a seguir para que tenha sucesso em seu estudo em química: 

Não fique para trás! No seu curso de química, novos tópicos serão baseados em materiais já apresentados. Se 
você não se mantiver em dia com a leitura e a resolução de problemas, achará muito mais difícil acompanhar as au- 
las e as abordagens dos tópicos atuais. Simplesmente se preparar na véspera das provas tem se mostrado uma ma- 
neira ineficiente para estudar qualquer assunto, inclusive química. 

Foque seu estudo! A quantidade de informações que você vai receber em seu curso de química pode parecer al- 
gumas vezes excessiva. E essencial reconhecer os conceitos e as habilidades particularmente importantes. Ouça 
atentamente as orientações e as ênfases fornecidas pelos seus professores. Preste atenção às habilidades reforçadas 
nos 'Como fazer'. Observe as sentenças em itálico no decorrer do livro e estude os conceitos apresentados no resu- 
mo dos capítulos. 

Mantenha boas notas de aula. Suas notas de aula lhe fornecerão registros claros e concisos do que seu professor 
considera importante. Use suas notas de aula em conjunto com este livro — essa é a melhor maneira de determinar 
qual material estudar. 

Leia rapidamente os tópicos do livro antes de eles serem discutidos em aula. Ler um tópico antes da aula tornará mais 
fácil para você tomar boas notas. Primeiro, leia a introdução e o resumo. Em seguida, leia rapidamente todo o capí- 
tulo, pulando os 'Como fazer' e as seções suplementares. Preste atenção no título das seções e subseções, que dão a 
você uma idéia do objetivo dos tópicos. Tente evitar pensar que você deve aprender e entender de uma vez só. 

Depois da aula, leia cuidadosamente os tópicos discutidos. Você provavelmente precisará ler o material determinado 
mais de uma vez para dominá-lo. A medida que você for lendo esse material, preste atenção nos conceitos apresen- 
tados e nas aplicações desses conceitos nos exercícios 'Como fazer'. Assim que achar que entendeu o 'Como fazer', 
resolva o exercício 'Pratique' que o acompanha. No decorrer do livro, você encontrará exercícios 'Como fazer espe- 
cial'. Esses exercícios são desenvolvidos para ajudá-lo a ver como os conceitos e os métodos aprendidos nos capítu- 
los anteriores podem ser unidos a materiais recentemente aprendidos. 

Aprenda a linguagem da química. Ao estudar química, você encontrará muitas palavras novas. E importante 
prestar atenção nessas palavras e saber seu significado ou a entidade à qual elas se referem. Saber identificar subs- 
tâncias químicas a partir de seu nome é uma habilidade importante, que pode ajudá-lo a não cometer erros nas 
provas. 

Esforce- se em todos os exercícios de final de capítulo. Resolver os exercícios selecionados por seu professor oferece a 
prática necessária para relembrar e usar as idéias essenciais do capítulo. Você não pode aprender simplesmente 
pela observação — deve ser um participante. Se ficar enroscado em um exercício, procure a ajuda de seu professor, 
de seu monitor ou de um outro estudante. Gastar mais de 20 minutos em um único exercício raramente é eficiente, 
a menos que você saiba que ele é de fato desafiador. 

Faça uso do site. Algumas coisas são mais fáceis de aprender pela descoberta, ao passo que outras são mais bem 
demonstradas em três dimensões. Use o Companion Website deste livro e passe boa parte de seu tempo em conta- 
to com a química. 

Em resumo, é preciso trabalhar duro, estudar de maneira eficiente e usar as ferramentas disponíveis para você, 
entre elas este livro. Queremos ajudá-lo a aprender mais sobre o mundo da química e a compreender por que ela é 
a ciência central. 
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Materiais adicionais 


No Companion Website deste livro (www.prenhall.com/brown_br), professores e estudantes têm acesso a di- 
versos materiais adicionais que facilitam tanto a exposição das aulas como o processo de aprendizado. 

Para os professores 

• Manual de soluções em inglês. 

• Transparências em PowerPoint. 

As transparências e o manual de soluções são protegidos por senha. Para ter acesso a eles, o professor que ado- 
ta o livro deve entrar em contato com seu representante Pearson ou enviar um e-mail para universitarios@pearso- 
ned.com. 

Para os estudantes 

• Exercícios autocorrigíveis. 

• Inúmeros exercícios em inglês, divididos por capítulos para facilitar o aprendizado. 

• Diversos recursos visuais, que incluem filmes, modelos 3D, atividades, animações e visualização de molé- 
culas. 

• Todos os apêndices referenciados no livro, bem como um glossário e as respostas dos exercícios selecionados 
do livro-texto. 
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chamadas elementos. Ao longo deste texto, buscaremos relacionar as propriedades da matéria com a composição, 
isto é, aos elementos específicos que ela contém. 

A química também proporciona uma base para a compreensão das propriedades da malérin em termos de áto- 
mos, que são suas partículas infinitamente pequenas. Cada elemento é composto de um único tipo de átomo. Vere- 
mos que as propriedades da matéria relacionam-se não apenas aos tipos de átomos que ela contém {ayittposiçfio), 
mas também aos arranjos desses átomos (estrutura). 

Os átomos podem se combinar para formar moléculas nas quais dois ou mais átomos estão ligados de forma 
específica. No decorrer deste livro você verá moléculas representadas por esferas coloridas para demonstrar como 
seus átomos componentes conectam-se entre si (Figura 1.1 ). A cor simplesmente pruporriona um meio convenien- 
te de se distinguir os átomos de diferentes elementos. As moléculas de etanoi e etilenoglicol, representadas na Fi- 
gura 1 .1, diferem de alguma maneira na composição. O etanoi contêm unia esfera vermelha, a qual representa um 
átomo de oxigênio, enquanto o etilenoglicol contém duas esferas vermelhas. 

Mesmo diferenças aparentemente insignificantes na composição ou na estrutura das moléculas podem causar 
diferenças profundas em suas propriedades. O etanoi, também chamado de álcool de cereais, é o álcool presente 
em bebidas como cerveja e vinho. O etilenoglicol, por outro lado, é um liquido 
viscoso usado como aditivo automotivo anticongelante. As propriedades des- 
sas duas substâncias diferem em vários aspectos, incluindo as temperaturas 
nas quais elas congelam e evaporam. Um dos desafios dos químicos é alterar 
as moléculas de maneira controlada, criando novas substâncias com proprie- 
dades diferentes. 

Toda mudança no mundo observável — de água fervente a trocas que ocorrem á medida que nossos organis- 
mos combalem as viroses invasoras — tem sua base no mundo não observ ável dos átomos e moléculas. Assim, à 
medida que prosseguirmos com nosso estudo sobre química, perceberemos que estamos pensando em dois uni- 
versos: o universo mncmcópico de objetos de tamanho normal ( macro = grande) e o universo submicroscópico dos 
átomos. Realizamos nossas observações no universo macroscópico com nossa percepção cotidiana — no laboratório 
e ao nosso redor. Entretanto, para entender esse universo devemos visualizar como os átomos se comportam. 

Por que estudar química? 

A química fornece explicações importantes sobre nosso mundo e como ele funciona. É uma ciência extrema- 
mente prática que tem grande impacto no dia-a-dia. De fato, a química encontra-se próxima do cerne de vários 
problemas que preocupam a todos: melhoria no tratamento da saúde, conservação dos recursos naturais, proteção 
do meio ambiente e suprimento de nossas necessidades diárias de alimentos, vestuário e moradia. Usando a quí- 
mica, descobrimos medicamentos que melhoram a saúde e prolongam vidas. Aumentamos a produção de 
alimentos por meio do desenvolvimento de fertilizantes e pesticidas. Criamos plásticos c outros materiais que são 
usados em todas as áreas, infelizmente, alguns produlos químicos apresentam grande potencial de causar dano ã 


(a) Oxigénio 


(c) Dióxido dc carbono (e) Etilenoglicol (f) Aspirina 

Figura 1.1 Modelos moleculares. As esferas brancas, pretas e vermelhas representam, respectivamente, os átomos de 
hidrogénio, carbono e oxigênio. 








MODELOS 3-D 
Oxigênio. Água, Dióxido de 
carbono, Etanoi, Etilenoglicol, 
Aspirina 
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saúde ou ao meio ambiente. Nosso maior interesse como cidadãos e consumidores conscientes é entender os pro- 
fundos efeitos, tanto positivos quanto negativos, que um produto químico pode provocar e chegar a um consenso 
sobre sua utilização. 

Entretanto, muitos de vocês estão estudando química não apenas para satisfazer curiosidades ou tomar-se 
consumidores ou cidadãos mais informados, mas porque é uma parte indispensável da grade curricular. O curso 
pode ser biologia, engenharia, agronomia, geologia ou qualquer outro. Por que tantos temas diferentes contém um 
vinculo indispensável com a química? A resposta é que a quimica, devido á sua própria natureza, é a ciência central. 
Nossas interações com o mundo material levantam questões básicas sobre os materiais ao nosso redor. Quais as 
suas composições e propriedades? Como eles interagem conosco e com o ambiente? Como, por que e quando eles 
sofrem mudanças? Essas questões sáo importantes quer o material seja parte de chips de alta tecnologia de um 
computador, um pigmento antigo usado por um pintor renascentista ou o D\A que transmite informações genéti- 
cas em nossos organismos (Figura 1.2). A química fornece respostas para essas e outras incontáveis perguntas. 

Estudando química, você aprenderá a usar a linguagem e os conceitos que se têm desenvolvido para descrever 
e melhorar o entendimento da matéria. A linguagem da química é uma linguagem cientifica universal, largamente 
utilizada em outras disciplinas. Além disso, o entendimento do comportamento de átomos e moléculas fornece 
uma larga compreensão de outras áreas da dência moderna, tecnologia e engenharia Por essa razão, a química pro- 
vavelmente terá importante papel no seu futuro. Você estará mais bem preparado se ampliar seu entendimento dos 
princípios químicos, e é nosso objetivo ajudá-lo a alcançar isso. 


1 .2 Classificações da matéria 

Vamos começar nosso estudo da química examinando algumas formas fundamentais de classificar e descrever 
a matéria. As matérias podem ser classificadas de duas maneiras principais: de acordo com seu estado físico (como 
gás, liquido ou sólido) e de acordo com sua composição (como elemento, composto ou mistura). 

Estados da matéria 

Uma amostra de matéria pode ser um gás, um liquido ou um sólido. Essas três formas de matéria são chama- 
das de estados da matéria, os quais diferem em algumas de suas propriedades observáveis mais simples. Um gás 
(também conhecido como Wfior) não tem volume nem forma definida; mais especificamente assume o volume e a 
forma do recipiente que o contém. Um gás pode ser comprimido, para ocupar um volume menor, ou expandido, 
para ocupar um volume maior. Um líquido tem um volume definido, independentemente do recipiente que o 
contém, mas não tem uma forma definida: assume a forma da parte do recipiente que ele ocupa. Um sólido tem 
tanto forma quanto volume definidos; é rígido. Nem os liquidos nem os sólidos podem ser comprimidos a qual- 
quer escala apreciável. 

As propriedades dos estados podem ser entendidas em nível molecular (Figura 1 .4). Em um gás, as moléculas 
estão muito distantes umas das outras e movem-se com velocidades muito al- 
tas, colidindo repetidamente entre si c contra as paredes do recipicnle. Em um 
líquido, as moléculas estão mais empacotadas, mas ainda se movem rapida- 
mente, permitindo-lhes desviar-se umas das outras; assim, líquidos vertem-se 
farilmenle. Em um sólido, as moléculas estão presas entre si, geralmente com 
arranjos definidos, nos quais elas podem apenas oscilar superficialmente em suas posições fixas. Portanto, sólidos 
têm formas rígidas. 




ANIMAÇAO 

Fases da matéria 



Figura 1.2 (a) Visão de um chip 
de computador no microscópio, 
(b) Pintura renascentista. A virgem 
que lè, de Vittore Carpaccio 
(1472-1 526). (c) Um filamento 
longo de DMA que escapou de 
uma célula danificada de certa 
bactéria. 
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Substâncias puras 

A maioria das formas de matéria que encontramos — por exemplo, o ar que respiramos (um gás), a gasolina 
para carros (um liquido) e as calçadas por onde caminhamos (um sólido) — não são quimicamente puras. Entre- 
tanto, podemos decompor ou separar esses tipos de matéria em substâncias puras diferentes. Lima substância 
pura (em geral, chamada simplesmente de substância) é a matéria que tem propriedades distintas e uma composi- 
ção que nâo varia de amostra para amostra. Água e sal de cozinha comum (cloreto de sódio), componentes básicos 
da água do mar, são exemplos de substâncias puras. 



A química no trabalho 


A química e a indústria química 



A maioria das pessoas está acostumada com produtos quími- 
cos domésticas como os mostrados na Figura 1.3, mas poucos 
percebem o tamanho e a importância da industna química As 
vendas mundiais de produtos químicos e similares produzidos 
nos Estados Unidos totalizam mais de 41X1 bilhões de dólares 
anunlmente. A indústria química emprega mais de 10“ a de todos 
os dentistas e engenheiros e é um importante contribuinte da 
economia norte-americana. 

Quantidades enormes de produtos químicos são produzidas a 
cada ano e servem como maténa-prima para uma variedade de 
usos, incluindo a fabricação de produtos metálicos, plásticos, fer- 
tilizantes, medicamentos, combustíveis, tintas, adesivos, pestiri- 
das, fibras sintéticas, chips para microprocessadores e uma 
infinidade de outros produtos. A Tabela 1.1 relaciona us dez pro- 
dutos quúnicos mais fabricados nos Estados Unidos. .Abordare- 
mos muitas dessas substâncias e sua utilização à medida que 
progredirmos no curso. 

As pessoas formadas em química ocupam uma variedade de 
cargos na indústria, no governo e nas universidades. As que 
trabalham na indústria química têm cargos de químicos laborato- 
riais, realizando experimentos para desenvolver novos produtos 
(pesquisa e desenvolvimento), analisando materiais (controle de 
qualidade) ou auxiliando ns consumidores no uso de produtos 
(vendas c serviços). Outras, com mais experiência ou treinamen- 
to, podem trabalhar como gerentes ou diretores de companhia. 

Existem também carreiras alternativas para as quais um curso de 
química pode prepará-la, como para o magistério, a medicina, a 
pesquisa bioquímica, a ciência da informação, o trabalho com meio 

ambiente, as vendas técnicas ou o trabalho em agências governamentais de fiscalização e leis de patentes. 




"c. - *^3 


Figure 1 .3 Muitos produtos de uso doméstico, 
comercializados nos supermercados, têm 
composições químicas muito comuns. 


I TABELA 11 

05 dez produtos químico* mais ra britados pela iiidmtna química em 2000 ( 

Classificação 

Produto químico 

Fórmula 

Produção em 2000 
(bilhões de libras) 

Principais usos flnals 

1 

Acido sullürico 

HjSO, 

87 

Fertilizantes, fabricação de produtos 
químicos 

2 

Nitrogênio 

Mj 

81 

Fertilizantes 

3 

Oxigênio 

Ox 

55 

Aço, soldagem 

4 

Etileno 

CM, 

55 

Plástícus, anticongelantes 

5 

Cal 

CaO 

44 

Papel, cimento, aço 

6 

Amónia 

NH, 

36 

Fertilizantes 

7 

Propileno 

c,H, 

32 

Plásticos 

8 

Ácido fusiórico 

h,po 4 

26 

Fertilizantes 

9 

Goro 

CL 

26 

Alvejantes, plásticas, purificação de 
água 

10 

Hidróxido de sódio 

NaOH 

24 

Produção de alumínio, sabão 


‘A maioria dos dados e da Chtmical and Ettljmivnng .Ntnrs, 25 jun. 2001. pp. 45. 46 
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Sólido 


Liquido 


Gás 


Figura 1 .4 Os três estados físicos 
da água são vapor de água, água 
líquida e gelo Nesta foto vemos os 
estados líquido e sólido da água. 
Nào podemos ver o vapor de água. 
O que vemos quando olhamos para 
a fumaça ou para as nuvens sào 
gotas minúsculas de água líquida 
dispersas na atmosfera. A visão 
molecular mostra que as moléculas 
no estado sólido sáo arranjadas de 
maneira mais ordenada do que no 
estado líquido. As moléculas no gás 
estão muito mais separadas do que 
no líquido ou no sólido. 


Todas as substâncias são elementos ou compostos. Os elementos nào podem ser decompostos em substâncias 
mais simples. Em nível molecular, cada elemento é composto de somente um tipo de átomo [Figura 15 (a e b)]. 
Compostos são constituídos de dois ou mais elementos, logo eles contêm dois ou mais tipos de átomos [Figura 1.5 
< c)]. A água, por exemplo, é um composto constituído de dois elementos, hidrogênio e oxigênio. A Figura 1.5 (d) 
mostra certa mistura de substâncias. Misturas são combinações de duas ou mais substâncias nas quais cada uma 
mantém sua própria identidade química. 

Elementos 


Na atualidade, existem 114 elementos conhecidos. A abundância desses elementos varia bastante, como mos- 
trado na Figura 1.6. Por exemplo, apenas cinco elementos respondem por mais de 90% da crosta terrestre: oxigé- 
nio, silício, alumínio, ferro e cálcio. Em contrapartida, apenas três elementos (oxigênio, carbono e hidrogênio) 
respondem por mais de 90% da massa do corpo humano. 


• 

• • 
• 


* 

# 

& ^ 

•r.* 

• •> 

li 





(a) Átomos de um 
elemento 


(b) Moléculas de um 
elemento 


(c) Moléculas de um 
composto 


(d) Mistura de elementos 
e um composto 


Figura 1.5 Cada elemento contém um único tipo de átomo. Os elementos podem ser constituídos de átomos individuais, como 
em (a), ou moléculas, como em (b). Os compostos contém dois ou mais átomos diferentes unidos quimicamente, como em (c). 
Jma mistura contém unidades individuais de componentes, mostrado em (d) tanto como átomos quanto como moléculas. 



6 


Química: a ciência central 


Figura 1 .6 Os elementos em 
porcentagem de massa na (a) 
crosta terrestre (incluindo oceanos 
e atmosfera) e (b) no corpo 
humano. 


Cálcio 

3 , 4 % 


Alumínio 

Ferro 7,5% Outms 
4,7“.. 9,2% 



á"** Oxigênio 


Silício 

25,7", 


Outms 

7% 



Crosta terrestre 


Corpo humano 


ía) 


(b) 


T AS ELA 1 .2 Alguns elcmei itos comum e seus símbolos 


Carbono 

C 

Alumínio 

Al 

Ccibre 

Cu (de iuprum) 

Flúor 

F 

Bário 

Ba 

Ferro 

Fe 

Hidrogênio 

H 

Cálcio 

Ca 

Chumbo 

Pb (de pUimbum) 

lodo 

I 

Cloro 

a 

Mercúrio 

Hg (de hmtmrgyrum) 

Nitrogênio 

N 

Hélio 

He 

Potássio 

K (de kalium) 

Oxigênio 

O 

Magnésio 

Mg 

Prata 

Ag (de íirgmtum) 

Fósforo 

P (de phosphorus) 

Platina 

Pt 

Sódio 

Na (de mil num) 

Enxofre 

5 (de aulfiir) 

Silício 

Si 

Estanho 

Sn (de shrnnum) 


Alguns dos elementos mais comuns estão relacionados na Tabela 1 .2, com as abreviaturas químicas — ou sím- 
bolos químicos — usadas para simbolizá-los. Todos os elementos químicos conhecidos e seus símbolos estão rela- 
cionados no encarte deste livro. A tabela na qual o símbolo químico para cada elemento está dentro de um cubículo 
é chamada de tabeln periódica. Na tabela periódica os elementos são organizados em colunas verticais de forma que 
elementos intimamente relacionados são agrupados. Descrevemos essa importante ferramenta com mais detalhe-, 
na Seção 2.5. 

O símbolo de cada elemento consiste de uma ou duas letras, com a primeira maiuscula. Esses símbolos são ge- 
ral mente derivados do nome do elemento em latim. Você precisará saber esses símbolos e aprender outros ã medi- 
da que se deparar com eles no livro. 

Compostos 

A maioria dos elementos pode interagir com outros elementos para formar 
compostos. O gás hidrogénio, por exemplo, incendeia-se em presença do gás 
oxigênio para formar água. Redprocamente, a água pode se decompor nos ele- 
mentos que a compõem com passagem de uma corrente elétrica, como mostra- 
do na Figura 1.7. A água pura, independentemente de sua origem, consiste de 
11% de hidrogênio e 89% de oxigênio por massa. Essa composição macroscó- 
pica corresponde à composição molecular, que consiste de dois átomos de hidro- 
génio combinados com um de oxigénio. Como visto na Tabela 1.3, as proprieda- 
des da água não mantêm nenhuma semelhança com as dos elementos que a 
compõem. Hidrogênio, oxigênio e água são substâncias distintas. 

A observ ação de que a composição elementar de um composto puro é sem- 
pre a mesma é conhedda como lei da composição constante (ou lei das propor- 
ções definitivas). Ela foi divulgada primeiro pelo químico francês Joseph Louis 
Proust (1754-1826) por volta de 1800. Apesar de essa lei ser conhecida há mais 
de 200 anos, permanece entre algumas pessoas a crença geral de que existe uma 
diferença básica entre compostos preparados em laboratório e soas correspon- 
dentes encontrados na natureza. Entretanto, um composto puro tem a mesma 
composição e propriedades índependentemente de sua origem. Tanto os quí- 
micos como a natureza têm de usar os mesmos elementos e trabalhar sob as 
mesmas leis naturais. Quando dois materiais diferem na composição e nas propriedades, sabemos que são constituí- 
dos de compostos diferentes ou que eles diferem na pureza. 





Figura 1.7 A água decompóe-se 
em seus elementos constituintes, 
hidrogénio e oxigênio, quando 
uma corrente elétrica direta passa 
por ela. O volume de hidrogênio (à 
direita) é duas vezes maior que o 
volume do oxigénio (ã esquerda). 
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TABELA 1 .3 Comparação entre agua, hidrogénio e oxigênio 



Água 

Hidrogênio 

Oxigénio 

A ANIMAÇÃO 

Estado" 

Ponto de ebulição normal 
Densidade* 

Combustão 

Líquido 
100 T C 
1,00 g/mL 
Não 

Gás 

-253 “C 
0,084 g/L 
Sim 

Gás 
-183 “C 
1,33 g/L 
Não 

JJl üetrólise da água 


A temperatura ambiente e pressão atmosférica. (Vêjã S<<Ao 10.2) 

Misturas 

A maioria das matérias que encontramos consiste de misturas de diferentes substâncias. Cada substância em 
uma mistura mantém sua própria identidade química e, consequentemente, suas próprias propriedades. Enquan- 
to substâncias puras têm composições fixas, as composições das misturas podem variar. Uma xícara de café adoça- 
do, por exemplo, pode conter pouco ou muito açúcar. As substâncias que compõem uma mistura (como açúcar e 
água) são chamadas componentes da mistura. 

Algumas misturas, como areia, pedra e madeira, não têm a mesma composição, propriedades e aparência por 
toda a mistura. Elas são heterogêneos [Figura 1.8 (a)]. Misturas que são uniformes são homogêneas. O ar é uma mistu- 
ra homogénea das substâncias gasosas nitrogénio, oxigénio e menores quantidades de outras substâncias. O nitro- 
gênio no ar tem todas as propriedades que o nitrogênio puro porque tanto a substância pura quanto a mistura 
contêm as mesmas moléculas de nitrogénio. Sal, açúcar e muitas outras substâncias dissolvem-se em água para 
rormar misturas homogêneas [Figura 1 .8 (b)[. Elas são também chamadas de soluções. A Figura 1.9 resume a clas- 
sificação da matéria em elementos, compostos e misturas. 




Figura 1 .8 (a) Muitos materiais 
comuns, incluindo pedras, são 
heterogêneos. Esta foto tirada de 
perto é de malaquita, um mineral 
de cobre, (b) Misturas 
homogêneas são chamadas de 
soluções. Muitas substâncias, 
incluindo o sólido azul mostrado 
nesta foto (sulfato de cobre), 
dissolvem-se em água para formar 
soluções. 


(a) 


(b) 


COMO FAZER 1.1 

O 'ouro branco' usado em jóias contém dois elementos, ouro e paládio. Duas amostras distintas de ouro branco dife- 
rem em relação às quantidades de ouro e paládio que contêm. Ambas apresentam composição uniforme. Sem saber 
mais nada sobre os materiais, como você classificaria o ouro branco? 

Solução Vamos usar o esquema mostrado na Figura 1.9 a seguir. Uma vez que o material é uniforme, ele é 
homogêneo. Uma vez que sua composição varia de uma amostra para a outra, não pode ser um composto. 
Contrariamente, tem de ser uma mistura homogênea. Pode ser dito que ouro e paládio formam uma solução sólida. 

PRATIQUE 

A aspirina é composta de 60,0“:. de carbono, 4,5“;. de hidrogênio e 35,5' 'o de oxigênio por massa, independentemente 
de sua origem. A aspirina é uma mistura ou um composto? 

Resposta: um composto porque sua composição é constante. 
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ANIMAÇÃO 

Cúsiificação da matéria 



composição 

variável? 



Na o rocie ser separada 

em substãnaas 
mais simples? 


Elemento 



Sim 



Composto 


Mistura 

homogênea 

(soluçAo) 


Figura 1.9 Esquema de classificação da matéria. Em nível químico, toda matéria é 
classificada basicamente como elementos ou compostos. 


1 .3 Propriedades da matéria 

Toda substância tem um conjunto único de propriedades — características que nos permitem reconhecê-las e 
distingui-las de outras substâncias. Por exemplo, as propriedades relacionadas na Tabela 1.3 permitem-nos dife- 
renciar entre hidrogênio, oxigênio e água. As propriedades da matéria podem ser classificadas como físicas ou quí- 
micas. As propriedades físicas podem ser medidas sem alterar a identidade e a composição das substâncias. Essas 
propriedades incluem cor, odor, densidade, ponto de fusão, ponto de ebulição e dureza. As propriedades quími- 
cas descrevem como uma substância pode se alterar ou reagir para formar outras. Uma propriedade química co- 
mum é a capacidade de sofrer combustão, ou seja, de queimar-se na presença de oxigênio. 

Algumas propriedades — como temperatura, ponto de fusão e densidade - não dependem da quantidade de 
amostra analisada. Essas propriedades, chamadas propriedades intensivas, são particularmente úteis na química 
porque muitas podem ser usadas para identificar substâncias. As propriedades extensivas das substâncias depen- 
dem da quantidade de amostra e incluem medidas de massa e volume. Elas estào relacionadas com quantidade de 
substância presente. 

Mudanças físicas e químicas 

Do mesmo modo que suas propriedades, as mudanças que as substâncias sofrem podem ser classificadas 
como físicas ou químicas. Durante as mudanças físicas uma substância apresenta alteração em sua aparência fí- 
sica, mas não em sua composição. A evaporação da água é uma mudança física. Quando a água evapora, ela pas- 
sa do estado líquido para o gasoso, mas é ainda composta de moléculas de água, como representado 
anteriormente na Figura 1.4. Todas as mudanças de estado (por exemplo, de líquido para gás ou de liquido para 
sólido) são mudanças físicas. 
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Figura 1.10 Em reações 
químicas, as identidades das 
substâncias mudam. Neste caso, 
uma mistura de hidrogênio e 
oxigênio sofre uma mudança 
química para formar água. 


\'as mudanças químicas (também chamadas de reações químicas) uma substância é transformada em uma 
'tància quimicamente diferente. Quando o hidrogénio queima no ar, por exemplo, sofre uma mudança quimi- 
- r irque combina-se com oxigênio para formar água. Uma visão cm nível molecular desse processo está repre- 

- :ada na Figura 1.10. 

Mudanças químicas podem ser dramáticas. No relato a seguir, Ira Remsen, autor de um livro popular de quí- 
~ : publicado em 1901, descreveu sua primeira experiência com reações químicas. A reação química que ele ob- 

- ou é mostrada na Figura 1.11. 

\o ler um livro de química, deparei com a seguinte afirmação: "ácido nítrico age sobre o cobre" e resolvi ver o 
significava. Tendo conseguido um pouco de ácido nítrico, queria apenas compreender o que a palavra 
j r sobre' significava. Em prol do conhecimento, estava disposto a desperdiçar uma das poucas moedas de cobre 
tinha. Coloquei uma delas na mesa, abri uma garrafa com a etiqueta 'ácido nítrico', derramei um pouco do lí- 
no cobre e me preparei para observ ar. Mas o que foi essa coisa extraordinária que presenciei? A moeda já H- 
~ - j se transformado, e não foi uma pequena transformação. Um liquido azul-esverdeado espumou e lançou 
iça sobre a moeda e a mesa. O ar ficou vermelho-escuro. Como poderia parar isso? Tentei pegar a moeda e 
» ca-la pela janela. Aprendi outro fato: ácido nítrico age sobre os dedos. A dor conduziu-me para outro experimen- 
-30 premeditado. Esfreguei meus dedos na calça e descobri que ácido nítrico age sobre calças. Esta foi a expe- 
- -na mais impressionante que já fiz. Mesmo agora, falo disso com preocupação. Foi assustador para mim. 

■r amente a única maneira de entender esses notáveis tipos de ação é observando os resultados, cxperimentan- 
71* -rabalhando em laboratório. 



(a) (b) (c) 

: oura 1.11 A reação química entre uma moeda de cobre de um centavo norte-americana e ácido nítrico. O cobre 
do produz a solução azul-esverdeada; o gás marrom avermelhado é dióxido de nitrogênio. 
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Figura 1.12 Separação por 
filtração. Uma mistura de um 
sólido e um líquido é derramada 
através de um filtro de porosidade 
média, neste caso, papel. O liquido 
passa pelo papel enquanto o sólido 
é retido por ele. 



FILME 

Misturas c compostos 



(a) 


(b) 


Separação de misturas 

Uma vez que cada componente de uma mistura mantém suas propriedades, podemos separar uma mistura 
em seus componentes, tirando vantagem das diferenças em suas propriedades. Por exemplo, uma mistura hetero- 
gênea de limalha de ferro e de ouro pode ser separada uma a uma pela cor do ferro e do ouro. Um modo menos tra- 
balhoso seria o uso de um ímã para atrair as limalhas de ferro, deixando o ouro para trás. Podemos também tirar 
vantagem de uma diferença química importante existente entre eles: muitos ácidos dissolvem o ferro, mas não o 
ouro. Assim, se colocássemos a mistura em ácido apropriado, o ferro se dissolveria e o ouro seria ignorado. Os 
dois poderiam então ser separados par filtração, procedimento ilustrado na Figura 1.12. Teríamos de usar outras re- 
ações químicas, as quais aprenderemos mais tarde, para transformar o ferro dissolvido em metal. 

Podemos separar misturas homogêneas em seus componentes de maneira análoga. Por exemplo, a água tem 
um ponto de ebulição maior do que o do sal de cozinha; ela é mais volátil. Se fervermos uma solução de sal em água, 
a água, que é mais volátil, evapora, e o do sal é ignorado. O vapor de água é convertido de volta à forma líquida nas 
paredes do condensador {Figura 1.13). Esse processo é chamado destilação. 


Figura 1.13 Uma aparelho 
simples para a separação de uma 
solução de cloreto de sódio (água 
salgada) em seus componentes. 
Ao ferver a solução, a água 
evaporada condensa-se e é, então, 
coletada em um frasco receptor. 
Depois de toda a água ter sido 
evaporada, o cloreto de sódio 
puro permanece no frasco de 
aquecimento. 



ANIMAÇÃO 

Destilação de água salgada 






Capitulo 1 Introdução: matéria e medidas 


11 


4 




(•) (b) 

-•gura 1.14 Separação por cromatografia de papel da tinta de caneta em dois componentes, (a) A água começa a 
:-r no papel, (b) A água move-se acima da marca de tinta de caneta, dissolvendo seus diferentes componentes em 
: frentes proporções, (c) A água separou a tinta em seus diferentes componentes. 


As diferentes capacidades das substâncias em aderir às superfícies de vá- £ fume 
- sólidos, como papel e amido, podem ser usadas para separar misturas. Cromatografia de papel de tinta 

é a base da cromatografia (literalmente 'a escrita das cores'), uma técnica ' de cane,a 
■ pode dar resultados maravilhosos e dramáticos. Um exemplo de separação croma tográfica de tinta de caneta é 
strado na Figura 1.14. 



Um olhar mais de perto 


O método científico 


- química é uma ciência experimentai. Nia atualidade, a 
: . de usar experimentos para entender a natureza parece 
a- padrão natural de pensamento para nós, mas houve 
— na época, antes do século XVII, que os experimentos rara- 

- rnte eram utilizados. Os gregos antigos, por exemplo, não 
•ntavam com eles para testar suas idéias. 

E mborô dois cientistas diferentes dificilmente abordem o 

- .sino problema exatamente do mesmo modo, existem al- 
e-mas diretrizes para a prática da ciência, que vêm a ser co- 

::das como método cientifico. Essas diretrizes estão 
-uemalizadas na Figura 1.15. Começamos coletando in- 
-mações, ou Judos, observando e experimentando. Entre- 
tanto, a coleta de informações não é o objetivo final. O 
■ -ito é encontrar um padrão ou significado de regras em 
-- is observações e entender a origem dessas regras. 

■. medida que realizamos nossos experimentos, podemos 
: — cçar a ver padrões que nos levem a uma taitatiiHi deex- 

- - ou hipótese, que nos direciona no planejamento de 


experimentos posteriores. Eventualmente, podemos ser ca- 
pazes de unir um grande número de informações em uma 
única sentença ou equação e chamá-la de lei cientifica. Lei 
cientifica i uma sentença verbal concisa ou urim equação mate- 
mática que resume grande variedade de observações e experiências. 
Temos a tendência de pensar nas leis da natureza como 
regras básicas segundo as quais esta opera. Entretanto, não é 
que a matéria obedeça às leis da natureza; mais especifica- 
mente, as leis da natureza descrevem o comportamento da 
matéria. 

Em muitos estágios de nossos estudos, poderemos pro- 
por explicações de por que a natureza se comporta de certa 
maneira em particular Se uma hipótese é suficientemente 
geral e é continuamente efetiva em prever fatos que ainda 
serão observados, é chamada de teoria ou modelo. Teoria é 
uma explicação dos princípios gerais de certos fenômenos, com 
considerúivl evidência au fatos para suportá-la. Por exemplo, a 
teoria de Einstein sobre a relatividade foi uma maneira nova 


Observações 

Encontrar padrões, 

Formular e 


e experimentos 

tendências e leis 

testar hipóteses 


Tt- 





Figura 1.15 O método cientifico é uma abordagem geral de problemas que 
envolvem observar, procurar padrões nas observações, formular hipóteses para explicar 
as observações e testá-las em experimentos posteriores. Essas hipóteses que resistem a 
tais testes e mostram-se úteis em explicar ou prever um comportamento tornam-se 
conhecidas como teorias. 
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e revolucionária de se pensar sobre o espaço t? o tempo. 
Entretanto, fed mais do que apenas uma simples hipótese 
porque era possível usá-la para lazer previsões que podiam 
ser testadas experimentalmente. Quando esses experimen- 
tos íoram realizados, os resultados em geral estavam de 
acordo com as previsões e nân eram explicados por teorias 
anteriores de tempo e espaço baseadas no trabalho de New- 
ton. Portanto, a excelente teoria da relatividade foi ampara- 
da, mas não provada, Na realidade, nunca podemos provar 
que uma teoria está absolutnmente correia. 

À medida que prosseguirmos, raramente teremos a 
oportunidade de discutir as dúvidas, os conflitos, a dis- 
cordância de pontos de vista e a revolução de percepção 


que nos levaram as idéias atuais. lYecisamos estar atentos 
ao fato de que apenas porque sabemos decifrar os resulta- 
dos da ciência tão eficazmente em livros não significa que 
o progresso científico seja regular, certo e previsível. 
Algumas das idéias que apresentamos neste livro levaram 
séculos para ser desenvolvidas e envolveram grande mi- 
mero de cientistas. Adquirimos nosso entendimento do 
mundo natural apoiando-nos nas obras dos cientistas 
que nos precederam. Tire vantagem desse entendimento. 
Conforme for estudando, exercite sua imaginação. Não te- 
nha medo de fazer perguntas audazes quando das vierem 
à sua mente Você pode ficar encantado com o que vai des- 
cobrir. 


1 .4 Unidades de medida 


Muitas propriedades da matéria são quantitativas; isto é, são associadas a números. Quando um número repre- 
senta uma medida quantitativa, as unidades de grandeza devem sempre ser especificadas. Dizer que o compri- 
mento de um lápis é 17,5 não significa nada Dizer que é 17,5 centímetros descreve adequadamente seu 
comprimento. As unidades usadas em medidas científicas são as do sistema métrico. 

O sistema métrico, desenvolvido inicialmente na França, no final do século XVIII, é usado como o sistema de 
medidas na maioria dos países do mundo. Vários países adotam o sistema inglês de medidas, embora o uso do sis- 
tema métrico esteja se tomando cada vez mais comum nesses países. 

Unidades SI 

Em 1960, chegou-se a um acordo internacional especificando uma escolha particular de unidades métricas 
para uso em medidas cientificas. Essas unidades preferenciais são chamadas unidades SI, abreviatura de Systèm e 
International d' Uni tés. O sistema SI tem sete unidades básicas das quais todas as outras são derivadas. A Tabela 1.4 re- 
laciona essas unidades básicas e seus símbolos. Neste capítulo abordaremos as unidades básicas de comprimento, 
massa e temperatura. 

Os prefixos são usados para indicar frações decimais ou múltiplos de várias unidades. Por exemplo, o prefixo mili- 
representa uma fração 10 1 da unidade: um miligrama (mg) é 10"' grama (g), um milímetro (mm) é 10 ' metro (m) e 
assim por diante. Os prefixos empregados com mais frequência em química estão relacionados na Tabela 1.5. Ao 
usar o sistema SI e resolver os exercícios deste livro, é preciso saber utüi 2 ar notação exponencial. Se você não esta 
familiarizado com esse conceito ou quer revisá-lo, recorra ao Apêndice A.l. 

Apesar de unidades tora do SI estarem sendo abandonadas, ainda existem algumas que são frequentemente 
usadas pelos dentistas. Sempre que depararmos com uma unidade fora do SI pela primeira vez, a unidade 51 cor- 
reta será dada. 

Comprimento e massa 

A unidade SI básica de comprimento é o metro (m). As relações entre as unidades dos sistemas inglês e métrico 
que usaremos com mais freqüência neste livro estão no encarte. Na Seção 1.6 abordaremos como converter unida- 
des do sistema inglês para o sistema métrico e vice-versa. 


I TABELA 1 .4 Unidades SI básicas 

Grandeza física 

Nome da unidade 

Abreviatura 

Massa 

Quilograma 

kg 

Comprimento 

Metro 

m 

Tempo 

Segundo 

s 

Temperatura 

Kelvin 

K 

Quantidade de matéria 

Mol 

mol 

Corrente elétrica 

Ampere 

A 

Intensidade luminosa 

Candeia 

oá 
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I TABELA 1 .5 

Alguns prefixos usados no sistema métrico j 

Prefixo 

Abreviatura 

Significado 

Exemplo 

Giga 

G 

10" 

1 gigâmetro (Gm) = 1 * 10“ m 

Mega 

M 

10" 

1 megámetro (Mm) a 1 x1(T ni 

Quilo 

k 

10 5 

1 quilómetro (km) = 1 x 10’ tn 

Deci 

d 

10' 1 

1 decímetro (dm) = 0,1 m 

Centi 

c 

10' 2 

1 centímetro (cm) = 0,01 m 

Mlli 

m 

10* 

1 milímetro (mm) = 0,001 m 

Micro 

/** 

10"" 

1 micron (um) = 1 *10* m 

Nano 

n 

1C" 

1 nanômetro (nm) = 1 * 10”" m 

Pico 

P 

10' 11 

1 picômetro (ptrt) = 1 * 10" 1 m 

Femto 

f 

10T 15 

1 femtõmetro (tm) = 1 x KT 1 ' m 


* Essa é a letra grega mi. 


Massa 1 é a medida da quantidade de material em um objeto. A unidade Sl básica de massa é o quilograma (kg). 
: ~sa unidade básica é singular uma vez que usa o prefixo quilo-, em vez de usar somente a palavra grama. Obtêm-se 
Liíras unidades para massa adicionando-se prefixos à palavra grama. 

COMO FAZER 1.2 

Qual é o nome dado para a unidade que é igual a (a) 10"“ grama; (b) 10"” segundo; (cl 10' ' metro? 

Solução Em cada caso recorremos à Tabela 1.5 para encontrar o prefixo relacionado a cada fração decimal: 

(a) nanograma, ng; (b) microssegundo, «s; (c) milímetro, mm. 

PRATIQUE 

(a) Qual fração decimal de um segundo corresponde a um picossegundo, ps? (b) Expresse a medida 6,0 x 10' m usando 

um prefixo para substituir a potência de dez. (c) Use a notação exponencial padrão para expressar 3,76 mg em gramas. 

Respostas: (a) IO' 1 ’ s; (b) 6,0 km; (c) 3,76 * 10 ' g. 

"Temperatura 

Compreendemos temperatura como a medida de calor ou frieza de um objeto. De fato, a temperatura determi- 
' a a direção do fluxo de calor. O calor sempre flui espontaneamente de uma substância à temperatura mais alta 
; ara outra à temperatura mais baixa. Logo, sentimos a afluência de energia quando tocamos um objeto quente e sa- 
remos que o objeto está à temperatura mais alta do que a de nossas mãos. 

As escalas de temperatura normalmente empregadas em estudos científicos são Celsius e Kelvin. A escala Celsius 
também empregada no dia-a-dia na maioria dos países. Ela foi originalmente baseada na atribuição de 0 °C ao ponto 
’e congelamento da água e 100 °C ao ponto de ebulição da água no nível do mar (Figura 1.16). 

A escala Kelvin é a escala de temperatura no SI e a unidade Sl de temperatura é o kelvin (K). Historicamente, 
escala Kelvin foi baseada nas propriedades dos gases; sua origem será abordada no Capítulo 10. 0 zero nessa es- 
raia é a temperatura mais baixa que se pode atingir, -273,1 5 °C, uma temperatura conhecida como zera absoluto. As 
-calas Celsius e Kelvin têm unidades de mesmo tamanho - Isto é, um kelvin é do mesmo tamanho que um grau 
Celsius. Assim, as escalas Kelvin e Celsius rclacionam-se da seguinte forma: 

K= =0 + 273,15 [1.1] 

O ponto de congelamento da água , 0 °C, é 273,15 K (Figura 1 .16). Observe que não usamos o sinal de grau (°) 
om temperaturas na escala Kelvin. 

A escala comum de temperatura nos Estados Unidos é a escala Fahrenheit , que geralmente não é empregada em 
^tudos científicos. Na escala Fahrenheit, a água congela a 32 °F e ferve a 212 D F. As escalas Fahrenheit e Celsius re- 
-icionam-se da seguinte forma: 


Massa c peso não são termos permutáveis e frequentemente se pensa, de maneira equivocada, que são a mesma coisa. O peso de um 
objeto é a força que a massa exerce devido á gravidade. No espaço, onde as forças gravitadonais são muito fracas, um astronauta 
pode não ter peso, mas terá massa. Na realidade, a masaa do astronauta no espaço é a mesma que se ele estivesse na Terra. 
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Figura 1.16 Comparação entre as 
escalas de temperatura Kelvin, Celsius 
e Fahrenheit 
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Escala Celsius Escala Fahrenheit 


°C = ^(°F - 32) ou °F = |(°C) + 32 


[1.2] 


COMO FAZER 1.3 

Se a previsão do tempo diz que a temperatura do dia atingirá 31 C, qual é a temperatura prevista (a) em K; (b) em °F? 
Solução (a) Usando a Equação 1.1, temos K = 31 + 273 = 304 K 

(b) Usando a Equação 1.2. temos a F = ^ (31) + 32 = 56 + 32 = 88 °F 
PRATIQUE 

Etilenoglicol, o principal ingrediente de anticongelantes, congela a -1 1,5 °C Qual o ponto de congelamento (a) em K; 
íb) em °F? 

Respostas: (a) 261,7 K; (b) 11,3 °F. 


Unidades derivadas do SI 

As unidades básicas do SI que estào na Tabela 1.4 são usadas para derivar as unidades de outras quantida- 
des. Para se fazer isso, usamos a equação que define a quantidade, substituindo as unidades básicas apropria- 
das. Por exemplo, a velocidade é definida como a razão da distância percorrida com o decorrer do tempo. Logo, 
a unidade SI para velocidade é a unidade SI de distância (comprimento) dividida pela unidade SI de tempo, 
m/s, que lemos 'metros por segundo'. Encontraremos, posteriormente neste livro, muitas unidades deriva- 
das, como as de força, pressão e energia. Neste capítulo examinaremos as unidades derivadas para volume e 
densidade. 

Volume 

O volume de um cubo é dado por seu comprimento cúbico (comprimento) 1 . Logo, a unidade básica SI de volu- 
me é o metro cúbico, ou m\ o volume de um cubo que tem 1 m em cada aresta. Unidades menores, tais como centí- 
metros cúbicos, cm’ (escrito algumas vezes como cc), são frequentemente usadas em química. Outra unidade de 
volume quase sempre usada em química é o litro (L), que é igual a um derímetro cúbico, dm 3 , e ligeiramente maior 
que uma quarta. O litro é a primeira unidade métrica que encontramos e que não é uma unidade SI. Existem 1 .000 
mililitros (mL) em um litro (Figura 1.17), e cada mililitro tem o mesmo volume de um centímetro cúbico: 1 mL = 1 
cm’. Os termos mililitro e centímetro cúbico são permutáveis quando expressamos volume. 
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Os dispositivos mais comumente usados em química para medir volume 
«tão ilustrados na Figura 1.18. Seringas, buretas e pipetas permitem verter lí- 
jidos com mais precisão do que provetas. Balões volumétricos são usados 
. ara conter volumes específicos de líquidos. 

Densidade 

A densidade é muito utilizada para caracterizar substâncias. É definida 
imo a quantidade de massa em uma unidade de volume de substância: 

Densidade = - maS ~ - [1.3] 

volume 


1 L * 1 dm 3 = 1000 cm' 



1 

1 


1 cm 

-"—10 cm — ** 
= 1 dm 


A densidade de sólidos e líquidos é, em geral, expressa em unidades de 
.ramas por centímetro cúbico (g/cm ) ou gramas por mililitro (g/mL). As 
ensidades de algumas substâncias comuns estão relacionadas na Tabela 1.6. 
> fato de a densidade da água ser igual a 1,00 g/mL não é uma coincidência; a 
. rama foi definida originalmente como a massa de 1 mL de água à temperatura 
-pecí fica. Uma vez que a maioria das substâncias varia o volume quando é 
quedda ou resfriada, as densidades são dependentes da temperatura. Quando 
atamos densidades, a temperatura deve ser especificada. Geralmente supo- 
mos que a temperatura é 25 °C, próxima da temperatura ambiente, quando ela 
ão é fornecida. 


Figura 1.17 Um litro equivale a 
um decímetro cúbico, 1 L = 1 dnv. 
Cada decímetro cúbico contém 
1.000 centímetros cúbicos, 

1 dm’ = 1 .000 cm ' Cada centímetro 
cúbico é igual a um mililitro, 

1 cm’ = 1 mL. 
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Figura 1.18 Dispositivos comuns 
usados em laboratórios de química 
para medir e verter volumes de 
líquidos. A proveta, seringa e 
bureta são usadas para verter 
volumes variados de líquido; a 
pipeta é usada para verter um 
volume específico de líquido. O 
balão volumétrico suporta um 
volume específico de líquido 
quando cheio até a marca. 



Pipeta Balão volumétrico 


I TABFLA 1 .6 Densidades de algumas substâncias a 25 °C 

Substância 

Densidade (g/cm 5 ) 

Ar 

0,001 

Balsa de madeira 

0,16 

Etanol 

0,79 

Água 

1,00 

Etilenoglicol 

1,09 

Açúcar refinado 

1,59 

Sal de cozinha 

2,16 

Ferro 

7,9 

Ouro 

19,32 
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A química no noticiário 


A química no trabalho 

A química c iun campo muito vivido e ativo da ciência. 
Por fazer parte de nossa vida, surgem reportagens sobre 
questões relativas á química nos noticiários praticamente to- 
dos os dias. Algumas mencionam avanços recentes no de- 
senvolvimento de novos medicamentos, nu tonais o 
processos. Outras tratam de problemas de meio ambiente e 
segurança pública. A medida que estudar química, espera- 
mos que desenvolva habilidades para entender melhor o im- 
pacto dela na sua vida. Essas habilidades são necessárias 
para que você possa participar de discussões e debates pú- 
blicos sobre questões relacionadas â química, as quais afe- 
tam sua comunidade, seu país e o mundo. Como exemplo, 
resumimos aqui algumas das mais recentes histórias nas 
quais a química toma parte. 

"Células de combustível produzem energia diretamente 
de hidrocarbonetos" 

A chegada de carros elétricos. Lai como o mostrado na Fi- 
gura 1.19, como um meio prático de trunspurto, tem sido adiada 
por anos devido a problemas em encontrar uma fonte de 
energia adequada. As baterias, que são disponíveis a urn 
custo razoável, são muito pesadas e permitem apenas uma 
quilometragem limitada antes da necessidade de recarga. A 
célula a pilha, na qual ocorre uma reação química usada 
para fornecer energia eletrica diretamente, é uma alternativa 
para a bateria. Até o momento células a pilha eficazes neces- 
sitam de hidrogênio como combustível. O hidrogénio tem 
uma produção cara e estocá-lo é problemático, além de apre- 
sentar perigo potencial. 

Kccen temente, pesquisadores da Universidade da Pensil- 
vàrua demonstraram que combustíveis mais adequados, 
mais baratos e potencial mente mais seguros, como butano e 
óleo diesel, podem ser usados para produzir eletricidade di- 
retamente em uma célula a pilha mais moderna. Butano e 
óleo diesel são constituídos de hidrocarbonetos, moléculas 
que contêm apenas átomos de hidrogênio e carbono. O se- 
gredo da nova tecnologia é o desenvolvimento de um novo 
material para eletrodo» de células a pilha, o qual contém o 
elemento cohre, que presumivelmente ajuda a catalisar a re- 
ação eletroquiniica no eletrodo. 



Figura 1.19 Seção reta de um carro alimentado por 
célula* a pilha. 


Apesar de essa nova lecnologia parecer muito promissora, 
você ainda não poderá fazer seu pedido de um carro eletrieo 
incorporando essa tecnologia. Vários problemas de engenha- 
ria e de custo precisam ser resolvidos antes de ele tomar-se 
uma realidade comercial. No entanto, muitas companhias au- 
tomobilísticos estabeleceram como meta colocar um automó- 
vel movido a pilha no mercado ate 2004 ou um pouco antes. 

"Adicionar ferro ao oceano estimula a fotossinlese" 

A vida vegetal microscópica — fitoplâncton — está es- 
cassa em certas partes do oceano (Figura 1.20). Há vários 
anos, os cientistas propuseram que essa escassez fosse cau- 
sada pela falta de nutrientes vegetais, basicamente ferro. 
Uma vez que o fitoplâncton absorve dióxido de carbono na 
fotossíntese, foi proposto também que quantidades relativa- 
mente pequenas de ferro distribuídas em regiões apropria- 
das dos oceanos poderiam reduzir o dióxido de carbono 
atmnslérico, dessa forma diminuindo o aquecimento terres- 
tre. Se o fitoplâncton for ao fundo do oceano quando morrer, 
o dióxido de carbono não pode retomar para a atmosfera 
com a decomposição dos microorganismos 

Rvcen temente, tem-se realizado estudos nos quais ferro 
foi adicionado à superfície dos oceanos do sul próximos à 
Antártida para estudar seu efeito no fitoplâncton. A adição 
de feno resultou em aumento substancial na quantidade de 
fitoplâncton e no mínimo uma diminuição por um período 
curto na quantidade de dióxido de carbono no ar imediata- 
mente acima deles. Esses resultados estavam compatíveis 
com experimentos análogos realizados anteriormente na re- 
gião equatorial do Oceano Pacifico, confirmando a hipótese 
de que o ferro é o nutriente limitante para esses microorga- 
nismos em muitos oceanos. Entretanto, não houve aumento 
na quantidade de microorganismos que afundavam. Assim, 
esse procedimento pode ser inútil para a redução do dióxido 
de carbono atmosférico, por períodos longos. 

"Nanotecnología: propaganda e esperança" 

Nos últimos 15 anos temos assistido a uma explosão de 
equipamentos relativamente baratos e técnicas para investi- 
gar e manipular materiais em escala de tamanho nanométn- 
co Essas capacidades têm levado a previsões otimistas de 



Figura 1.20 Imagem de satélite, realçada em cores, dos 
oceanos do globo, destacando a distnbuiçâo e a 
concentração de fitoplâncton. As regiões vermelha e 
laranja possuem a maior concentração, enquanto as 
regiões azul-claro e violeta-escuro apresentam as menores 
concentrações. 
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Figura 1 .21 Uma seção de 
nanotubo de carbono. Cada 
interseção na rede representa 
um átomo de carbono unido 
quimicamente a três outros. 


Eixo do nanotubo 

nanotecnologias fu tu rústicas incluindo máquinas em escala 
molecular e robôs que podem manipular matéria com preci- 
são atômica. Muitos acreditam que tais expectativas sejam 
somente alarde, enquanto outros expressam a esperança de 
que elas possam se concretizar. 

Materiais de escala nanométnca exibem propriedades 
químicas e físicas diferentes de materiais volumosos Por 
exemplo, o carbono pode formar estruturas tubulares como 
mostrado na Figura 1.21. Esses tubos, chamados de nanotu* 
bos, lembram um rolo cilíndrico de tela de arame. Quando 
os nanotubos são formados com perfeição, conduzem cor- 
rente elétrica como um metal. 

Os cientistas têm aprendido que as propriedades elétri- 
cas c óticas de certas partículas de tamanho nanométrico po- 
dem ser harmonizadas ajustando-se seu tamanho e sua 
runna. Tais propriedades são, portanto, de interesse para 
aplicações em dispositivos óticos de armazenamento de da- 
dos e sistemas ultra-rápidos de comunicação de dados. 
Embora essas aplicações estejam há anos da realização co- 
mercial, elas oferecem a promessa de mudanças dramáticas 
não apenas no tamanho dos dispositivos eletrônicos, senso- 
res o muitos outros itens, mas também na maneira que eles 
são fabricados. Sugere-se que tais dispositivos possam ser 
montados a partir de componentes mais simples e menores 
como moléculas e outras estruturas nanométricas. Esse ca- 
minho é análogo ao que a natureza utiliza para construir ar- 
quiteturas biológicas complexas. 

Em busca de uma superaspirlna" 

A aspirina, introduzida em 1(599, foi um dos primeiros me- 
dicamentos desenvolvidos e ainda é um dos mais largamente 
usados. Eshma-se que 2Í) bilhões de comprimidos de aspirina 
vão ingeridos a cada ano nos Estados Unidos. Planejada origi- 


Figura 1.22 (a) Um modelo 
molecular da aspirina; a parte 
destacada da molécula e transferida 
quando a aspirina desativa a enzima 
CQX-2. (b) Modelo molecular de 
uma nova 'superaspirlna' potencial 
cuja estrutura molecular está 
relacionada com a da aspirina. 



nabnente para abrandar a dor e aliviar juntas e músculos do- 
loridos, mostrou-se um medicamento altamenle complexo, 
com poderes e limitações inesperados. Descobriu-se que ela 
reduz a incidência de ataques cardíacos e e eficaz na diminui- 
ção da incidência da doença de Alzheimer e câncer do trato 
digestóno. Ao mesmo tempo, entretanto, a aspirina jtaca o 
revestimento estomacal, causando sangramento ou ate úlce- 
ras, e normalmente causa problemas intestinais. 

Uma das formas de ação da aspirina é bloquear uma enzi- 
ma (um tipo de proteína) chamada COX-2, que promove in- 
flamação, dor e febre. Infelizrnente, ela também interfere 
com a COX-1, uma enzima correlata que produ 2 hormônios 
essenciais à saúde do estômago e dos rins. Um agente analgé- 
sico e antünflamatório eficiente inibiria o COX-2 sem interfe- 
rir com o COX-1. O formato da molécula de aspirina é 
mostrado na Figura 1 22 (a). A aspinna age transferindo par- 
te da sua molécula, conhecida como grupo acetil, para o 
COX-2, desafie ando-o. Lm substituto da aspirina tem de 
manter esse aspecto da molécula, o qual ésalientado na Fi- 
gura 1.22 (a). A substituição deve também manter o for- 
mato geral e o tamanho da molécula de aspirina, de tal 
forma a encaixar-se no espaço da enzima do mesmo modo 
que a aspirina. 

Uma variação promissora da molécula de aspirina é mos- 
trada ria Figura 122 (b). A parte modificada consiste de um 
átomo de enxofre (amarelo) seguido por uma ‘cauda’ de áto- 
mos de carbonos (preto) ligados a átomos de hidrogênio (bran- 
co). Essa molécula é um inibidor em potencial de COX-2 que 
parece não afetar o COX-1. Essa e outras moléculas de 'su- 
peraspirina' devem passar por testes de segurança por perío- 
dos longos antes de ser colocadas nas prateleiras das 
larmácias, mas a tempo de substituir a aspirina e outros medi- 
camentos antiinílamatórios não-esierõides. 



(a) 


(b) 
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Os lermos densidade e peso algumas vezes causam confusão. Quando uma pessoa diz que o ferro pesa mais que 
o ar normalmente quer dizer que o ferro tem uma densidade maior do que o ar; 1 kg de ar tem a mesma massa 
que 1 kg de ferro, mas o ferro ocupa um volume menor, por isso atribui-se a ele densidade maior. Se combinamos 
dois líquidos que não se misturam, o menos denso flutuará no mais denso. 


COMO FAZER 1.4 

(a) Se 1,00 x 10" g de mercúrio ocupam um volume de 7,63 cm', qual será sua densidade? 

lb) Calcule o volume ocupado por 65,0 g de metanol liquido (álcool da madeira) sendo sua densidade 11,791 g/mL. 

(c) Qual é a massa em gramas de um cubo de ouro (densidade = 19,32 g/rm ’) de arestas iguais a 2,00 cm? 


Solução (a) 


Foi nos dado massa e volume, logo a Equação 1.3 fornece 


Densidade - 


massa 


1,00 xl0'g , , 

= f = 1 3,6 g/cm 

volume /,36cm 


(b) Resolvendo a Equação 13 para volume, e usando a massa e a densidade fornecidas, temos 


Volume - 


massa 

densidade 


— = B2,2 mL 

0,791 g/mL 


(c) Podemos calcular a massa a partir do volume do cubo e de sua densidade. O volume do cubo pode ser calculado a 
partir do comprimento de suas arestas: 

Volume = (2,00 cm)’ = (2/Jtí) 3 cm 1 - 8,00 cm ‘ 

Resolvendo a Equação 1.3 para a massa e substituindo o volume e a densidade fornecidos temos que 

Massa = volume x densidade = (8,00 010(1932 g/cm 1 ) = 155 g 


PRATIQUE 

(a) Calcule a densidade de 374,5 g de uma amostra de cobre considerando que seu volume é 4 1,8 cm (b) Um estu 
dante predsa de 15,0gdeetanol para um experimento. Se a densidade do álcool é 0,789 g/mL, de quantos milili- 
tros de álcool ele precisa? (c) Qual é a massa, em gramas, de 25,0 mL de mercúrio (densidade = 13,6 g/mL)? 
Respostas: (a) 8,96 g/cm’; (b) 19,0 mL; (c) 340 g. 


1 .5 Incerteza na medida 


Existem dois tipos de números em um trabalho científico: números exatos (aqueles cujos valores são conhecidos 
com exatidão) e números inexatos (aqueles cujos valores têm alguma incerteza). A maioria dos números exatos tem 
valores definidos. Por exemplo, existem exatamente 12 ovos em uma dúzia, exatamenle 1 .000 g em um quilograma 
e exatamente 2,54 cm em uma polegada. O número 1 em qualquer fator de conversão entre unidades, como em 1 m 
= 1 .000 cm ou 1 kg - 2,2046 Ib, é também um número exato. Números exatos ainda podem ser resultantes da conta- 
gem do número de objetos. Por exemplo, podemos contar o número exato de bolas de gude em um pole ou o nú- 
mero exato de pessoas em uma sala de aula. 

Os números obtidos a partir de medidas são sempre inexatos. Existem sempre limitações intrínsecas tios equi- 
pamentos usados para medir grandezas (erro de equipamentos) e diferenças em medições realizadas com o mes- 
mo instrumento por pessoas diferentes (erro humano). Suponha que dez estudantes com dez balanças diferentes 
recebam a mesma moeda norte-americana de dez centavos para pesar. As dez medidas variarão muito ligeiramen- 
te. As balanças podem estar calibradas de forma um pouco diferente e poderá haver diferenças na leitura que cada 
estudante faz da massa na balança. Contar números muito grandes de objetos geralmente acarreta erro. Considere, 
por exemplo, como é difícil obter exatidão nas informações do censo de uma cidade ou da contagem de votos das 
eleições. Lembre-se: Sempre existem incertezas cm medidas de grandezas. 

Precisão e exatidão 

Os termos precisão e exatidão são normalmente usados no exame de incertezas de valores de medidas. Precisão 
é uma medida do grau de aproximação entre os valores das medidas individuais. Exatidão ou acurácia indica o 
grau de aproximação entre as medidas individuais e o valor correto ou 'verdadeiro'. A analogia com os dardos fin- 
cados em um alvo ilustrado na Figura 1.23 representa a diferença entre esses dois conceitos. 
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Figura 1.23 A distribuição de 
dardos em um alvo ilustra a 
diferença entre exatidão e 
precisão. 


Exatidão boa Exatidão ruim Exatidão ruim 

Boa precisão Boa precisão Precisão ruim 


Mo laboratório geralmente realizamos v árias 'tentativas' diferentes para um mesmo experimento. Alcançamos 
: jnfiança na exatidão de nossas medidas se chegamos aproximadamente ao mesmo valor em cada uma das vezes. 

ntretanto, a Figura 1.23 nos lembra de que medidas precisas podem ser inexatas. Por exemplo, se uma balança 
muito precisa é calibrada de modo satisfatório, as massas que medimos serão 
'p.stantemente altas ou baixas. Serão inexatas mesmo que sejam precisas. 


Algarismos significativos 

Suponha que você pese uma moeda norte-americana de dez centavos em 
_ma balança capaz de medir até o mais próximo de 0,0001 g. Você poderá in- 
rmar a massa como 211405 ± 0,0001 g. A notação ± (leia 'mais ou menos') ex- 
pressa a incerteza de uma medida. Em muitos trabalhos dcntíficos despreza- 
a notação x no entendimento de que existe uma incerteza de no mínimo 
ma unidade no último dígito da grandeza medida. Isto é, grandeza* medida s 

geralmente relatadas de tal modo que apenas o último digito seja incerto. 

A Figura 1 .24 mostra um termómetro com sua coluna líquida entre as mar- 
as- da escala. Podemos ler os dígitos exatos da escala e estimar os incertos. A 
irtir das marcas da escala, vemos que o líquido está entre 25 e 30 °C. Podemos 
sümar que a temperatura seja 27 a C, estando de alguma forma incertos sobre 
segundo dígito de nossa medida. 

l odos os dígitos de uma grandeza medida, incluindo os incertos, são cha- 
gados algarismos significativos. Uma medida de massa informada como 2,2 g 
■m dois algarismos significativos, enquanto uma massa informada como 
2.2405 g tem cinco algarismos significativos. Quanto maior o número de alga- 
smns significativos, maior é a certeza envolvida na medida. 


- 100 X 

~ B0T 
ÓOTI 
J 40 'XI 
; — 20 °C 
: — 0”C 

Figura 1.24 Um termômetro com 
marcação a cada 5 "C. A tempera- 
tura está entre 25 e 30 X e é 
aproximadamente 27 °C. 


COMO FAZER 1.5 

Qual a diferença entre 4,0 g e 4,00 g? 

Solução Muitas pessoas diriam que não há diferenças, mas um cientista 
perceberia a diferença no número de algarismos significativos das duas 
medidas. O valor 4,0 g tem dois algarismos significativos, enquanto 4,00 g tem 
três. Isso implica que a primeira medida tem maior incerter/a. Uma massa de 
4,0 gindica que a massa está entre 3,9 e 4,1 g; a massa é4,0 ± 0,1 g. A medida de 
4,1X1 g Implica que a massa está entre 3,99 e 4,01 g; a massa é 4,00 ± 0,01 g. 


PRATIQUE 

Uma balança tem uma precisão de ± 0,001 g. Uma amostra que pesa aproxi- 
madamente 25 g 6 colocada nessa balança. Quantos algarismos significativos 
devem ser informados para esta medida? 

Rcspostm 5, como na medida 24,995 g. 



ATIVIDADE 

Algarismos significativos 


Em qualquer medida relatada apropriadamente, todos os dígitos diferentes de zero são significativos. Zeros, 
v ntretanto, podem ser usados como parte do valor medido ou meramente para alocar a vírgula. Portanto, zeros po- 
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dem ou não ser significativos, dependendo de como eles aparecem no número. Os seguintes procedimentos des- 
crevem as diferentes situações envolvendo zeros: 

1. Zeros entre dígitos diferentes de zero são sempre significativos — 1 .005 kg (quatro algarismos significati- 
vos); 1,03 cm (trés algarismos significativos). 

2. Zeros no inicio de um número nunca são significativos, simplesmente indicam a posição da vírgula — 0,02 
g (um algarismo significativo); 0,0026 cm (dois algarismos significativos). 

3. Zeros no final de um número e após a vírgula são sempre significativos — 0,0200 g (três algarismos signifi- 
cativos); 3,0 cm (dois algarismos significativos). 

4. Quando um número termina em zeros mas não contém vírgula, os zeros podem ou não ser significativos 
— 130 cm (dois ou três algarismos significativos); 10.300 g (três, quatro ou cinco algarismos significativos). 

O uso de notação exponencial (Apêndice A) elimina a ambiguidade em saber se os zeros no final de um nume- 
ro são significativos (regra 4). Por exemplo, uma massa de 10.300 g pode ser escrita em notação exponencial mos- 
trando trés, quatro ou cinco algarismos significativos: 

1,03 x 10 4 g (três algarismos significativos) 

1,030 x Í0 4 g (quatro algarismos significativos) 

1 ,0300 * IO 4 g (cinco algarismos significativos) 

Nesses numeros todos os zeros á direita da vírgula são significativos (regras 1 e 3). (Todo algarismo significati- 
vo vem antes do expoente; o termo exponencial não aumenta o número de algarismos significativos.) 

Números exatos podem ser tratados como tendo um número infinito de algarismos significativos. Essa regra 
aplica-se a muitas definições entre unidades. Assim, quando dizemos "Existem 12 polegadas em 1 pé", o número 
12 é exalo e é desnecessário nos preocuparmos com o número de algarismos significativos nele. 


COMO FAZER 1.6 

Quantos algarismos significativos existem em cada um dos seguintes números (suponha que cada número é uma me- 
dida de grandeza): (al 4,003; (b) 6,023 x 10‘\ (c) 5.000? 

Solução (a) Qualro; os zeros não são algarismos significativos, (b) Qualro; o termo exponencial não aumenta o 
número de algarismos significativos. <c) Lm, dois, trés ou quatru. Nesse caso a ambiguidade poderia ter sido evitada 
usando a notação exponencial. Assim 5 * 10 tem apenas um algarismo significativo, enquanto 5,00 > 10' tem trés 

PRATIQUE 

Quantos algarismos significativos existem em cada uma das seguintes medidas: (a) 3349 g; (b) 23 * U) 4 cm: (c) 0,00134 m*7 
Respostas: (a) quatro; (b) dois; (c) três. 


Algarismos significativos em cálculos 

Ao usar medidas de grandeza nos cálculos, observe esses pontos: (1 ) A menor medida exata usada em um cál- 
culo Limita a certeza dos cálculos de grandeza. (2) A resposta final para qualquer cálculo deve ser dada com apenas 
um digito de maior incerteza. 

Para observar atentamente os algarismos significativos nos cálculos, faremos uso freqüente de duas regras. 
A primeira envolve multiplicação e divisão, e a segunda, adição e subtração. Na multiplicação c divisão o resultado 
deve ser in formado com o mesmo número de algarismos significativos da medula com o menor número de algarismos significa 
tivos. Quando o resultado contêm mais algarismos significativos que o correto, deve ser arredondado. 

Por exemplo, a área de um retângulo cujas medidas dos comprimentos dos lados são 6,221 cm e 5,2 cm deve ser 
relatada como 32 cm , mesmo que a calculadora mostre que o resultado do produto de 6,221 e 52 tem mais dígitos: 

Área = (6,221 cm)( ' 2 cm) - ;_\3492 cm* => arredondamos para >2 cm* 

Arredondamos para dois algarismos significativos porque o menor número preciso - 5,2 cm — tem dois alga- 
rismos significativos. 

Sempre que arredondar números, preste atenção no digito mais a esquerda a ser descartado: 

1. Se o número mais ã esquerda a ser removido é menor que 5, o número antecedente permanece inalterado. 
Assim, arredondando 7,248 para dois algarismos significativos, teremos 7,2. 

2. Se o digito mais à esquerda a ser removido é maior ou igual a 5, o número precedente aumenta em 1. .Arre- 
dondando 4,735 para três algarismos significativos, teremos 4,74, e arredondando 2,376 para dois algaris- 
mos significativos, teremos 2.4. 


Capitulo 1 Introdução: matéria e medidas 


21 


As regras usadas para determinar o número de algarismos significativos na adição e na subtração são diferen- 
tes daquelas para a multiplicação c para a divisão. Na adição e rui subtração o resultado não pode ter mais casas decimais 
do que a medida com o menor número de casas decimais. No exemplo seguinte os dígilos duvidosos aparecem coloridos: 


Este número limita 

20.4 

«- uma casa decimal 

o número de algarismos 

1322 

<- três casas decimais 

significativos no resultado 

-> 84 

nenhuma casa decimal 


104,722 

<- arredonda-se para 105 



(zero casas decimais) 


COMO FAZER 1.7 

A largura, o comprimento e a altura de uma caixa são 1 5,5 cm, 273 cm e 5,4 cm, respectivamente. Calcule o volume da 
caixa usando o número correto de algarismos significativos em sua resposta. 

Solução Determina-se o volume de uma caixa multiplicando a largura pelo comprimento e pela altura. Ao informar 
o resultado, podemos usar tantos algarismos significativos quantos forem os da dimensão com menos algarismos 
significativos, ou seja, o da altura (dois algarismos significativos): 

Volume = largura «comprimento * altura 

= (153 cm)(27,3 cm)(5,4 cm) = 2.285,01 cm‘=> 23 «IO 3 cm’ 

Ao usarmos uma calculadora, o mostrador fornece inidalmente 2.285,01, o qual devemos arredondar para dois alga- 
rismos significativos. Uma vez que o resultado é 2.300, ele deve ser relatado com notação exponendal padrão, 23 * 10 5 , 
para indicar claramente dois algarismos significativos. Observe que arredondamos o resultado ao final do cálculo. 

PRATIQUE 

São necessários 103 s para um velocista correr 100,00 m. Calcule a velocidade média do velodsta em metros por se- 
gundo e expresse o resultado com o número correto de algarismos significativ os. 

Resposta: 9,52 m/s (3 algarismos significativos). 


COMO FAZER 1.8 

Um gás a 25 ”C enche um recipiente com um volume predeterminado de 1 ,05 * 10' cm' Pesou-se o recipiente com o 
gás encontrando-se uma massa de 837,6 g. O recipiente, quando vazio, tinha uma massa de 836,2 g. Qual a densidade 
do gás a 25 °C? 


Solução Para calcular a densidade devemos saber tanto a massa quanto o volume do gás. A massa do gás é 
simplesmente a diferença entre as massas do recipiente cheio e vazio: (837,6 - B36,2) g = 1,4 g 
Subtraindo-se os números, determinamos o número de algarismos significativos prestando atenção nas casas 
decimais. A massa do gás, 1,4 g, tem apenas dois algarismos significativos, apesar de as massas do recipiente terem 
quatro. 

Usando o volume fornecido na questão, 1,05 x 10’ cm’ e a definição de densidade, temos: 


Densidade 


massa _ 1,4 g 

volume 1,05 »10 5 cm 1 
= 1,3 xlO 'g/cm' - 0,0013 g/cm 5 


Ao dividir os números, determinamos o número de algarismos significativos na nossa resposta levando em conside- 
ração o número de algarismos significativos de cada parcela. Há dois algarismos significativos em nossa resposta, cor- 
respondendo ao menor número de algarismos significativos nos dois números que formam a razão. 


PRATIQUE 

Quantos algarismos significativos deve conter a massa de um recipiente a scr medida (com e sem gás) no "Como fazer 
1.8" para que a densidade seja calculada com três algarismos significativos? 

Resposta: Cinco (para que a diferença nas duas massas tenha três algarismos significativos deve haver duas casas de- 
cimais nas massas do recipiente cheio e vazio). 


Quando um cálculo envolve dois ou mais passos e você escreve as respostas para os passos intermediários, é 
-rzessário manter pelo menos um dígito adicional a mais do que o número de algarismos significativos — para 

-^.postas intermediárias. Esse procedimento assegura que erros pequenos de arredondamento em cada passo não 
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se somem e alterem o resultado final. Ao usar uma calculadora, você pode digitar os números um após o outro, arre- 
dondando somente a resposta finaL Erros de arredondamento cumulativos podem ser responsáveis por diferenças 
entre os resultados que você obtém e as respostas dadas no livro para os problemas numéricos. 

1.6 Análise dimensional 


Em todo o livro usamos uma abordagem chamada análise dimensional como um apoio na resolução de pro- 
blemas. Na análise dimensional incluímos as unidades durante todo o cálculo. As unidades sào multiplicadas, di- 
vididas ou 'canceladas' simultaneamente. A análise dimensional nos ajudará a ter certeza que as soluções para os 
problemas produzirão as unidades corretas. Além disso, essa análise fornece uma maneira sistemática de resolver 
muitos problemas numéricos e verificar possíveis erros nas resoluções. 

O elemento-chave na utilização de análise dimensional é o correto uso dos fatores de conversão de uma unida- 
de para outra. Um fator de conversão é uma fração cujos numerador e denominador são as mesmas grandezas ex- 
pressas em diferentes unidades. Por exemplo, 2,54 cm e 1 pol. significam o mesmo comprimento, 2,54 cm = 1 pol. 
Essa relação permite-nos escrever dois fatores de conversão: 

2,54 cm 1 pol. 

e — 

1 pol 2^4 cm 


Usamos o primeiro desses fatores para converter polegadas em centímetros. Por exemplo, o comprimento em 
centímetros de um objeto de 8,50 polegadas de comprimento é dado por 

/ Unidade desejada 

2 54 cm 

Número de centímetros = (8,50 pol.) — =21,6 cm 

\ lp ° h 

’’ * Unidade dada 


A unidade polegadas no denominador do fator de conversão cancela a unidade polegadas do valor fornecido 
(8,50 polegadas), O centímetro no numerador do fator de conversão toma-se a unidade da resposta final. Uma vez 
que o numerador e o denominador de um fator de conversão são iguais, multiplicar qualquer grandeza pelo fator 
de conversão é equivalente a multiplicá-lo pelo número 1 sem ocorrer nenhuma mudança intrínseca no valor da 
grandeza. O comprimento 8,50 polegadas é o mesmo que 21,6 cm. 

Em geral , iniciamos qualquer conversão examinando as unidades dos dados fornecidos e as unidades deseja- 
das. A seguir nos perguntamos quais fatores de conversão temos disponíveis para levar-nos da unidade da gran- 
deza fornecida para a que desejamos. Quando multiplicamos certa quantidade pelo fator de conversão, as 
unidades multiplicam-se e dividem-se como a seguir: 


Unidade dada x 


unidade desejada . . , , . . 

^ unidade desejada 

unidade dada 


Se a unidade desejada não foi obtida nos cálculos, significa que existe um erro em algum lugar. Uma verifica- 
ção cuidadosa das unidades em geral revela a razão de tal erro. 


COMO FAZER 1.9 

Se uma mulher tem massa de 115 lb, qual é sua massa em gramas? (Use a relação entre as unidades dada no encarte 
deste livro.) 

Solução Uma vez que queremos passar de lb para g, procuramos uma relação entre essas unidades de massa. 
Recorrendo ao encarte do livro temos 11b = 453,6 g. A fim de converter libras em gramas, escrevemos o fator de 
conversão com gramas no numerador e libras no denominador 

Massa em gramas = (115 lb) J ^ = * IO 4 g 


A resposta pode ser dada com apenas três algarismos significativos, o número de algarismos significativos em 115 R». 
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PRATIQUE 

Usando o fator de conversão do encarte deste livro, determine o comprimento em quilômetros de uma corrida auto- 
mobilística de 500,0 mi. 

Resposta: 804,7 km. 


f. . t r n t 5 g i ■ • s i | . Respostas 

Urna vez um amigo comentou cinicamente que as calcu- 
adoras fazem com que você obtenha a resposta errada com 
mais rapidez. O que ele estava insinuando com essa obser- 
açào é que a resposta esta rã errada a não ser que você use a 
estratégia correta para resolver o problema e tenha digitado 
<s números corretamente. Entretanto, se você aprender a ts- 
nmar respostas você será capaz de conferir se os resultados 
dos seus cálculos são razoáveis. 

A idéia c fazer um calculo preliminar usando números 
que são arredondados de tal modo que a aritmética se torne 


por estimativa 

fácil de resolver sem o uso de calculadora. Geralmente nos 
referimos a esse método como fazer uma estimativa 'grossei- 
ra', no sentido de que, mesmo que você não obtenha a res- 
posta exata, tenha uma noção de sua ordem de grandeza. Ao 
trabalhar com as unidades usando análise dimensional e 
respostas estimadas, pode-se conferir rapidamente se as res- 
postas para o cálculo são razoáveis. 



Usando dois ou mais fatores de conversão 


Geralmente é necessário usar mais de um fator de conversão na resolução de um problema. Por exemplo, su- 
ponha que queiramos saber o comprimento em polegadas de um bastão de 8,00 m. A tabela do encarte deste livro 
não fornece a relação entre metros e polegadas. No entanto, apresenta a relação entre centímetros e polegadas (1 pol. 

2.54 cm). Como temos conhecimento dos prefixos do sistema métrico, sabe- 
-nos que 1 cm = 10' : m. Logo, podemos converter passo a passo, primeiro de 
metros para centímetros, em seguida de centímetros para polegadas, como Dado: ] m 
: -posto na coluna. 

Combinando a grandeza dada (8,00 m) e os dois fatores de conversão, TT I . 

Use 1 cm = 10 - m 

temos: JL 


Número de polegadas =(8,00 m ) 



cm 


O primeiro fator de conversão é empregado para cancelar metros e con- 
s erter o comprimento para centímetros. Assim, metros são escritos no deno- 
-linador, e centímetros, no numerador. O segundo fator de conversão è 
<rito para cancelar centímetros, portanto tem centímetros no denominador 
polegadas, a unidade desejada, no numerador. 


Use 1 pol. = 2,54 cm 


Encontra: pol. 


COMO FAZER 1.10 

A velocidade média de uma molécula de nitrogénio no ar a 25 °C é 51 5 m/s. Converta essa velocidade para milhas por 
hora. 


Solução Para passar da unidade dada, m/s, para a unidade desejada, mi/h, devemos converter metros para milhas 
e segundos para horas. Da relação dada no encarte do livro, encontramos que 1 mi = 1,6093 km. Conhecendo os 
prefixos métricos, sabemos que 1 km = 10’ m. Assim, podemos converter metros para quilômetros e então converter 
km para mi. Sabemos que 60 s = 1 nun e que 60 min = 1 h. Logo, podemos converter s em min e min em h. 
Utilizando primeiro as conversões de distância e depois as de tempo, podemos montar uma equação longa na qual as 
unidades indesejáveis sejam canceladas: 


Velocidade em mi/h 


(”f) 

f 1-krti ) 

í lmi 1 

( 60-r) 

/ 6Q míh | 


U,6093km,' 

[ lmín J 

1 lh J 

1,15*10* 

mi/h 
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Nossa resposta está com as unidades desejadas. Podemos conferir os cálculos utilizando o procedimento de estimati- 
va descrito no quadro "Estratégias na química" já apresentada. A velocidade dada é aproximadamente 500 m/s. Divi- 
dindo-a por 1.000 passamos de m para km, resultando em 0,5 km/s. Uma vez que 1 mi é aproximadamente 1,6 km, 
esta velocidade corresponde a 0,5/ 1,6 - 03 mi/s. Multiplicando esse valor por 60, chegamos a aproximadamente 0,3 x 
60 = 20 mi/ min. Multiplicando-se outra vez por 60, temos 20 x 60 - 1-200 mi/h. O resultado da solução aproximada 
(ao redor de 1-200 mi/h) e o da solução detalhada (1.150 mi/h) são bem próximos. A resposta da solução detalhada 
tem três algarismos significativos, correspondendo ao número de algarismos significativos da velocidade em m/s. 

PRATIQUE 

Um carro roda 28 mi com um galão de gasolina. Quantos quilômetros ele faz com 1 litro de gasolina? 

Resposta: 12 km/L. 


Conversões envolvendo volume 

Os fatores de conversão mencionados até aqui transformam uma unidade de medida em outra unidade de 
mesma medida, lai como comprimento em comprimento. Temos também fatores de conv ersão para passar de uma 
medida para outra diferente. A densidade de uma substância, por exemplo, pode ser tratada como um fator de 
conversão entre massa e volume. Suponha que queiramos saber a massa em gramas de duas polegadas cúbicas 
(2,00 pol. 3 ) de ouro, cuja densidade é 19,3 g/cm\ A densidade nos dá os seguintes fatores: 

193 g e lem 3 
1 cm 1 193 g 

Uma vez que a resposta que queremos é a massa em gramas, constatamos que devemos usar o primeiro desses 
fatores, que tem massa em gramas no numerador. Entretanto, para usá-lo devemos primeiro converter polegadas 
cúbicas em centímetros cúbicos. A relação entre pol.’ e cm ' não é dada no encarte deste livro, mas a relação entre 
polegadas e centímetros é: 1 pol. = 2,54 cm (exatos). Elevando ao cubo ambos os lados da equação, temos (1 pol.) 3 = 
(2,54 cm) 3 , de onde escrevemos o fator de conversão desejado: 

(234 cm) 3 _ (2,54) J c m J 16,39 c m 3 

(l pol.) 3 (I) 3 pol. 3 1 pol. 3 


Observe que lanto os números quanto suas unidades são elevados ao cubo. Além disso, uma vez que 2,54 é um 
número exalo, podemos manter tantos dígitos em (2,54) quantos necessários. Usamos quatro dígitos, um a mais 
do que na densidade (19,3 g/ cm 3 ). Utilizando os fatores de conversão, podemos resolver o problema: 


Massa em gramas -(2,00 pot^ ) 




1 pol/ 1 Jv 1 em"' 




A resposta final é dada com três algarismos significativos, o mesmo número de algarismos significativos de 
2,00 e 19,3. 


COMO FAZER 1.11 

Qual é a massa em gramas de 1,0 gal de água? A densidade da água é 1,00 g/mL. 

Solução Antes de começarmos a resolver este exercido, ohservemus o seguinte: 

1. Foi nos dado 1,00 gal de água. 

2. Queremos obter a massa em gramas. 

3. Temos os seguintes fatores de conversão dados, ordinariamente conhecidos ou disponíveis no encarte do livro: 

1 ,00 g de água 1 L 1 L 1 gal 

lmLdeágua 1.000 mL 1,057 qt 4qt 

O primeiro desses fatores de conversão deve ser usado como está (com gramas no numerador) para fornecer o resulta- 
do desejado, enquanto o último deve ser invertido para que galões seja cancelado, A solução é dada por: 
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Massa em gramas = (1,00 gaH 



1 1 - 

1 1.000 ml. 

fMÈll 

Ilgal; 

1,057 qt j 

\ lir 1 

1 ml 


= 3,78 *10 g de água 


As unidades da nassa resposta final estão apropriadas e também cuidamos dos algarismos significativos. Podemos 
conterir nossos cálculos pelo procedimento de estimativa. Arredondamos 1 ,057 para 1 . Fixando-nos nos números que 
não são iguais a 1 dá simplesmente 4 • 1.000 = 4.000 g, em concordância com os cálculos detalhados. 


PRATIQUE 

(a) Calcule a massa de 1,00 qt de benzeno considerando sua densidade 0,879 g/mL 

(b) Se o volume de um objeto é dado como 5,0 ft , qual é o volume em metros cübícos? 
Respostas: (a) 832 g; (b) 0,14 rn ; . 



Estratégias na química 


A importância da prática 


5e você alguma vez já tocou um instrumento musical ou 
praticou esportes, sabe que os segredos para o sucesso são prá- 
tica e disciplina. Você não aprende a tocar piano simplesmente 
tivindo miisica e não aprende a jogar basquete simplesmente 
assistindo aos jogos pela televisão. Do mesmo modo, você não 
aprende química simplesmente vendo seu professor fazer os 
experimentos. Em geral, para que você tenha um bom desem- 
penho nas provas, náo basta só ler este livro, assistir ás aulas ou 
revisar suas anotações. Sua tarefa não é só entender como al- 
guém usa a química, mas ser capaz de usá-la você mesmo. Isso 
v.ge prática regular, e prática regular exige autodiscipliru até 
-o tomar um hábito. 

Ao lungo deste livro, forneceremos exercidos na seção 
Como fazer", nos quais as soluções são mostradas em deta- 
lhes. Um exercício denominado ' Pratique", no qual só a res- 
posta é dada, acompanha esta seção. Ê importante que você 
USL- esses exercícios como auxilio no aprendizado. Os exerd 


dos do final do capítulo fornecem questões adicionais para 
ajudá-la a entender a matéria estudada. Os nUmcros subli- 
nhados indicam exercidos com respostas no final do livro. 
Uma revisão de matemática básica é dada no Apêndice A. 

Os exercidos Pratique apresentados neste livro e os traba- 
lhos propostas por seu professor constituem a prática mínima 
necessária para você obter sucesso em seu curso de química. 
Só fazendo todos os problemas propostos, você enfrentará a 
vanação completa de dificuldades e abrangènda que seu pro- 
fessor espera de você para dominar os exames. Nàn existe 
substituto para um esforço determinado e talvez prolongado 
para resolver individualmente os problemas- Entretanto, se 
você ficar emperrado em um problema, peça ajuda ao seu 
professor, monitor ou um colega. Demorar tempo excessivo 
em um Unico exercido raramente é eficaz, a menos que você o 
encare como um desafio particular que requer pensamento e 
esforço extensivo. 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 1.1 Química é o estudo da com- 
posição, estrutura, propriedades e mudanças da maté- 
ria. A composição da matéria está relacionada com os 
pos de elementos nela contidos. A estrutura da maté- 
ria relaciona-se com a maneira que os átomos desses 
elementos estão arranjados. Uma molécula é uma enti- 
dade composta de dois ou mais átomos que se unem 
uns aos oulros de forma específica. 

Seção 1.2 A matéria existe em três estados físicos, 
gás, liquido e sólido, os quais são conhecidos como es- 
tados da matéria. Existem dois tipos de substâncias 
puras: elementos e compostos. Cada elemento tem um 
único tipo de átomo e é representado por seu símbolo 
químico que consiste de uma ou duas letras, sendo a 
primeira maiuscula. Os compostos consistem de dois 
tu mais elementos unidos quimicamente, A lei da com- 
posição constante, também chamada de lei das propor- 
ções definidas, relata que a composição elementar de 


um composto puro é sempre a mesma. A maior parte 
da matéria consiste de uma mistura de substâncias. As 
misturas têm composições variáveis e podem ser ho- 
mogêneas ou heterogêneas; misturas homogêneas são 
chamadas de soluções. 

Seção 1.3 Cada substância tem iun conjunto único 
de propriedades fisicas e químicas que podem ser 
usadas para identificá-la. Durante uma mudança fí- 
sica, a matéria não muda sua composição. Mudan- 
ças de estado são físicas. Em uma mudança química 
(reação química), uma substância é transformada em 
outra quimicamente diferente. Propriedades in- 
tensivas independem da quantidade de matéria ana- 
lisada e são usadas para identificar substâncias. 
Propriedades extensivas relacionam-se com a quanti- 
dade de substância presente. Diferenças nas proprie- 
dades físicas e químicas são usadas para separar 
substâncias. 
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(Química: a ciência ceniial 


O método científico é um processa dinâmico usado 
para responder a questões sobre nosso mundo físico. 
Observações e experiências levam a leis científicas, re- 
dras gerais que resumem como a natureza se comporta. 
As observações também levam a tentativas de explica- 
ções ou hipóteses. A medida que a hipótese é testada e 
melhorada, uma teoria pode ser desenvolvida. 

Seção 1.4 As medidas em quimica são determina- 
das pelo sistema métrico. Uma ênfase especial é dada a 
um conjunto particular de unidades métricas chamadas 
unidades SI, as quais são baseadas no metro, no quilo- 
grama e no segundo como unidades básicas de compri- 
mento, massa e tempo, respectivamente. O sistema 
métrico emprega um conjunto de prefixos para indicar 
frações decimais ou múltiplos de uma unidade básica. 
A escala SI de temperatura é a escala Kelvin, apesar de 
a escala Celsius também ser frequentemente usada. A 
densidade é uma propriedade importante, que é igual a 
massa dividida por volume 

Seção 1.5 Todas as grandezas de medida são até cer- 
to ponto duvidosas. A precisão de uma medida indica o 


grau de proximidade de diferentes medidas de grande- 
za. A exatidão de uma medida indica quão próxima ela 
está do valor aceitável ou 'verdadeiro'. Os algarismos 
significativos em uma medida de grandeza incluem 
um digito estimado, o último dígito cia medida. Os al- 
garismos significa tivos indicam o tamanho da incerteza 
da medida. Certas regras devem ser seguidas de modo 
que um cálculo envolvendo medidas de grandeza seja 
informado com o número apropriado de algarismos 
significativos. 

Seção 1.6 Na abordagem de análise dimensional 
para resolver um problema, observamos atentamente 
as unidades ao passo que incluímos medidas durante 
os cálculos. .As unidades são multiplicadas, divididas 
ou canceladas como grandezas algébricas. Obter a uni- 
dade correta para o resultado final é uma maneira im- 
portante de conferir o método de cálculo. Ao converter 
unidades e au resolver outros tipos de problema, fato- 
res de conversão podem ser usados. Esses íalores são 
razões desenvoh idosa partir de relações válidas de ou- 
tras grandezas equivalentes. 


Exercícios 


Classificaçao e propriedades da matéria 

1.1 Classifique cada um dos seguintes itens como substân- 
cia pura ou mistura; no caso de uma mistura, indique se 
é homogênea ou heterogênea: (a) arroz-doce; (b) água 
da mar; (c) magnésio; (d) gasolina. 

1.2 Classifique cada um dos seguintes itens tomo substân- 
cia pura ou nuslura; no caso de uma mistura, indique se 
é homogênea ou heterogênea- ta) ar; <b) suai de tomate; 
(c) cristais de iodo; (d) areia 

13 Dê o símbolo químico do, seguintes elementos, (a) alu- 
mínio; (b> sódio; (c) bmmo; (d) cobre; (e) silício; (f) nitro- 
gênio; (g) magnésio; (h) hélio. 

1.4 Dê o simbolo químico dos seguintes elementos: (a) car- 
bono; <b) potássio; (c) cloro; <d) zinco; (e) fósforo; (f) ar- 
gõnio; (g) cálcio; (h) prata. 

13 Dê nome aos elementos químicos representados pelos 
seguintes símbolos: (a) H; (b) Mg; (c) Pb; (d) Si, (e) F; (f> 
Sn; (g) Mn; thl As. 

1.6 Dê nome aos elementos químicos representados pelos 
seguintes símbolos: (a) Cr; lb) I, (c) Li; (d) 5e; (e) Pb, (f) 
V; (g) Hg; (h) Ca. 

l.T Uma substância branca e solida A é fortemente aqueci- 
da em ausência de ar. Ela decompõe- se para tormar uma 
nova substância branca B e um gas C O gâs tem as mes- 
mas propriedades que o produto obtido quando carbo- 
no é queimado com excesso de oxigênio. Baseado nessas 
observações, podemos determinar se os sólidos A e B 
são elementos ou compostos? Justifique suas conclusões 
para cada substância. 

L8 Em 1307 o quimico inglês Humphry Davy passou 
uma corrente elétrica através de hidróxido de potás- 
sio fundido e isolou uma substância reativa clara e 
lustrosa. Ele reivindicou a descoberta de um novo ele- 
mento, o qual chamou de potássio. Naquela época. 


antes da chegada de instrumentos modernos, com 
base em que urna pessoa poderia afirmar que uma 
substância era um elemento? 

1.9 Faça um desenho, como o da Figura 1.5, mostrando uma 
mistura homogênea de vapor de água e gás argõnio (en- 
contrado como átomos de argõnio). 

1 .10 Faça um desenho, como o da Figura 1 .5, mostrando uma 
mistura heterogénea de alumínio metálico (composto de 
átomos de alumínio) e gás oxigênio (composto de molé- 
culas contendo dois átomos de oxigénio cada uma) 

1.11 No processo de tentar caracterizar uma substância, um 
quimico fez as seguintes observações: A substância é 
um metal prateado e brilhante, funde a 6-19 C e entra 
em ebulição a 1.105 'C Sua densidade a 20 C é 1,733 
g/cm3. Queima-se no ar produzindo uma luz branca in- 
tensa. Reage cotn cloro para produzir um sólido branco 
quebradiço. Pode ser transformada em folhas finas ou 
fios. É um bom condutor de eletricidade. Quais dessas 
características são propriedades ftstcas e quais são pro- 
priedades químicas? 

1.12 Leia as seguintes descrições do elemento zinco e in- 
dique quais são propriedades físicas e quais são pro- 
priedades químicas. O zinco é um metal cinza pratea- 
do que se funde a 420 U C Quando grânulos de zinco 
-ào adicionados a ácido sulfürico diluído, há despren- 
dimento de hidrogênio c o metal dissolve-se. O zinco 
tem dureza de 23 na escala de Mohs e densidade de 

7,1 3 g/ cm'a 25 °C. Reage lentamente com o gas oxigê- 
nio a temperaturas elevadas para formaròxido de zin- 
co, ZnG. 

1.13 Caracterize cada um dos seguintes itens como um 
processo físico ou químico: (a) corrosão do alumiruo 
metálico; (b) fusão do gelo; (c) trituração da aspiri- 
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na; (d) digestão de uma baia; (e) explosão da nitro- 
glicerina. 

14 Um palito de fósforo é aceso e mantido sob um pedaço 
de metal frio. S3o feitas as seguintes observações: (a) O 
palito de fósforo queima (b! O metal esquenta, (c) A 
água condensa-se no metal (d) Deposita-se tuligem 
(carbono) no metal Quais desses acontecimentos são 


relativos a mudanças físicas e quais são relativos a mu- 
danças químicas? 

1.15 L m béquer contém um liquido transparente e incolor. 
5e for agua. corno vivé determinará se existe sal de ui/.i- 
nha dissolvido? Mão experimentei 

1.16 Sugira uma método de separação em seus dois compo- 
nentes para cada uma das seguintes misturas: (a) açúcar 
e areia, (b) ferro e enxofre. 


unidades de medida 

!' Qual potência decimal as seguintes abreviaturas rcpre- 
sentim: (a) d. (b) c, (r) t (d) «; (e) Vfc (0 k; (g) n; (h) m ou (i) p? 

: 18 Use os prefixos métricos apropriados para descrever as 
seguintes medidas sem o uso de expoentes: 

(a) 6,5 • 10“' m. <b> 6,35 <KT I . (c) 2,5 * K.r L; (d) 4,23 • 

I O" m 1 ; <e)l 23 ' 10 * kg; <f) 33 ' 10'” s: (g) 6,54 • 10“ fs. 

i 15 Faça as seguintes conversões: (a) 253 mg para g; (b) 4,U 
xlO"'" m para nm; (c) 0375 mm para «m 

2íl Converta (a) 1,48 -10 1 kg para g;(b) 0,0023 um para nm; 

(c) 7,25 x 1Ü“* s para ms 

• 21 Clarifique cada um dos seguintes itens como medidas 
de comprimento, área, volume, massa, densidade, tem- 
po ou temperatura; (a) 5 ns; (b) 53 kg/m ; (c) 0,88 pm; 

(d) 540 km : ; (c) 173 K; (f) 2 mm', (g) 23 C 

’ 212 Que tipo de grandeza (por exemplo, comprimento, vo- 
lume, densidade) as seguintes unidades representam: 
(a) ml ;(b) cm'; (c) mm (d) mg/L, (e) ps;(f) nm; (g) K? 

-13 (a) Urna amostra de tetracloreto de carbono, um liquido 

usado no passado em lavagem a seco, tem uma massa 
de 39,73 g e um volume de 25,0 mL a 25 C. Qual sua 
densidade a essa temperatura? Tetracloreto de carbono 
flutua na água? (Materiais que são menos densos do 
que a agua flutuam.) (b) A densidade da platina a 20 ’C 
é 21 ,45 g/cm’. Calcule a massa de 75,00 cm de platina a 
essa temperatura, (c) A densidade do magnésio a 21) “C 
é 1,738 g/cm Qual é o volume de 87,50 g desse metal a 
essa temperatura? 

24 (a) Um cubo de ósmio metálico de 1300 cm de aresta 
tem uma massa de 7631 g a 25 “C. Qual è a densidade 
em g/ cm’ a essa temperatura? (b) A densidade do titâ- 
nio metálico ó 4,51 g/cm a 25 C Qual massa de titânio 
desloca 65,8 mL de água a 25 Ü C? (c) A densidade do 
benzeno a 15 ^C é 03787 g/mL Calcule a massa de 
0,1500 L de benzeno a essa temperatura. 

1 -5 (a) Para identificar uma substância líquida, um estu- 

dante determinou sua densidade. Usando uma prove- 
ta, ele mediu 45 mL de uma amostra da substância. 
Entào mediu a massa da amostra tendo encontrado 
38,5 g. Ele sabia que a substância linha de ser álcool iso- 
propflíco (densidade 0,785 g/mL) ou tolueno (densida- 
de 0,866 g/mL). Qual é a densidade calculada e a 
provável identidade da substância? (b) Em um experi- 
mento é necessário 45,0 g de etilenogiicol, um liquido 
cuja densidade e 1 .1 14 g/ mL Em vez de pesar a amos- 
tra em uma balança, um químico escolhe usar uma pro- 


veta. Qual o volume de liquido ele deve usar? (c) Um 
cubo de metal mede 5,00 cm em cada aresta. Se o metal 
é o níquel, cuja densidade e 8,90 g/cm , qual é a massa 
desse cubo? 

I. 26 (a) Depois que caiu a etiqueta de uma garrafa contendo 

um líquido límpido que se acredita ser benzeno, um 
quimico mediu a densidade desse liquido para v erifi- 
car do que se tratava. Uma amostra de 25,0 mL do liqui- 
do rinha uma massa de 21 ,95 g. Um manual de química 
dn tipo do CRC Handbook of Qtemistry and Physics 
aponta uma densidade de 03787 a 15 "C para o benzeno, 
A densidade calculada está de acordo com o valor tabela 
do? (b> Necessita-se, para um experimento, de 15,0 g de 
dclo-hexano, cuja densidade a 25 °C é 0,7781 g/mL. 
Qual o volume de ciclo-hexano que deve ser usado? (cl 
Uma bola de chumbo tem 5,0 cm de diámetm Qual é a 
massa da bola se sua densidade é 1134g/cm ? (O volu- 
me de uma esfera é — !.-rr\) 

V-3. 1 

II. 271 O ouro pode ser transformado em lâminas extre- 

mamente finas conhecidas como folhas de ouro. Se um 
pedaço de ouro (densidade = 1932 g/cm ) é transforma- 
do em uma lâmina medindo 2,4 - 1,0 ff. qual e a espes- 
sura media da lâmina em metros? Como pode-se 
expressar a espessura da lâmina sem o uso de notação 
exponencial, usando-se um prefixo métrico apropriado? 

11.28] Um bastão cilíndrico feito de silício tem )b,6 cm de 
comprimento e uma massa de 2,17 kg. A densidade do 
silício é 233 g/cm . Qual e o diâmetro do cilindro? (O 
v olume de um cilindro é dado por ,rr /», onde r é o raio e 
he o comprimento.) 

1.29 Faça as seguintes conversões; (a) 62 F para C; (b) 
216,7 D C para F; (c) 213 *Cpara K. (d) 315 K para : F; (e) 
2.500 "F para K. 

1.30 (a) A temperatura em um dia de verão é 87 : F. Qual é a 
temperatura em C? (b) O ponto de fusão do brometo 
de sódio (um sal) ê 755 r C. Qual é a temperatura em 

F? (c) O tolueno congela a -95 C. Qual é seu ponto de 
congelamento em kelvins e em graus Fahrenheit? (d) 
Muitos dados científicos são relatados a 25 C. Qual e 
essa temperatura em kelvins e em graus Fahrenheit? 

(e) O neònio, elemento gasoso usado na fabricação de 
placas luminosas, tem um ponto de tusâo de -248,6 'C 
e um ponto de ebulição de -246.1 C C. Quais sâo essas 
temperaturas em kelvins? 
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Incerteza na medida 

UI Indique quais dos seguintes itens são números exatos: 

(a) a massa de um clipe para papel; (b) a área de uma 
moeda norte-americana de dez centavos; (c) o número 
de polegadas em uma milha; td) o número de onças em 
uma libra; (e) o número de microssegundos cm uma se- 
mana; (f) o número de páginas em um livro. 

1.32 Indique quais dos seguintes itens são números exatos: 
(a) a massa de uma lata de café de 32 oz; (b) n número de 
estudantes em uma sala de aula de química; (c) a tempe- 
ratura na superfície do Sol; (d) a massa de um selo; (e) o 
número de mililitros em um metro cúbico de água; (f) a 
altura media dos estudantes em sua escola 

1.33 Qual é o comprimento do lápis na figura a seguir? Quan- 
tos algarismos significativos existem nessa medida? 


1 2 J 4 5 fi 7 8 9 

1.34 Um te r môm et r o de tomo com uma escala circular é 
mostrado a seguir. Qual é a temperatura marcada na 



escala? Quantos algarismos significativos existem na 
medida? 

1.35 Qual é o numero de algansmos significativos em cada 
uma das seguintes medidas de grandeza? (a) 1 .282 kg; 

(b) 0,0029b s; (c) 8,070 mm; (d) 0,0105 L, (e) 9,7750 * 

U6 Indique o número de algarismos significativos em cada 
uma das seguintes medidas: (a) 5,104 «IO 2 km; (b) 0,0234 
m : ; (c) 5.500 cm; (d) 430,98 K; (e) 204,080 g. 

U7 Arredonde cada um dos seguintes números para qua- 
tro algarismos significativos e expresse o resultado em 
notação exponencial padrão: (a) 300,235800; (b) 
456,500; (c) 0,00654.3210; (d) 0.000957830; te) 50,778 r 
10’; (f) - 0,035000. 

U8 Arredonde cada um dos seguintes números para três al- 
garismos significativos e expresse o resultado em 
notação exponencial padrão: (a) 1 43,700; (b) 0,09750; 

(c) 890,000; td) 6,764 ^ICT 1 ; (e) 33.987,22; (f) - 6,5559. 

1.39 Faça as seguintes operações e expresse sua resposta com 
o número apropriado de algarismos significativos: (a) 
21.405 + 5,80; <b) 1 3577 21 ,6: <c) (5,03 r 1 0'')(3,6675), 

(d) 0,05770/75,3. 

1.40 Faça as seguintes operações e expresse sua resposta 
com o número apropriado de algansmos significati- 
vos: (a) 320,55- (6.104,5/2,3); (b) [(285,3 *10’) -(1,200 * 
10’)] x 2,8954; (c) (0,0045 * 20.000,0) + (2.813 * 12); (d) 
863 » [1.255 -(3,45 »108)|. 


Análise dimensional 

1.41 Ao fazer conversão de unidades, como você decide qual 
parte do tator de conversão ostara no numerador e qual es 
tará no denominador? 

1.42 Usando a informação do encarte, escreva os fatores de 
conversão necessários para passar de: (a) mi para km; 
tb) oz para g: (c) ql para L 

1.43 Faça as seguintes conversões: (a) Ü,076 L para mL; (b) 5,0 
> 10 ' m para nm; (c) 6,88 « 10” ns para s; (d) 1,55 kg/m 
para g/L; (e) 5,850 gal/h para L/s. 

1.44 (a) A velocidade da luz no vácuo é 2,998 *lif m/s Qual 
é essa velocidade em km/h? (b) Os oceanos contêm 
aproximadamente 1,35 x 10" km 1 de água. Qual é esse 
volume em litros? (c) Um indivíduo com um alto nível 
de colesterol no sangue apresenta 232 mg de colesterol 
por 100 mL de sangue. Se o volume total de sangue de 
uma pessoa é 5,2 L, quantos gramas de colesterol essa 
pessoa tem? 

L45 Faça as seguintes conversões: (a) 5,Ü0 dias para s; (b) 
0,0550 mi para m; (c) U5Sl,89/gal para dólares por litro: 
(d) 0310 iru/ms para km/h; (e) 2230 gal/min para L/s; 
(f) 0,02500 ft 3 para cm 

1.46 Faça as seguintes conversões: (a) 145,7 ft para m; (b) 
0,570 qt para mL; (cl .3,75 i/m/s para km/h; (d) 3,97 yd 
para m 1 ; (e) US52,99/Ib para dólares por kg; (f) 9,751b/ 
ft’ para g/mL. 


1.47 (a) Quantos litros de vinho podem ser colocados em um 
barril cuja capacidade e 31 gal? (b) A dose recomendada 
de Elixophyllin . um medicamento usado no tratamen- 
to da asma, é 6 mg/ kg de massa corporal. Calcule a dose 
em miligramas para uma pessoa de 150 Ib (c) Se um au- 
tomóvel e capaz de rodar 254 mi com 1 1,2 gal de gasoli- 
na, qual é o consumo desse carro em km/L? (d) Uma 
libra de grãos de café produz 50 xicaras de café (4 xíca- 
ras - 1 qt). Quanlos mililitros de cafe podem ser obtidos 
de 1 g de grão de café? 

1.48 (a) Se um carro elétrico é capaz de rodar 225 km com 
uma única carga, quantas cargas serão necessárias para 
se viajar de Boston, Massachusotts, para Miami, Florida, 
uma distância de 1 .486 mi, supondo que se inicie a via- 
gem com uma carga máxima? (b) Se uma ave migratória 
voa a uma velocidade média de 14 m/s, qual e sua velo- 
cidade média em mi/h? (c) Qual o deslocamento, em 
litros, de um pistão de motor cujo deslocamento é 
450 pol. ‘? (d) Em março de 1989, u Exxon Valdez enca 
lhou e derramou 240 mil barris de petróleo cru nas cos- 
tas do Alasca. Um barril de petróleo é igual a 42 gal 
Quantos litros de petróleo foram derramados? 

1.49 A densidade do ar n pressão atmosférica normal e 25 “C 
é 1.19 g/L Qual é a massa, em quilogramas, do ar em 
uma sala que mede 12,5 x 15,5 * 8,0 ft? 
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: 50 A concentração de monóxido de carbono em um aparta 
mento na cidade e 48 pg/m Qual a massa em gramas 
de monóxido de carbono presente em urna sala que 
mede 9,0 r 1 43 x 18,8 ft? 

: 1 Uma refinaria de cobro produz um lingote de cobre com 
massa igual a 150 lb. Se o cobre d transformado em fio 
cujo diâmetro d 8,25 mm, quantos pés de cobre po- 
dem ser obtidos desse lingote? A densidade do cobre 
é 8.94 g/cm ’. 

1.52 O dólar de prata Morgan norte-americano tem uma 
massa de 26,73 g. A lei obriga que ele tenha 90 a ., de prata 
e o restante em cobre (ai Quando a moeda foi cunhada 


no final do século XVU. a pratj v alia USS 1,18 por onça 
trov (31.1 g) A esse preço, qual é o valor da prata no cló- 
i3r de prata? (bl Hoje. a prata é vendida a US$ 5,30 por 
onça trov Quantos dólares de prata Morgan são neces- 
sários para obterá? USS 25,00 de prata pura? 

1.53 Usando as técnicas de estimativa, determine quais dos 
seguintes itens é n mais pesado e qual é o mais leve: um 
saco de “ íb de batatas, um saco de 5 Jcg de açticar ou 
I gal de agua (densidade = 1,0 g/ mL)7 

1.54 Usando as técnicas de estimativa, coloque esses itens em 
ordem crescente de tamanho: uma corda de 57 cm, um 
sapato de 14 pol. de comprimento c um cano de 1,1 m. 


Exercícios adicionais 

i ; 5 Qual o significado dos termos composição e estrutura 
quando se referem a matéria? 

1-56 Classifique cada um dos seguintes itens como uma 
substância pura, uma solução ou uma mistura heterogé- 
nea; uma moeda de ouro; uma viçara de café; uma pran- 
cha de madeira, Quais as ambiguidades existentes em se 
determinar com clareza a natureza dos matenais descri- 
tos? 

i 57 la) Qual a diferença entre uma hipótese e uma teona ' 
(b) Expbque a diferença entre uma teoria e uma lei cien- 
tífica. Qual delas explica como a matéria se comporta e 
qual explica por que ela se comporta dessa maneira? 

, 58 Uma amostra de árido ascórbico (Vitamina C), sintetiza- 
da no laboratório, contém 1,50 g de carbono e 2.U0 g de 
oxigénio. Outra amostra de acido ascórbico isolada de 
Frutas cítricas contém 6,35 g de carbono. Quantos gra- 
mas de oxigénio eia contém? Em que lei você está se ba- 
seando para respondei a essa pergunta? 

1.59 Dois estudantes determinaram a porcentagem de 
chumbo em uma amostra como uma prática de labora- 
tório. A porcentagem real é 22,52° .. Os resultados dos 
estudantes para trés determinações são os seguintes: 

1. 22,52; 22,48; 2234 
2. 22.64; 22,58; 22.62 

la) Calcule a porcentagem média para cada conjunto de 
dados e diga qual conjunto é mais exato, baseado na me- 
dia. (b) A preasão pode ser |ulgada examinando-se a 
média dos desvios do valor médio para cada conjunto 
de dados. (Calcule o valor médio para cada conjunto de 
dados, depois calcule a média dos desvios absolutos 
para cada conjunto.) Qual estudante foi mais preciso? 

1 .60 O i ist» dos al gari smas signi fientí vos em cada uma das se- 
guintes declarações está apropriado? lustifiquesua res- 
posta fa) A tiragem de Sekções em 1976 foi 17 887 229 
(b) Existem mais de J ,4 milhões de pessoas nos Estados 
Unidos com sobrenome tírown. (c) A média anual de 
chuva em São Diego, Califórnia, é 20.54 cm. (d) Entre 
1978 e 1992, no Canadá, o predomínio de obesidade en- 
tre homens subiu de 6,8“.. para 12,0 a .. 

õl O neônio tern um ponto de ebulição de -246,1 C C Qualé 
essa temperatura em kelinns? E em °F? 

i.b2 Dê as unidades SI derivadas para as seguintes grande- 
zas; (a) aceleração = distância/ tempo'; (b) força - massa 
x aceleração; (cl trabalho 


= força > distância; (d) pressão - fotça/área; (e) potên- 
cia = trabalho/ tempo. 

1.63 Um reupiente de 40 lb de musgo em decomposição 
mede 14 * 20 »30 in. Llm recipiente de 40 lb de material 
da camada superior do solo tem um volume de 1,9 gal. 
Calcule as densidades médias do musgo em decompo- 
sição e do matenal da camada superior do solo em 
g/cm . Estaria correto dizer que o musgo ern decompo- 
sição é mais 'leve' do que o material da camada supe- 
rior do solo? Explique. 

1.64 Pequenas esferas com massas iguais são feitas de 
chumbo (densidade = 11 ,3 g/cm’), prata (10, 5 g/cm 'je 
alumínio (2,70 g/cm ). Qual esfera tem o maior diâme- 
tro e qual tem o menor? 

1.65 As substâncias liquidas mercüno (densidade = 13,5 
g/mL), água (1,00 g/ mL) e cido-hexano (0,778 g/ml.) 
não ínrmani solução quando misturadas mas sepa- 
ram-se em camadas distintas. Esboce a posição relativa 
dos líquidos em um tubo de ensaio. 

1.66 A produção anual de hidróxido de sedio nos Estados 
Unidos cm 1999 foi de 23,2 bilhões de libras, la) Quan- 
tos gramas de hidróxido de sódio foram produzidos na- 
quele ano? (b) A densidade do hidróxido de sódio é 2.1 30 
g/cm 1 Quantos quilômetros cúbicos foram produzidas? 

1.67 (a) Você recebp uma garrafa que contém 4,59 cm de um 
sólido metálico. A massa totaJ da garrafa com o sólido ê 
35,66 g. A garra ta vazia possui massa igual a 11,23 g, 
Qual é a densidade do sólido? (b) O mercúrio é comer- 
cializado por 'frascos', unia unidade que tem 34,5 kg de 
massa. Qual é o volume de um frasco de mercúno, 
sabendo-se que a densidade do mercúrio é 13.6 g/ mL? 
tet U in estudante de graduação tem a idéia de remover 
uma esfera de pedra decorativa, cujo raio é 28,9 cm, da 
frente de um prédio do cantpus. Se a densidade da pe- 
dra c 3,52 g/cm , qual ó a massa da esfera? (O volume 
de uma esfera e V - (4/3)ro .) É provável que ele suma 
com a pedra sem a ajuda de alguém? 

11.66] Uma amostra de um sólido com massa igual a 32,65 g é 
colocada em um frasco. Tolueno, um líquido no qual 
esse sólido é insolúvel, foi adicionado ao frasco até per- 
fazei - um volume lotai de sólido e líquida de 50,00 ml. 
O sólido e o tolueno juntos pesam 58,58 g, A densidade 
do tolueno á temperatura do experimento é 0,864 
g/mL Qual é a densidade do sólido? 
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11.691 Suponha que você deoda definir sua própria escala de 
temperatura usando os pontos de congelamento (-113 
’C) e ebulição (197,6 ~C) do etiienoglicol. Sc* você fixa o 
ponto de congelamento como 0 r 'Ci e o ponto de ebuli- 
ção como 100 G, qual será o ponto de congelamento da 
água nessa nova escala? 

1.70 Recente mente, nm dos autores deste Urro completou 
uma meia-maratona, uma corrida de rua de 13 mi, 192 
yd. com o tempo de lh, +4 min e 18 s. (a) Qual a veloci- 
dade media do corredor em milhas por hora? (b) Qual o 
ritmo do corredor em minutos e segundos por milha? 

1.71 A distância da Terra até a Lua e de aproximadamente 
24Ü.000 mi. (a) Qual a distância em metros? (b) O Con 
omif S ST tem uma velocidade aproximadamente igual 
í» 2,400 km/h, Se o Concorde pudesse voar pnn a T na, 
quantos segundos ele gastana? 

1.72 A moeda norte-americana de 25 centavos tem massa 
de 5,67 g e aproximadamente 135 mm de espessura, 
(a) Quantas moedas lenam de ser empilhadas para se 
atingir 575 ri, a altura do monumento de Washington? 
(c) Qual o valor contido nessa pilha? (d) Em 1998 o débi- 
to americano era de LSS 4,9 trilhões. Quantas pilhas 
iguais ã descrita seriam nmssárias para liquidar esse 
débitoí 

1.73 Nos Estados Unidos, a agua usada para irrigação é me- 
dida em pés-acre. Um pé-acre de água é o suficiente 
para cobrir exatainenle 1 ft de profundidade. Um acre é 
4.840 ff. Um pê-acre de água é o suficiente para abaste- 
cer duas famílias normais por um ano. Agua dessa- 
linizada custa aproximadamente USS 2.480 por 
pe-acrc (a) Qual o custo por litro da água dessalini- 
za da? (b) Qual seria o custo por dia de uma família se 
essa fosse a única tonte de água? 

1 1.74] Um recipiente cilíndrico de raio re altura lt tem um vo- 
lume de .t r lt. (a) Cakule o volume em centímetros cú- 
bicos de urr. cilindro com raio de 335 cm e altura de 
753 cm. (b) Calcule o volume em metros cúbicos de um 
cilindro cuja altura é 225 pol e cuja diâmetro é 12,9 pol 
(c) Calcule a massa em quilogramas de um volume de 
mercúrio igual ao volume do cilindro do item (b). A 
densidade do mercúrio é 1 3,6 g/cm , 

U.751 Um lubo cilíndrico de vidro com 15,0 cm de compri- 
mento, fechado de um lado, é abastecido com etanol. A 
massa de etanol necessária para encher o tubo é 1 1,86 g. 
A densidade do etanol é 0,789 g/mL. Calcule o diâme- 
tro intemo do tubo, em centímetros. 

11.761 O ouro é misturado com outros metais para aumentar 
sua dureza c fabricar jóias, (a) Considere um pedaço de 
uma )ó!a de ouro que pese 9,85 g e tenha um volume de 
0,675 cm A jóia contém apenas ouro e prata, cujas den- 
sidades são 193 g/cm e 103 g/cm . respectivamenle. 
Supondo que o volume total da jóia é a soma dos volu- 
mes de ouro e prata que ela contém, calcule a porcenta- 
gem de ouro lem massa) na jóia. fb) A quantidade 
relativa de ouro em uma liga é geralmente expressa em 


unidades de quilates. O ouro puro tem 24 quilates, e a 
porcentagem de ouro na üga é dada como uma porcen- 
tagem desse vakir. Por exemplo, uma liga com 50% de 
ouro tem 12 quilates Dé a pureza da joia de ouro em 
quilates. 

11.77| Suponha que \ orê receba uma amostra de um líquido 
homogêneo. O que você faria para determinar se a 
amostra é uma solução ou uma substância pura? 

|1.78| A cronuitografia (Figura 1,14) é um método simples, 
porém confiável, para separar uma mistura em suas 
substâncias constituintes. Suponha que você está usan- 
do a cromatografia para separar uma mistura de duas 
substâncias. Como você sabe se a separaçdo foi bem-su- 
cedida? Você pode propor uma maneira de qualificar - 
se boa ou ruim - a separação? 

11.791 Você é designado para separar certo material granula- 
do, que tem densidade de 3,62 g/cm '. de um material 
granulaco não desejado que tem uma densidade de 
2.U4 g/cm 1 . Vcniê quer fazer isso agitando a mistura em 
um liquido no qual o material mais pesado afunda e o 
mais leve flutua. Um sólido flutuara em qualquer líqui- 
do que seja mais denso. Usando um "manual" de quí- 
mica, encontre a densidade das seguintes substâncias: 
tetracloreto de carbono, hexano, benzeno e íodeto de 
metila. Supondo que não existam interações entre o li- 
quido cus sólidos, qual desses líquidos servirá para seu 
propósito? 

[1.801 Os conceitos de exatidão e precisão não são tãceis de 
compreender Aqui estão dois conjuntos de estudos: 
(a) Determinou-se a massa de um padrão de peso se- 
cundário pesando-o em uma balança muito precisa sob 
condições laboratoriais cuidadosa mente controladas. 
Tomou-se a média de 18 medidas diferentes como o 
peso-padrão. Ib) Entrevistou-se um grupo de 10 mil ho- 
mens com idades entre 50 e 55 anos para determinar 
uma relação entre calorias ingeridas e nfvel de coleste- 
rol no sangue. O questionário da entrevista é bem deta- 
lhado, inquirindo as entrevistados sobre sua ali- 
mentação, se fumam, o que bebem e assim por diante. 
Os resultados são relatados mostrando que, para ho- 
mens de certo estilo de vida análogo, existe 40% de 
chance do nível de colesterol no sangue ser acima de 
230 para os que consomem mais de 40 calorias por gra- 
ma do peso corporal por dia, comparado com os que 
consomem menos de 30 calorias por grama de peso cor- 
poral por dia. 

Discuta e compare esses dois estudos em termos de 
precisão e exatidão dos resultados em cada caso Como 
os estudes se distinguem conceitualmente de modo a 
afetar a exatidão e a precisão de uma dada medida? Em 
cada um dos estudos, qunl o fator que não pode ser con- 
trolado e que poderia afetar a exatidão e a precisão? 
Quais medidas, de forma geral, podem ser tomadas 
para se atingir precisão e exatidão melhores? 
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Figura 2.1 John Dalton 
(1 766 1 844) era filho de um 
tapeceiro inglês pobre. Dalton 
começou a dar aulas quando tinha 
1 2 anos. Passou a maior parte de 
sua vida em Manchester, onde 
lecionou tanto na escola 
secundária quanto na faculdade. 
Durante toda sua vida seu interesse 
em meteorologia o conduziu a 
estudar gases e, 
conseqüentemente, química 
Estudava a teoria atômica 
eventualmente. 


Mais tarde, Platão e Aristóteles formularam a hipótese de que não poderia ha- 
ver partículas indivisíveis. A visão 'atômica' da matéria cnfraqueceu-se por 
vários séculos, durante os quais a filosofia aristotélica dominou a cultura oci- 
dental, 

A noção sobre átomos ressurgiu na Europa durante o século XVII, quando 
os cientistas tentaram explicar as propriedades dos gases. O ar é composto de 
algo invisível e em constante movimento; podemos sentir o movimento do 
vento contra nós, por exemplo. É natural imaginar que partículas indivisíveis 
muito pequenas originam esses efeitos familiares. Isaac Newton, o mais famo- 
so cientista de seu tempo, defendeu a idéia da existência de átomos. Mas pen- 
sar em átomos nesse sentido é diferente de pensar em átomos como os 
componentes químicos fundamentais da natureza. Quando os químicos apren- 
deram a medir a quantidade de matéria que reagia com outra para formar 
uma nova substância, a base para a teoria atômica estava proposta. Essa teoria 
surgiu durante o período 1803—1807 no trabalha de um professor inglês, John 
Pallon (Figura 2.1). Argumentando a partir de um grande número de obser 
vações, Dalton estabeleceu os seguintes postulados: 

1 . Cada elemento é composto de partes extremamente pequenas chama- 
das átomos. 

2. Todos os átomos de um dado elemento sào idênticos; os átomos de dife- 
rentes elementos são diferentes e lém diferentes propriedades (e tam- 
bém diferentes massas). 

3. Os átomos de um elemento não se convertem em diferentes tipos de 
átomos por meio de reações químicas; os átomos não são criados nem 
destruídos nas reações químicas. 

4. Os compostos são formados quando átomos de mais de um elemento 
se combinam; um determinado composto tem sempre o mesmo núme- 
ro relativo dos mesmus tipos de átomos. 


m ATIVIDADES 

JWfc Postulados da teotta atômica. De aconlo com a teoria atômica de Dalton, átomos são os componentes bá- 

\ I Proporções múltiplas sicos da matéria. Eles são as menores partes de um elemento que mantém a 

identidade química desse elemento. (S.ç.v 1 1 . J ) Como observado nos pos- 
animação tulados da teoria de Dalton, um elemento é composto dc apenas uma espécie de 

Js», Proporções múihpias átomo, enquanto um composto contém átomos de dois ou mais elementos. 

A teoria de Dalton explica várias leis simples de combinação química que 
eram conhecidas naquela época. Uma delas era a lei da comfiosiçrio constante (Se- 
çào 12): em determinado composto o número relativa de átomos e seus tipos são constantes. Essa lei é a base do 
Postulado 4 dc Dalton. Outra lei química fundamental era a lei da amscnwção da massa (também conhecida como lei 
da cansenvçâo de matéria): a massa total dos materiais presentes depois da reação química é igual à massa total antes 
da reação. Essa lei é baseada no Postulado 3. Dalton propôs que os átomos se reorranjam para produzir novas com 
binações químicas. 

Uma boa teoria não deve explicar apenas os fatos conhecidos, mas também prever os novos. Dalton usou sua 
teoria para deduzir a lei rias proporções múltiplas: se dois elementos, A e B, se combinam para formar mais de um 
composto, as massas de B, que podem se combinar com a massa de A, estão na proporção de números inteiros pe- 
quenos. Podemos ilustra r essa lei considerando as substâncias água e água oxigenada, as quais sc compõem de hi- 
drogênio e oxigênio. Na formação de água, 8,0 g de oxigênio combinam-sc com 1,0 g de hidrogênio. Na água 
oxigenada existem 1 6,0 g de oxigênio para 1 ,0 g de hidrogênio. Em outras palavras, a proporção da massa de oxigê- 
nio por grama de hidrogênio nos dois compostos é 11. Usando a teoria atômica, podemos concluir que a água oxi- 
genada contém duas vezes mais átomos de oxigénio por átomos de hidrogênio do que a água. 


2.2 A descoberta da estrutura atômica 


Dalton chegou à sua conclusão sobre átomos com base nas observações químicas no uru verso macroscópico do 
laboratório. Nem ele nem quem o seguiu durante séculos depois da publicação de seu trabalho teve evidências 
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Jiretas da existência dos átomos. Hoje, entretanto, podemos usar novos ins- 
trumentos poderosos para medir as propriedades de átomos individuais e até 
- 'mecer imagens deles (Figura 2.2). 

À medida que os dentistas começaram a desenvolver métodos para uma 
investigação mais detalhada da natureza da matéria, o átomo, que se supunha 
indivisível, começou a mostrar sinais de ser uma estrutura mais complexa, 
rabemos hoje que o átomo é composto de partículas subatômicas ainda meno- 
res. Antes de resumirmos o modelo da estrutura atômica atual, consideraremos 
rapidamente um pouco as descobertas marcantes que lev aram a esse modelo. 
Veremos que o átomo é composto em parte por partículas carregadas eletrica- 
mente, algumas com carga positiva (+) e outras com carga negativa (-). Ao 
xaminar o desenvolvimento do nosso modelo atómico atual, lembre-se de 
.ima afirmação simples sobre o comportamento de partículas carregadas em 
relação a outras: partículas com n mesma carga repelem-se, enquanto partículas com 
cargas diferentes atraem-se. 

Raios catódicos e elétrons 



Figura 2.2 Uma imagem da 
superfície de um semicondutor 
GaAs (arseneto de gálio) obtida 
pela técnica chamada microscopia 
eletrônica de túnel. A cor foi 
adicionada ã imagem par 
computador para distinguir os 
átomos de gálio (esferas azuis) do 
arsènlo (esferas vermelhas). 


Em meados do século XVII, os cientistas começaram a estudar descarga elétrica através de tubos pardalmente 
•-■vacuados (tubos bombeados até quase esgotar-se o ar), como os mostrados na Figura 2.3. Uma alta voltagem pro- 
.luzia radiação dentro do tubo. Essa radiação tomou-se ronhedda como raios catódicos porque originava-se no 
eletrodo negativo, ou cátodo. Apesar de os raios em si não poderem ser vistos, seus movimentos podiam ser detec- 
tados porque os raios faziam com que certos materiais, inclusive o vidro, apresentassem fluorescência ou 
mitissem luz. (Tubos de imagem de televisão são tubos de raios catódicos; uma imagem de televisão é o resultado 
da fluorescência da tela do aparelho.) 

Os dentistas defendiam opiniões divergentes sobre a natureza dos raios catódicos. Não era muito claro inicial- 
menle se os raios eram uma nova forma de radiação ou mais propriamente consistiam de um jato de partículas. 
Experimentos mostraram que os raios catódicos eram desviados por campos elétricos ou magnéticos, sugerindo 
que continham certa carga elétrica [Pigura 2.3 (c)j. O dentista britânico J. J. Thomson observou muitas proprieda- 
des dos raios, inclusive o fato de que sua natureza é a mesma independentemente da identidade do material do cá- 
todo, e que uma lâmina metálica exposta a raios catódicos adquire carga elétrica negativa. Em um artigo publicado 
m 1897, ele apresentou suas observações e concluiu que os raios catódicos são jatos de partículas com massa, car- 
regadas negatívamente. O artigo de Thomsom é conheddo como a 'descoberta' daquilo que chamamos de elétron. 

Thomson construiu um tubo de raios catódicos com uma tela fluorescente, como aquele mostrado na Figura 
2.4, de modo que ele póde medir de maneira quantitativa os efeitos de campos elétricos e magnéticos no jato fino 
de elétrons que passava através de um orifício em um eletrodo carregado positivamente. Essas medidas possibi- 
ítaram calcular um valor de 1,76 * 10“ coulomb 1 por grama para a proporção de carga elétrica do elétron em rela- 
ção a sua massa. 


(-) 


Frasco de vidro 

parcialmente 

evacuado 

— w 


Alta voltagem 

(a) 


(b) 


<c) 




Figura 2.3 (a) Em um tubo de raios catódicos, os elétrons movem-se do eletrodo negativo (cátodo) para o eletrodo 
positivo (anodo). (b) Uma foto do tubo de raios catódicos contendo uma tela fluorescente para mostrar o caminho dos raios 
catódicos, (c) A rota dos raios catódicos é desviada pela presença de um magneto. 


I O coulomb (C) è a unidade de carga elétrica no SI. 
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Figura 2.4 Tubos de raios catódicos 
com campos magnéticos e elétricos 
perpendiculares. Os raios catódicos 
(elétrons) originam-se na placa negativa 
à esquerda e são acelerados em direção 
à placa positiva, que tem um orifício no 
centro. Um feixe de elétrons passa 
através do orilicio e é desviado pelos 
campos magnéticos e elétricos. A razão 
carga massa dos elétrons pode ser 
determinada pela medida dos efertos 
dos campos magnéticos e elétricos na 
direção do leixe 



[ ) H Placas eletricamente carregadas 


Caminho 
dos elétrons 


Tela 

fluorescente 


Alta voltagem Magneto 


Uma vez que a proporção carga-massa do elétron era conhecida, medir sua carga ou sua massa revelaria o valor 
de outras quantidades. Hm 1909 Robert Millikan (1868-1953), da Universidade de Chicago, conseguiu medir com 
êxito a carga de um elétron realizando o que é conhecido como "experimento da gota de óleo de Millikan" (Figura 
ANIMAÇÃO 2.5). Ele pôde, então, calcular a massa do elétron usando seu valor experimental 

Jf? Experimento da gota de óleo de para a carga, 1 ,60 * 10 _, ‘' C. c a proporção carga-massa, l,76x l(f C/g: 


Millikan 


Massa do elétron = 


1,60 x 10 C 

1,76x10“ C/g 


= 9,10x10 *g 


Figura 2.5 Uma representação do 
instrumento de Millikan usado para 
medir a carga do elétron. Pequenas 
gotas de óleo, as quais capturam 
elétrons extras, são deixadas cair entre 
duas placas carregadas eletricamente. 
Millikan monitorou as gotas medindo 
como a voltagem nas placas alelava a 
velocidade de queda. A partir desses 
dados ele calculou as cargas nas gotas. 
Seu experimento mostrou que as 
cargas eram sempre múltiplos inteiros 
de 1,60 K 10 14 C, o que ele deduziu 
ser a carga de um único elétron. 
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Usando valores um pouco mais exatos, o valor aceito atualmente para a massa do elétron é 9,10939 x 10 g. 
Essa massa é aproximadamente 2 mil vezes menor que a do hidrogénio, o átomo mais leve. 

Radioatividade 

Em 1896, o cientista francês Henri Becquerel (1832-1908) estava estudando o mineral urânio, conhecido como 
btenda resinosa, quando descobriu que ele espontaneamente emitia radiação de alta energia. Essa emissão espontâ- 
nea de radiação é chamada de radioatividade. Com a sugestão de Becquerel, Marie Curie (Figura 2.6) e seu mari- 
do, Pierre, começaram experimentos para isolar os componentes radioativos do mineral. 

Estudos posteriores sobre a natureza da radioatividade, prindpalmente os do dentista britânico Emest Rut- 
herford (Figure 2.7), revelaram três tipos de radiação: radiações alfa (a), beta (/?) e gama (y). Cada tipo difere um do 
outro quanto a sua reação a um campo elétrico, como mostrado na Figura 2.8. 0 caminho das radiações neflé des- 
viado pelo campo elétrico, apesar de estar em sentidos opostos, enquanto a radiação y não é afetada. 

Rutherford mostrou que os raios u efi consistem de partículas de movimento rápido nomeadas partículas íx e/3. 
Na realidade, partículas/? são elétrons em alta velotidade e podem ser consideradas o análogo radioativo dos ratos 
catódicos; portanto, são atraídas para a placa positiva. As partículas a são muito mais compactas do que as partículas/? 
e têm cargas positivas; portanto, são atraídas para a placa negativa. Em unidades de carga de elétron, partículas /? têm 
carga de 1-, e partículas « têm carga de2+. Rutherford mostrou posteriormente que partículas/r combinam-se com 
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Figura 2.6 Marie Sklodowska Curie 
(1B67-1934). Quando M. Curie 
apresentou sua tese de doutorado, esta 
foi descrita como a melhor contribuição 
individual de todas as teses na história da 
ciência. Entre outras coisas, dois novos 
elementos, polônia e rádio, tinham sido 
descobertos. Em 1903, Henri Becquerel, 
M. Curie e seu mando, Pierre, dividiram o 
prêmio Nobel de Física. Em 191 1, 

M. Curie ganhou seu segundo prêmio 
Nobel, desta vez de Química. 


4 



Substância Placas eletricamente Placa 

radioativa carregadas fotográfica 


figura 2.8 Comportamento dos raios alfa (c), beta [p) e gama (y) em um campo 
riétrico, 

létronspara formar átomos de hélio Além disso, ele concluiu que a radiação y 
de alta energia, similar ã dos raios X; ela não consiste de partículas e não possui 
:.irga. Abordaremos radioatividade em maiores detalhes no Capitulo 21. 

O átomo com núcleo 

Com o crescimento das evidências de que o átomo era composto de par- 
larias ainda menores, deu-se mais atenção a como as partíailasse uniriam. 
No início do século XX, Thomson argumentou que já que os elétrons com- 
. reendiam apenas uma pequena fração de massa de um átomo, eles prova- 
elmente seriam responsáveis por uma fração igualmente pequena do 
Tamanho do átomo. Ele propôs que o átomo consistia em uma esfera positi- 
a uniforme de matéria, na qual os elétrons estavam incrustados, como 
aostrado na Figura 2.9. 

Esse modelo, chamado de modelo "pudim de ameixa", nome dado em ho- 
íenagem a uma tradicional sobremesa inglesa, teve uma vida muito curta. 

Em 1910, Rutherford e seus colaboradores realizaram um experimento 
ue contestava o modelo de Thomson. Rutherford estava estudando os án- 
ailos em que ns partículas a eram dispersadas á medida que elas passavam 
ror uma folha de ouro de poucas milhares de camadas atômicas de espessu- 
ra (Figura 2.10). Ele e seus colaboradores descobriram que quase todas as 
partículas a passavam direto através da folha sem dispersão. Dcscobriu-se 
ue uma pequena porcentagem dispersava-se na ordem de um grau, o que 
ra coerente com o modelo atômico de Thomson. Apenas por preciosismo, 
.utheríord sugeriu que Emest Marsden, um estudante de graduação que 
-abalhava em seu laboratório, procurasse com afinco por evidências de dís- 
rersão com ângulos grandes. Para completa surpresa de todos, observou-se 
ma pequena quantidade de partículas que se dispersavam em ângulos 
crandes. Algumas partículas foram refletidas até para trás, na direção de 
nde provinham. A explicação para esses rcsullados não foi imediatamente 
bvia, mas eles eram claramente incoerentes com o modelo "pudim de amei- 
a " de Thomson. 


Átomos, moléculas e íons 



ANIMAÇÃO 

Separação dos raios alfa, beta e 
gama 



Figura 2.7 Frnest Rutherford 
(1 871 -1 937), a quem Einstein 
atribuiu o título de "o segundo 
Newton", nasceu e foi educado na 
Nova Zelândia. Em 1 895, ele foi o 
primeiro estudante estrangeiro do 
Laboratório Cavendish na 
Universidade de Cambridge na 
Inglaterra, onde trabalhou com 1. 1. 
Thomson. Em 1 898, ele tornou-se 
membro do corpo docente da 
Universidade McGíll, em Montreal. 
Enquanto esteve em McCill, 
Rutherford fez a pesquisa em 
radioatividade que o levou a ganhar 
o prêmio Nobel de Química em 
1908. Em 1907, Rutherford 
retomou à Inglaterra para se tornar 
docente da Universidade de 
Manchester, onde em 1 91 0 
executou seu famoso experimento 
de dispersão de partículas u, o qual 
o conduziu ao modelo nuclear do 
átomo. Em 1 992, a Nova Zelândia 
homenageou Rutherford colocando 
seu retrato, com sua medalha de 
prémio Nobel, na nota de SI 00 
neozelandesa. 

Elétron 

negativo 



Carga positiva 
espalhada sobre a esfera 

Figura 2.9 Modelo "pudim de 
ameixa" do átomo de J. |. Thomson. 
Ele imaginou que os pequenos 
elétrons estariam embutidos no 
átomo como passas em um pudim 
ou como sementes em uma 
melancia. Emest Rutherford provou 
que o modelo dele estava errado. 
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ANIMAÇÃO 

Experimento de Rutherford: 
átomo nuclear 



Partículas desviadas 


A maioria das partículas 
não é desviada 


Película tina de ouro 


Feue de 
partículas 


Tela circular fluorescente 


Fonte de partículas a 


Figura 2.10 Experimento de Rutherford sobre espalhamento de partículas a. 
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Figura Z11 Modelo de 
Rutherford explicando o 
espalhamento de partículas a (Fig. 
2.1 0). A lâmina de ouro tem a 
espessura de vários milhares de 
átomos. Quando uma partícula « 
colide com o núcleo de ouro (ou 
passa muito próximo dele), ela é 
fortemente repelida. A partícula a, 
que possui menos massa, é 
desviada de seu caminho por 
interações repulsivas. 


Por volta de 1911, Rutherford conseguiu explicar essas obscrvaçõe, pos- 
tulando que a maioria da massa do átomo e toda a sua carga positiva resi- 
diam em uma região muito pequena e extremamente densa, que ele chamou 
de núcleo. A maior parte do volume total do átomo é espaço vazio, no qual os 
elétrons movem-se ao redor do núcleo. No experimento de dispersão n, a 
maioria das partículas a passa diretamente através da folha porque elas não 
encontram o minúsculo núcleo e simplesmente passam pelo espaço vazio do 
átomo. Ocasionalmente uma partícula cr entra na vizinhança de um núcleo 
do ouro. A repulsão entre o núcleo altamente carregado do ouro e as partícu- 
las a é forte o suficiente para refletir a partícula a menos densa, como mostra- 
do na Figura 2.11. 

Estudos experimentais subseqüentes levaram ã descoberta de ambas as 
partículas no núcleo, as partículas positivas (prótons ) e as partículas neutras 
(nêutrons). Os prótons foram descobertos em 1919 por Rutherford. Os nêu- 
trons foram descobertos em 1923 pelo cientista britânico James Chadwick 
(1891-1972). Apronfudaremos o estudo de partículas na Seção 2.3. 

2.3 A visão moderna da estrutura atômica 


Desde o tempo de Rutherford, os físicos têm aprendido muito sobre a 
composição detalhada do núcleo atômico. No curso dessas descobertas, a lista 
de partículas que compõem o núcleo tem crescido muito e continua a crescer. 
Como químicos, podemos adotar uma visão muito simples do átomo porque 
apenas très partículas subatômicas — próton, nêutron c elétron — influenciam 
o comportamento químico. 

A carga de um elétron é -1,602 x 10 -1 ** C, e a do próton é +1,602 x 10' lo C. 
A quantidade 1,602 x 10' w C é chamada de carga eletrônica. Por conveniên- 
cia, as cargas atômicas e subatômicas são normalmente expressas em múltiplos 
desta carga em vez de em coulombs. Assim, a carga do elétron é l-, e a do pró- 
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r ir. Nêutrons não têm carga e, por consequência, são eletricamente neutros (dai seu nome). Os átomos têm um 
■ "uto igual de elétrons e prótons; logo, eles têm uma carga elétrica líquida neutra. 

Prótons e nêutrons são encontrados no núcleo do átomo, que, como proposto por Rutherford, é extremamente 
queno. A maior parte do volume atômico é o espaço no qual o elétron é encontrado. Eles são atraídos pelos prõ- 
c.r no núcleo pela força que existe entre as partículas de cargas elétricas opostas. Nos capítulos seguintes vere- 

- -s que o poder da força de atração entre elétrons c núcleo pode ser usado para explicar muitas das diferenças 
-nrc os vários elementos. 

Os átomos têm massas extremamente pequenas. A massa do átomo mais pesado conhecido, por exemplo, é 
ordem de 4 x ltf g. Uma vez que seria incômodo expressar massas tão pequenas em gramas, usamos a unidade 
:e massa atômica ou u. Uma u é igual a 1,66054 x 10' :< g. As massas de prótons e nêutrons são aproximadamente 
cuais, e ambas são muito maiores do que a do elétron: um próton tem uma massa de 1,0073 tt, um nêutron, de 
‘KW u, e um elétron, de 5,48b * 1(1“* u. Seriam necessários 1 .836 elétrons para igualar a massa de um próton, logo o 
jcleo contém a maior parte da massa de um átomo. A Tabela 2.1 mostra as cargas e massas das partículas subatô- 
micas. Falaremos mais sobre massas atômicas na Seção 2.4. 

Os átomos são extremamente pequenos. A maioria deles tem diâmetro entre 1 x 10'" me5* 10‘ ! "m,ou 100-500 
rm. Uma unidade de comprimento conveniente, embora não reconhecida pelo SI, usada para expressar dimen- 
■vs atômicas é o angstrõm (Á). Um angstròm é igual a 10 m. Os átomos têm diâmetros na ordem de 1-5 Á. Odiá- 

- tetro do átomo de cloro, por exemplo, é de 200 pm, ou 2,0 À. Tanto picômetros quanto angstròms são comumente 
->ados para expressar as dimensões de átomos e moléculas, 

O quadro " Como fazer 2.1" ilustra ainda mais como átomos muito pequenos são comparados com objetos mais 
imiliares. 


COMO FAZER 2.1 

O diâmetro de uma moeda de um centavo norte-americana é 19 mm. O diâmetro de uma átomo de prata (Ag) é apenas 
2,88 À. Quantos átomos de prata podem ser arranjados lado a lado em uma linha reta ao longo do diâmetro de uma 
moeda de um centavo? 


Solução Queremos saber o número de átomos de prata (Ag). Usamos a relação 1 átomo de Ag = 2,88 À como um fator 
de conversão relacionando o número de átomos e a distância. Logo, podemos começar com o diâmetro da moeda de 
um centavo, primeiro convertendo essa distánda em angstroms e depois usando o diâmetro do átomo de Ag para 
converter a distância em números de átomos de Ag: 


Átomos de Ag - (19 min) 


Í10' 1 m'| 

í J - À 

i 1 átomo de Ag 

. 1 mm J 

1 10 m 

( 2,88 Â J 


- 6,6 *10 átomos de Ag 


Isto é, 66 milhões de átomos de praia podem ser acomodados lado a lado no diâmetro de uma moeda de um centavo! 


PRATIQUE 

O diâmetro de um átomo de carbono é 1 ,54 Á. (a) Expresse esse diâmetro em picômetros. (b) Quantos átomos de car- 
bono poderiam ser alinhados lado a lado em uma linha reta pela extensão de um traço de lápis de 0,20 mm de largura? 

Respostas, (a) 154 pm; (b) 1,3 xlO” átomos de C. 


Os dianteiros de núcleos alómicos são da ordem de 1(T‘ Á, somente uma pequena fração do diâmetro de um 
a tomo como um todo. Você pode estimar os tamanhos relativos do átomo e de seu núcleo imaginando que, se 
átomo fosse tào grande como um estádio de futebol, o núcleo seria do tamanho de uma bolinha de gude. Uma vez 
que o minúsculo núcleo carrega a maioria da massa de um átomo em um volume tão pequeno, ele tem uma incrível 
densidade — da ordem de 10 iJ - 10 u g/cnr . Uma caixa de fósforo cheia de material com uma densidade dessas 


I TABELA 2.1 

Comparação entre prótons, nêutrons e elétrons J 

Partículas 

Carga 

Massa (u) 

Próton 

Positiva (1+) 

1,0073 

Nêutron 

Nenhuma (neutra) 

1,0087 

Elétron 

Negativa (1-) 

5.486 * 10 - * 
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pesaria mais de 2,5 bilhões de toneladas! Astrofísicos tém sugerido que o inte- 
rior de uma estrela cadente pode ter uma densidade próxima disso. 

Uma ilustração do átomo que incorpora essas características que acaba- 
mos de discutir é mostrada na Figura 2.12. Os elétrons, que ocupam a maior 
parle dn volume do ãlomo, têm o papel mais relevante nas reações químicas. 
A importância de representar a região contendo os elétrons como uma nuvem 
vaga se tomará evidente nos capítulos seguintes, quando consideraremos as 
energias e arranjos espaciais dos elétrons. 

Isótopos, números atômicos e números de massa 

O que torna um átomo de um elemento diferente de um átomo de outro 
elemento? Todos os átomos de um elemento têm o mesmo número de prótotis no nú- 
cleo. O número especifico de prótons é diferente para variados elementos. 
Além disso, pelo fato de um átomo não ter carga elétrica líquida, seu número 
de elétrons deve ser igual ao número de prótons. Todos os átomos do elemen- 
to carbono, por exemplo, tém seis prótons e seis elétrons. A maioria dos áto- 
mos de carbono também tem seis nêutrons, apesar de alguns terem mais e outros, menos. 

Os átomos de um dado elemento cujo número de nêutrons difere e, consequentemente, de massa também, são 
chamados de isótopos O símbolo C ou simplesmente U C (lê-se: "carbono doze", carbono- 12) representa o áto- 
mo de carbono com seis prótons e seis nêutrons. O número de prótons, chamado de número atômico, é mostrado 
pelo indico inferior. O número atômico de cada elemento é apresentado com o nome e o símbolo de cada elemento 
no encarte que acompanha o livro. Já que todos os átomos de um dado elemento apresentam o mesmo número atô- 
mico, o índice inferior é redundante, portanto, em geral omitido. O índice superior e chamado número de massa; 
ele é o número total de prótons mais nêutrons em um átomo. Alguns átomos de carbono, por exemplo, têm seis 
prótons e oito nêutrons, sendo representados como ’ 4 C (lê-se: "carbono quatorze"). Vários isótopos do carbono são 
relacionados na Tabela 2.2. 

Geralmente usaremos a notação com índice interior e índice superior apenas quando nos referirmos a um isó- 
topo especifico de um elemento. Um átomo de um isótopo específico é chamado nuclídeo. Um átomo de 'C é des- 
crito como um nuclídeo U C. 


Núcleo 


-1(T 4 Á- 


-1-5A- 


Figura 2. 1 2 Vista do corte 
transversal através do centra de um 
álomo. O núcleo, o qual contém 
prótons e nêutrons, é o local onde 
praticamente toda a massa do 
átomo está concentrada. O resto 
do átomo é o espaço no qual os 
elétrons, carregados negativamente 
e mais leves, se localizam. 



ATIVIDADES 

Simbologta dos elementos, 
Isótopos do hidrogênio, 
Simhdogiâ dos isótopos 


I TABELA 7,2 

Algum, isótopos do carbono* 



Símbolo 

Número de prótons Número de elétrons 

Número dc nêutrons 

”C 

fi 

6 

3 

°C 

6 

6 

6 

,J C 

6 

6 

7 

u c 

6 

6 

8 



'' Quase 99“.: do carbono encontrado na natureza é “C, 


Um olhar mais de perto Forças básicas 


Existem na natureza quatro forças básicas, ou interações, 
conhecidas: gravidade, eletromngnetismo. forças nucleares 
fortes e forças nucleares fracas. Forças gravitacionais são for- 
ças atrativas que atuam entre todos os objetos na proporção 
de suas massas. Forças gravitacionais entre átomos ou partí- 
culas subatômicas são tão pequenas que elas não tém conse- 
quência química. 

Forças eletromagnéticas são forças atrativas e repulsivas 
que atuam entre objetos carregados elétrica ou magnetica- 
mente. Forças elétricas e magnéticas estão intrinsecamente 
relacionadas. Forças elétricas são de importância funda 
mental no entendimento do comportamento quimien dos 
átomos. O valor da torça entre duas partículas carregadas 
é dado pela lei de Coulomb: F = fcQ^j/á', onde Q ; e Q, são 
os valores das cargas nas duas partículas, i/éa distância 


entre seus centros eké uma constante determinada pelas 
unidades pa ra Qed Um valor negativo para a força indica 
atração, enquanto um valor positivo, repulsão. 

Todos os núcleos, exceto o do átomo de hidrogênio, con- 
tem dois ou mais prótons. Uma vez que cargas iguais se repe- 
lem. a repulsão elétrica faria com que os prótons se separas- 
sem do núcleo se uma força atrativa mais forte não os 
mantivesse |untos. Fissa força é chamada força ituclcar forie e 
alua entre partículas subatômicas, como no núcleo. Nessa 
distância essa força e mais forte do que a força elétrica, por 
isso o núcleo as mantém juntas. A foiça nuclear fraca è mais 
fraca do que a força elétrica, mas mais forte do que a gravi- 
dade. Sabemos de sua existência apenas porque ela se mos- 
tra em certos tipos dc radioatividade 
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Todos os átomos são constituídos de prótons, nêutrons e elétrons. L ma vez que essas partículas são as mesmas 
ím todos os átomos, a diferença entre átomos de elementos distintos (ouro e oxigênio, por exemplo) deve-se única 
_-\clusivamente à diferença no número de partículas subatômicas de cada átomo. Podemos considerar um átomo 
mo a menor amostra de um elemento, pois a quebra de um átomo em partículas subatômicas destrói sua identi- 
dade. 


COMO FAZER 2.2 

Quantos prótons, nêutrons e elétrons existem em um átomo de Au? 

Solução O índice superior 197 é o número de massa, a soma do número de prótons e nêutrons. De acordo com a lista 
dos elementos dada no encarte deste livro, o ouro tem número atômico 79. Conseqüentemente, um átomo de ' Au tem 
79 prótons, 79 elétrons e 197 - 79 = 1 18 nêutrons. 

PRATIQUE 

Quantos prótons, nêutrons e elétrons existem no átomo de ‘Ba? 

Resposta: 56 prótons, 56 elétrons e 82 nêutrons. 


COMO FAZER 2.3 

O magnésio tem três isótopos com massas 24, 25 e 26. (a) Escreva o símbolo químico completo para cada um deles, 
(b) Quantos nêutrons existem no nticlídeo de cada um dos isótopos? 

Solução (a) O magnésio tem número atômico 12. logo todos os átomos de magnésio contém 12 prótons e 12 elétrons. 
Os três isótopos são, portanto, representados por ^ Mg, jÇMge ^Mg. (b) O número de nêutrons em cada isótopo é o 
número de massa menos o número de prótons. O número de nêutrons em cada um dos nuclídeos de cada isótopo é, 
portanto, 12, 13 e 14, respectivamente. 

PRATIQUE 

Dê o símbolo químico compieto para o nuclídeo que contém 82 prótons, 82 elétrons e 126 nêutrons. 

Resposta: \£Pb 


2.4 Pesos atômicos ou massas atômicas 


Os átomos são pequenos pedaços de matéria, portanto têm massa. Conto mostrado na Seção 2.1, um postulado 
mportante da teoria atómica de Dalton é que a massa se consert a durante as reações químicas. Muito do que sabe- 

— s sobre reações químicas e comportamento das substãndas tem sido derivado de medidas acuradas das massas 
:e átomos e moléculas (e coleções macroscópicas de átomos e moléculas) que sofrem modificações. As chances de 

-:è já ter usado medidas de massa em algum momento do seu curso de laboratório para monitorar mudanças que 
ocorrem em reações químicas são grandes. Nesta seção abordaremos a escala de massa usada para átomos e apren- 
-ontaremos o conceito de peses atômicos. Na Seção 3.3, ampliaremos esses conceitos para mostrar como as massas 
itómicas são usadas para determinar as massas dos compostos e seus pesos moleculares. 

4 escala de massa atómica 

Embora os cientistas do século XIX não soubessem nada sobre partículas subatômicas, estavam cientes de que 
- átomos de diferentes elementos tinham diferentes massas. Eles descobriram, por exemplo, que cada 100,0 g de 
gua contém 11,1 g de hidrogênio e 88,9 g de oxigênio. Logo, a água contém 88,9/11,1 = 8 vezes mais oxigênio, por 
— a«a, que hidrogênio. Ao entender que a água contém dois átomos de hidrogénio para cada átomo de oxigênio, 
i es concluíram que um átomo de oxigênio deve ter 2 * 8 = 16 vezes mais massa que um átomo de hidrogénio. Ao 
irogênio, o átomo mais leve, foi arbitrariamente atribuída uma massa relativa 1 (sem unidades), e as massas atô- 

- :as de outros elementos foram inicialmente determinadas em relação a esse valor. Assim, ao oxigénio foi atribuída 
. massa atômica de 16. 
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Hoje podemos determinar as massas individuais dos átomos com um alto grau de precisão. Por exemplo, sabe- 
mos que o átomo de 'H tem massa 1,6735 x 10' : ‘ g e o átomo de "'O tem massa 2,6560 x 1fT~ g. Como visto na Seção 
2.3, é conveniente usar a unidade de massa atômica (u) quando Lidamos com massas extremamente pequenas: 

1 u = 1,66054 x ler* g e 1 g = 6,02214 * IO 33 u 

A ué atualmente definida fixando uma massa de exatamente 12 u para um átomo do isótopo de carbono. 
Nesta unidade a massa do nuclídeo é 'H é 1,0078 1 < e a do nuclídeo "'0, 15,9949 u. 

Massas atômicas médias 

A maioria dos elementos são encontrados na natureza como mistura de isótopos. Podemos determuiar a massa 
atômica média de um elemento usando as massas de seus vários isótopos e suas abundâncias relativas. O carbono 
encontrado na natureza, por exemplo, é composto de 98,93% de i:: C e 1,07% de 1 C. As massas desses nuclídeos são 


O espectrômetro de massa 


Um olhar mais de perto 

O mais direto e acurado meio de determinar os 
pesos atômicos e moleculares é produzido pelo es- 
pectrõmetro de massa (Figura 2. 13). Uma amostra ga- 
sosa é introduzida em A e bombardeada por um feixe 
de elétrons de alta energia em B. As colisões entre os 
elétrons e os átomos ou moléculas do gás produzem 
ions positivos, a maioria com carga 1 +. Fsses íons são 
acelerados em direção □ uma grade do arame carre- 
gada (C). Depois que passam pela grade, eles encon- 
tram duas fendas que permitem a passagem apenas 
de um feixe muito fino de íons. Rsse feixe então passa 
entre os pólos de um magneto, que desvia os íons 
para um caminho curvo, à medida que os elétrons são 
desviados por um campo magnético (Figura 2.4). 
Para íons com a mesma carga, o grau de desvio de- 
pende da massa — quanto maior a massa do ion, me- 
nor o desvio. Os íons são, dessa forma, separados de 
acordo com suas massas. Trocando-se a força do 
campo magnético ou a voltagem de aceleração na 
grade carregada negativamente, íons de massas 
variadas podem ser selecionados para entrar no de- 
tector no final dn instrumento. 


Um gráfico de intensidade do sinal do detector 
contra a massa do ion é chamado espectro dc massa. 
O espectro de massa de átomos de cloro, mostrado na 
Figura 2.14, revela a presença de dois isótopos. A ana- 
lise de um espectro de massa fornece tanto as massas 
dos íons que atingem o detector quanto suas abundân- 
cias relativ as. As abundâncias são obtidas das intensi- 
dades de seus sinais. Conhecendo a massa atômica e a 
abundância de cada isótopo, pode-se calcular a massa 
atômica média de um elemento, como mostrado no 
Exercício Modelo 2.4. 

Os espectrômetros dc massa são atualmente mui- 
to utilizados para identificar compostos químicos e 
analisar misturas de substâncias. Quando uma molé- 
cula perde elétrons, ela se desintegra, formando uma 
gama de fragmentos carregados positivamente. Os 
espectrômetros de massa medem as massas desses 
fragmentos, produzindo uma impressão digital quími- 
ca da molécula e fornecendo indícios de como os áto- 
mos estavam ligados entre si na molécula original. 
Assim, um químico pode usar essa técnica para deter- 
minar a estrutura molecular de um novo composto sin- 
tetizado ou para identificar um poluente no ambiente. 



Magneto Detector de feixe 
de íons positivos 



Grude aceleradora Fendas r - - 


Filamento aquecido 


N i 

— 'W 


i*? 

Amostra 

Feixe de Fara a 


elétrons 

ionizantes 


Feixe 

de íons Fenda 

positivos Separação 

dos íons. com 
base nas 


O. 

da / 


bomba de vácuo diferenças de massa 



Massa atômica (u) 


Figura 2.13 Diagrama de um espectrômetro de massa, ajustado Figura 2.14 Espectro de massa do cloro 

para detectar íons ,5 C1\ Os íons mais pesados, w Cf, não são atômico, 

desviados o suficiente para que atinjam o detector. 
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2 u (exatamente) e 13,00335 u, respectivamente. Calculamos a massa atômica média do carbono a partir da abun- 
: .ncia fracionada de cada isótopo e a massa daquele isótopo: 

(0,9893 )( 12 u) + (0,0 107)(1 3,00335 u) = 12,01 ti 

\ massa atômica média de cada elemento (expressa em u) é também conhecida como seu peso atômico. Embo- 
i termo mssa atômica média seja o mais apropriado, e o termo mais simples massa atómica, o mais frequentemente 
-ado, o termo peso atômico é mais comum. Os pesos atômicos dos elementos estão listados tanto na tabela periódi- 
i quanto na tabela dos elementos, as quais são encontradas na contracapa inicial deste texto. 


COMO FAZER 2.4 

O cloro encontrado na natureza é constituído de 75,78% de 'Cl, que tem massa atómica 34,969 u, e 24222% de ' Cl, que 
tem massa atômica 36,966 u. Calcule a massa atômica média (ou seja, o peso atômico) do cloro. 

Solução A massa atômica média é encontrada multiplicando-se a abundância de cada isótopo por sua massa atômica 
e somando-se esses produtos. Uma vez que 75,78% = 0,7578 e 24222% = 022422, temos: 

Massa atômica média - (0,7578)(34,969 u) + (Ü22422)(36,966 u) 

= 26,50 u + 8,953 U 
= 35,45 u 

Esta resposta faz sentido: a massa atômica média do Cl está entre as massas dos dois isótopos e é mais preteima do 
valor do "Cl, que é n isótopo mais abundante 

PRATIQUE 

Três isótopos do sflido são encontrados na natureza: ^Si (92,23%), que tem massa atômica 27,97693 u; r 'Si (4,68%), que 
tem massa 28,97649 u; e "Si (3,09%), que tem massa 29,97377 u. Calcule o peso atômico do silício. 

Resposta: 28,09 a 


2.5 A tabela periódica 

A teoria atômica de Dalton preparou o terreno para um vigoroso crescimento na experimentação química du- 
•nte ô início do século XIX. Como o corpo das observações químicas cresceu e a lista dos elementos expandiu, fo- 
m feitas tentativas para encontrar padrões regulares no comportamento químico. Esses esforços culminaram no 
^envolvimento da tabela periódica em 1869. Teremos muito mais para dizer sobre a tabela periódica nos capitu- 

- seguintes, mas ela é tão importante e útü que você deve familiarizar-se com ela agora: você aprenderá rapida- 

- trnte que a tabela periódica é a mais importante ferramenta que os químicos usam para organizar e lembrar fatos químicos. 

Muitos elementos mostram similaridades muito fortes entre si, Por exemplo, litio (Li), sódio (Na) e potássio (K) 
todos metais macios e muito reativos. O elemento hélio (He), neônio (Ne) e argõnio (Ar) são gases não- reativos. 
-- >s elementos são organizados em ordem crescente de número atômico, observa-se que suas propriedades quí- 
:as e físicas mostram um padrão repetitivo ou periódico. Por exemplo, cada um dos metais macios e reativos — 
-o, sódio e potássio — vem imediatamente depois daqueles gases não-reativos — hélio, neônio e argõnio — 
. too mostrado na Figura 2.15. A organização dos elementos em ordem crescente de número atômico, com ele- 

- ntos tendo propriedades similares colocados nas colunas verticais, é conhecida como tabela periódica. A tabela 

- -lódica é apresentada na Figura 2.16 e é também tomecida no encarte que acompanha o livro. Para cada elemento 


Número 

atómico 

Símbolo 




Gás inerte Metal Gás inerle Metal 

reativo reativo 

e macio e macio 



Gás inerte Metal 
reativo 
e macio 


- gura 2.15 O arranjo dos elementos pelo número atómico ilustra o padrão periódico ou repetitivo das propriedades, que 
base da tabela periódica. 
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Figura 2.16 Tabela periódica dos elementos com a divisão dos elementos em 
metais, metalóides e não-metais. 


na tabela, o número atômico e o símbolo atômico são dados. O peso atômico (massa atômica média) em geral tam- 
bém é dado; como no seguinte registro típico para o potássio: 

número atómico 
símbolo atômico 
peso atômico 


19 * 

K « 

39,0983 « 


Você pode notar variações muito pequenas nas tabelas periódicas de um livro para outro ou entre as das salas 
de aula e as dos livros. Essas diferenças são apenas uma questão de estilo, ou com relação ã informação em particu- 
lar incluída na tabela; não existem, portanto, diferenças fundamentais. 

Os elementos em uma coluna da tabela periódica são conhecidos como um grupo ou família. A maneira como 
os grupos são chamados é de certa forma arbitrário, e três diferentes esquemas de nomes são comumente utiliza- 
dos, dois dos quais são mostrados na Figura 2.16. 0 grupo de nomes superior, que têm designações A e B, é ampla- 
mente utilizado na América do Norte. Números romanos em vez de arábicos são em geral adotados nesse sistema. 
Grupo 7A. por exemplo, é normalmente chamado de V11A. Os europeus usam uma convenção similar que numera 
as colunas de IA até 8A e então de 1B até 8B; assim, o grupo encabeçado peio flúor (F) recebe o nome de 7B (ou 
VI1B) em vez de 7A. No esforço de eliminar essa confusão, a União Internacional de Química Pura e Aplicada (lu- 
pac) propôs uma convenção na qual os grupos são numerados de 1 até 18 sem as designações de A e B, como mos- 
trado no grupo inferior de nomes no alto da tabela, na Figura 2.16. Aqui, ainda usaremos a convenção norte-americana 
tradicional. 

Elementos que pertencem ao mesmo grupo geralmente apresentam algumas similaridades em suas proprie- 
dades tísicas e químicas. Por exemplo, os 'metais de cunhagem' — cobre (Cu), prata (Ag) e ouro (Au) — pertencem 
ao grupo 1 B. Como o próprio nome sugere, os metais de cunhagem são usados no mundo inteiro para a fabricação 
de moedas. Vários outros grupos na tabela periódica também têm nomes, como mostrado na Tabela 2.3. 
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I TABELA 2.3 

Nomes de alguns grupos da tabela periódica 


Grupo 

Nome 

Elementos 

IA 

Metais alcalinos 

Li, Na, K, Rb, Cs, Fr 

2A 

Metais alcalinos terrosos 

Be, Mg, Ca, Sr, Ba. Ra 

6A 

Calcogènios 

O, S, 5e, Te, Po 

7A 

Halogênios 

F, Cl, Br, 1, At 

8A 

Gases nobres (ou gases raros) 

He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn 


Aprenderemos nos capítulos 6 e 7 que os elementos em um grupo da labe- 
: periódica têm propriedades similares porque apresentam o mesmo tipo de 
ionização dos elétrons na periferia dos átomos. Entretanto, não precisamos 
-perar até lá para fazer um bom uso da tabela periódica; afinal de contas, a ta- 
ela periódica foi inventada por químicos que não sabiam nada sobre elétrons! 

demos usá-la, como eles planejavam, para relacionar os comportamentos 
: os elementos e ajudar na lembrança de vários fatos. Descobriremos que c 
muito útil recorrer ã tabela periódica freqüentemente quando estudarmos o 
mtante deste capítulo. 

Todos os elementos do lado esquerdo e do meio da tabela (com exceção do 
idrogènio) são elementos metálicos, ou metais. A maioria dos elementos é 
etálica. Os metais compartilham vánas propriedades características, como 
rilho e altas condutividades elétricas e térmicas. Todos os metais, com exce- 
Jo do mercúrio (Hg), são sólidos à temperatura ambiente. Os metais estão se- 
rrados dos elementos não-metálicos por uma linha diagonal semelhante a 
ma escada que vai do boro (B) ao astatino (At), como mostrado na Figura 
116. 0 hidrogénio, apesar de estar do lado esquerdo da tabela periódica, é um 
não-metal. À temperatura ambiente alguns dos não-metais são gasosos, ou- 
"os são líquidos e outros, sólidos. Eles geralmente diferem dos metais na apa- 
énda (Figura 2.17) e em outras propriedades físicas. Muitos dos elementos 
iue estão na borda que separa os metais dos não-metais, como o anümônio 
Sb). têm propriedades que estão entre as dos metais e as dos nâo-metais. Esses 
emontos são em geral chamados de metalóides 



Figura 2.17 Alguns exemplos 
familiares de metais e não-metais. 
Os não-metais (ã esquerda, 
inferior) são enxofre (pó amarelo), 
iodo (cristais brilhantes, escuros), 
bromo (líquido marrom- 
avermelhado e vapor em frasco de 
vidro) e três exemplos de carbono 
(pó de carvão preto, diamantes e 
grafite no lápis). Os metais estão 
na forma de uma chave inglesa de 
alumínio, cano de cobre, bala de 
chumbo, moedas de prata e 
pepitas de ouro. 


COMO FAZER 2.5 

Quais os dois elementos dos seguintes você acha que mostra as maiores similaridades em suas propriedades físicas e 
químicas. B, Ca, F, He, Mg, P7 

Solução Os elementos de um mesmo grupo do tabela periódica são os que provavelmente exibirão propriedades 
químicas e físicas semelhantes. Portanto, espera-se que sejam Ca e Mg, pois eles estão no mesmo grupo da tabela 
periódica (grupo 2A, os metais alcalinos terrosos). 

PRATIQUE 

Localize o Na (sódio) e o Br (bromo) na tabela periódica. Dê o número atômico de cada um e classifique-os como metal, 
metalóide ou não-metal. 

Resposta: Na, número atômico II, é um metal; Br, número atómico 35, é um não-metal. 


2.6 Moléculas e compostos moleculares 

O átomo é a menor amostra representativa de um elemento, mas somente os gases nobres são normalmente en- 
•n trados na natureza como átomos isolados. A maior parte da matéria é composta de moléculas ou ions, as quais 
-áo formadas por átomos. Examinaremos as moléculas aqui, e os íons na Seção 2.7. 
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Um olhar mais de perto 


Clenn Seaborg e a historia do seabórgio 


Até 1910 a tabela periódica lermuiava no urânio, ele- 
mento número 92. Desde então, nenhum cientista leve maior 
influência na tabela periódica do que Glenn Seaborg (1912- 
1999). Seaborg (Figura 2.1S) tornou-se docente do Departa- 
mento de Química da Universidade da Califórnia, Berkeley. 
em 1937. F.m 1940, ele e seus colegas Edwirt McMTUan, Arthur 
Wahl e |oseph Kennedy obtiveram sucesso em isolar o plu- 
tónio (Pu) como um produto da reação do urânio com 
nêutrons. Falaremos sobre reações desse tipo, chamadas 
rwtfões nucleares, no Capítulo 21. Também discutiremos o 
principal papel desempenhado pelo plutónio nas reações 
de fissão nuclear, como as que ocorrem em usinas nucleares 
e bombas atômicas. 

Durante o período de 1944 a 1958, Seaborg e seus colabo- 
radores também obtiveram êxito ao identificar os elemen- 
tos com numeros atômicos 95 a 102 como produtos de 
reações nucleares. Esses elementos são radioativos e não se 
encontram na natureza: eles *.ó podem ser sintetizados via 
reações nucleares. Por seus esforços em identificar os ele- 
mentos depois do urânio (os elementos travsurànicos), 
McMillan e Seaborg dividiram o prêmio Nobel de Química 
em 1951. 

De 1961 a 1971 Seaborg ioi chclc da Comissão de Energia 
Atômica dos Estados Unidos (atualmente Departamento dc 
Energia). Nesse posto ele teve importante papel ao estabele- 
cer tratadas internacionais para limitar o teste de armas nu- 
cleares. No seu retomo a Berkeley, ele fez parte da equipe 
que, em 1974, identificou pela primeira vez o elemento de 
número 106; essa descoberta foi comprovada por outra equi- 
pe de Berkeley em 1993. Em 1994, para exaltar as murtas con- 
tribuições de Seaborg para a descoberta de novos elementos, 
a Sociedade Americana de Química propôs que o elemento 
de número 106 tosse chamado 'seabórgio'. sugerindo o sim- 



Flgura 2.18 Clenn Seaborg em Berkeley, em 1941 , 
usando um contador Ceiger para tentar detectar a 
radiação produzida pelo plutônio. Contadoras Ceiger 
serão abordados na Seção 21 .5. 

bolo Sg. Apos vários anos de controvérsia a respeito de sc 
um elemento poderia ser nomeado em homenagem a uma 
pessoa em vida, o nome seabórgio foi ofícialrnente adotado 
pela lupac em 1997, e Seaborg tornou-se a primeira pessoa a 
ter um elemento com seu nome em soda A lupac nomeou 
também u elemento 105 'dúbniu’ (símbolo quimico Db) em 
homenagem a um laboratorio nuclear em Lhibna. na Rússia, 
que competiu cum o laboratório de Berkeley na descoberta 
de varias elementos. 


A molécula é reunião de dois ou mais átomos ligados firmemente entre si. O 'pacote' de átomos resultante 
comporta-se em vários aspectos como um objeto único e inconfudivel. Abordaremos as forças que mantém os áto- 
mos unidos (a ligaçáo química) nos capítulos 8 e 9. 

Moléculas e fórmulas químicas 

Muitos elementos são encontrados na natureza na forma molecular; isto é, dois ou mais átomos do mesmo tipo 
estão ligados entre si. Por exemplo, o oxigênio, encontrado normalmente no ar, compõe-se de moléculas que con- 
têm dois átomos de oxigênio. Representamos essa forma molecular do oxigénio pela fórmula química O, (lê-se. "6 
dois"). O índice inferior na fórmula nos diz que dois átomos de oxigênio estão presentes em cada molécula. A mo- 
lécula constituída de dois átomos é chamada de molécula diatômica. O oxigénio também existe em outra forma 
molecular conhecida como ozônio. Moléculas de ozônio são constituídas de três átomos de oxigênio, logo sua fór- 
mula é 0 3 . Ainda que oxigênio (O,) 'normal' e ozônio sejam ambos compostos formados apenas por átomos de oxi- 
gênio, exibem propriedades químicas e físicas bem diferentes. Por exemplo, O, é essencial para a vida, mas O, é 
tóxico; O. é inodoro, enquanto CU tem um cheiro pungente pronunciado. 

Os elementos em geral encontrados coma moléculas diatômicas são hidrogênio, oxigênio, nitrogênio e halogé- 
nios. Suas localizações na tabela periódica são mostradas na Figura 2.19. Quando falamos das substâncias hidrogê- 
nio, queremos dizer H,, a menos qup indiquemos explicitaniente o contra rio. De maneira analoga, quando falamos 
oxigênio, nitrogénio ou qualquer halogêrvio, estamos nos referindo a O,, N,, F 2 , CU, Br, ou I r Desse modo, as pro- 
priedades do oxigênio e hidrogénio listadas na Tabela 2.3 são as do O, e do 1 1 3 . Outras formas menos comuns de- 
sses elementos comportam-se de maneira muito diferente. 

Compostos constituídos por moléculas são chamados compostos moleculares e contém mais de um tipo de 
átomo. Uma molécula de água, por exemplo, constitui-se de dois átomos de hidrogênio e um átomo de oxigênio. 
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Figura 2.19 Elementos comuns que 
existem como moléculas diatômicas à 
temperatura ambiente. 



<*> 


04 


(c) 


Ela é consequentemente representada pela fórmula química H,0. A ausência 
:r um índice inferior no O indica um átomo de O por molécula de água. Outro 
mposto constituído desses mesmos elementos (em diferentes proporções 
elativas) é o peróxido de hidrogénio, H,0,. As propriedades desses dois com- 
oostds são muito diferentes. 

Várias moléculas comuns estão mostradas na Figura 2.20. Observe como 
i composição de cada composto é dada por sua fórmula química. Note tam- 
ném que essas substâncias são compostas apenas por elementos não-metáli- 
;o*. A maioria tias substâncias moleculares que encontraremos contém apenas nâo- 
vrtais. 

Fórmulas moleculares e mínimas 

Fórmulas químicas que indicam os números e tipos efetivos de átomos em 
ama molécula são chamadas fórmulas moleculares. (As fórmulas na Figura 
E-20 são fórmulas moleculares.) Fórmulas químicas que dão somente o nüme- 
relativo de átomos de cada tipo em uma molécula são chamadas fórmulas 
mínimas. Os índices inferiores em uma fórmula mínima são sempre os meno- 
res números inteiros proporcionais possíveis. A fórmula molecular para o pe- 
r vido de hidrogénio é H,0 : . por exemplo, enquanto a fórmula mínima é HO. 

\ fórmula molecular do etileno é logo, sua fórmula mínima é CH ; . Fara 
muitas substâncias, a fórmula molecular e a fórmula mínima são idênticas, 
amo no caso da água, H 2 0. 

As fórmulas moleculares fornecem muito mais informações sobre as mo- 
. ruías do que as fórmulas mínimas. Quando sabemos a fórmula molecular de 
:m composto, podemos determinar sua fórmula mínima. Entretanto, o con- 
trário não é verdadeiro; se conhecemos a fórmula mínima de uma substância, 

Láo podemos determinar sua fórmula molecular, a menos que tenhamos mais 
nformações. Então por que os químicos se preocupam com fórmulas míni- 
mas? Como veremos no Capítulo 3, certos métodos comuns para analisar 
substâncias conduzem somente às fórmulas mínimas. Uma vez que ela é co- 
nhecida, experimentos adicionais podem dar a informação necessária para 
; 'nverter a fórmula mínima em molecular. Além disso, existem substâncias, 

: imo as formas mais comuns do elemento carbono, que não existem como 
moléculas isoladas. Para essas substâncias, devemos confiar nas fórmulas mí- 
nimas. Dessa forma, o carbono é representado pelo símbolo C, que é sua fórmula mínima. 




Agua, HiO Dióxido de 
carbono. CO; 


(b) 

H i 



Monóxido de 
carbono, CO Metano, CH 4 


(d) 


m Qè 

Peróxido de Oxigênio, Cb 
hidrogênio, H;Oi 

(e) 

Ozônio, O3 Etileno, C;H 4 

(g) <h) 

Figura 2.20 Representação de 
algumas moléculas simples 
comuns. 



COMO FAZER 2.6 

Escreva as fórmulas mínimas para as seguintes moléculas: (a) glicose, substância conhecida também como açúcar do 
sangue ou dextrose, cuja fórmula molecular é C t ,HnO fl ; íb) óxido nitroso, substância usada como anestésico e comu- 
mente chamada gás hilariante, cuja fórmula molecular é N.O. 

Solução (a) Os índices inferiores de uma fórmula mínima são os menores números inteiros proporcionais. 
As menores proporções são obtidas dividindo-se cada índice inferior pelo maior fator comum, neste caso, 6. A fórmula 
mínima resultante para a glicose é CEi.O. 

(b) Uma vez que os índices inferiores em NEO já são os menores números inteiros, a fórmula mínima para o óxido 
nitroso é igual à sua fórmula molecular, N’,0. 
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PRATIQUE 

Dê a fórmula mínima para a substância chamada diborano, cuja fórmula molecular é B,H„. 
Resposta: BH ; 


Visualizaçao das moléculas 

A fórmula molecular de unia substância indica sua composição, mas não mostra como os átomos se imem para 
formar as moléculas. A fórmula estrutural de uma substância mostra quais átomos estão ligados a quais em uma 
molécula. Por exemplo, as fórmulas para água, peróxido de hidrogênio e metano (CH 4 ) podem ser escritas como 
segue: 


H 


h A h 


y 


.0—0 


H 


/ 


H 

I 

H— C — H 

I 

H 


Água Peróxido de hidrogênio Metano 


Os átomos são representados por seus símbolos químicos, e as linhas são usadas para representar as ligações 
que os mantêm unidos. 


H 

I 

H — C— II 

I 

H 

Fórmula estrutural 

H 

I 

.C. 

hV h 

H 

Desenho em perspectiva 



Uma fórmula estrutural geralmente não representa a geometria real da 
molécula, isto é, os verdadeiros ângulos nos quais os átomos se unem. Entre- 
tanto, uma fórmula estrutural pode ser escrita como um desenho etn perspecti 
ca , para dar mais noção de aparência tridimensional, como mostrado na Fi- 
gura 2.21. 

Os dentistas contam também com vários modelos para ajudá-los a visuali- 
zar as moléculas. Modelos de bola e fxilito mostram os átomos como esferas e as 
ligações como palitos, e eles representam os ângulos exatos com os quais os 
átomos se ligam uns aos outros em uma molécula (Figura 2.21). Todo átomo 
pode ser representado por bolas do mesmo tamanho ou então os tamanhos re- 
lativos das bolas podem refletir os tamanhos relativos dos átomos. Algumas 
vezes os símbolos químicos dos elementos encontram-se superpostos nas bo- 
las, mas em geral os átomos são identificados simplesmente por cores. 

L T m modelo de preenchimento do espaço representa a aparência da molécula se 
os átomos fossem aumentados de tamanho (Figura 2.21). Esses modelos mos- 
tram os tamanhos relativos dos átomos, mas os ângulos entre eles, que ajudam 
a definir suas geometrias, são em geral muito mais difíceis de visualizar do 
que nos modelos bola e palito. Como nos modelos bola e palito, as identidades 
dos átomos são indicadas por suas cores, mas eles podem também ser identifi- 
cados pelos símbolos dos elementos. 


Modelo de bola e palito 


2.7 íons e compostos iônicos 



Modelo preenchimento do espaço 

Figura 2.21 Alguns modos de 
representação e visualização 
de moléculas. 


O núcleo de um átomo não se toma carregado por processos químicos ordi- 
nários, mas os átomos podem facilmente ganhar ou perder elétrons. Sc elétrons 
são removidos ou adicionados a um átomo neutro, uma partícula carregada 
chamada íon é formada. Um íon com uma carga positiva é chamado de cátion; 
um íon carregado negativa mente é chamado de ânion. O átomo de sódio, por 
exemplo, que tem 1 1 prótons e 1 1 elétrons, perde facilmente um elétron. O cáti- 
on resultante tem 1 1 prótons e 10 elétrons, logo apresenta carga líquida de 1 +. A 
carga líquida no íon é representada por um índice superior; +, 2t e 3+ signifi- 
cando uma carga líquida resultante da perda de um, dois ou três elétrons, res 
pectivamente. Os índices superiores -, -2 e -3 representam as cargas líquidas 
resultantes do ganho de um, dois ou três elétrons, respectivamente. A formação 
do íon Na* de um átomo de Na é mostrada esquematicamente a seguir: 
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lie" 



10e~ 


Perde um 
elétron 


Átomo de Na 


lon Na ' 


O cloro, com 17 prótons e 17 elétrons, normalmente ganha um elétron em reações químicas, produzindo o ion CT. 
Em geral, átomos metálicos tendem a perder elétrons para formar cátions, enquanto átomos não-metálicos ten- 
a ganhar elétrons para formar ânions. 


COMO FAZER 2.7 

Dê os símbolos químicos, incluindo o número de massa, para os seguintes ions: (a) O ion com 22 prótons, 26 nêutrons 
e 19 elétrons; (b) o ion de enxofre que tem 16 nêutrons e 18 elétrons. 

Solução (a) O número de prótons (22) é o número atómico do elemento; logo, esse elemento é o Ti (titânio). O número 
de massa desse isótopo é 22 + 26 - 48 (a soma de prótons e nêutrons). Uma vez que o ion tem mais três prótons do que 
elétrons, apresenta carga liquida de 3+. O símbolo para esse ion é “Ti". 

(b) Se recorremos a uma tabela periódica ou tabela de elementos, vemos que o enxofre (símbolo S) tem um numero 
atômico 1 6. Então, cada átomo ou ion de enxofre tem 16 prótons. Sabemos que o ion também tem 16 nêutrons, assim o 
número de massa do ion é 16 f 16 = 32. Uma vez que o ion tem 16 prótons e 18 elétrons, sua carga líquida é 2- 
O símbolo para o ion é ”S : . 

F.m geral, estaremos interessados nas cargas líquidas dos íons e ignoraremos seus números de massa a menos que 
as circunstâncias imponham que especifiquemos determinado isótopo. 

PRATIQUE 

Quantos prótons e elétrons o ion Se : possui? 

Resposta: 34 prótons e 36 elétrons. 

Além dos íons simples, como Na' e Cl , existem íons poliatômicos, como N0 3 ‘ (ion nitrato) e SC\ : ‘ (ion sulfa- 
Esses ions são constituídos de átomos unidos em uma molécula, mas eles têm carga líquida positiva ou negali- 
Consideraremos, posleriormente, outros exemplos dc íons poliatômicos na Seção 2.8. 

As propriedades dos íons são muito diferentes das dos átomos dos quais eles derivam. As diferenças são como 
= -oca de Dr. Jekyll por Sr. Hyde: apesar de o corpo ser essencialmente o mesmo (mais ou menos alguns elétrons), 
comportamento é muito diferente. 

-revisão das cargas iónicas 

Muiíos átomos ganham ou perdem elétrons para que fiquem com o mesmo número de elétrons do gás nobre 
tjís próximo deles na tabela periódica. Os membros da família dos gases nobres são quimicamente muito pouco 
-- Jtivos e formam pouquíssimos compostos. Podemos deduzir que isso se deve aos arranjos de seus elétrons se- 
- .m muito estáveis. Por exemplo, a perda de um elétron do átomo de sódio deixa-o com o mesmo número de elé- 
ns do átomo neutro de neônio (número atômico 10). Igualmente, quando um cloro ganha um elétron, ele fica 
>m 18, como o argônio (número atômico 18). Usaremos essa observação simples para explicar a formação de íons 
Capitulo 8, no qual discutiremos ligações químicas. 

A tabela periódica é muito útil para lembrar as cargas dos íons, especialmente daqueles elementos á esquerda e 
direita da tabela. Como a Figura 2.22 mostra, as cargas desses íons relacionam-se de uma maneira muito fácil com 
.ias posições na tabela. No lado esquerdo da tabela, por exemplo, os elementos do grupo IA (os metais alcalinos) 
Tinam íons 1 1 , e os elementos do grupo 2A (os metais alcalinos terrosos) ions 2+. Do outro lado da tabela os ele- 
entos do grupo 7 A (os halogénios) formam ions 1-, e os elementos do grupo 6A, ions 2-. Como veremos no pró- 
mo texto, muitos dos outros grupos não se prestam a regras tão simples. 
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Figura 2.22 Cargas de alguns íons comuns encontrados em compostos iônicos. Note que a linha na forma de escada que 
divide metais de não-metais também separa cátions de ânions. 


COMO FAZER 2.8 

Determine as cargas esperadas para os íons mais estáveis do bário e do oxigênio. 

Solução Consideremos que esses elementos formam íons com o mesmo número de elétrons que os átomos do gás 
nobre mais próximo. Pela tabela periódica, tem-se que o bário possui número alómico 56. 0 gás nobre mais próximo é 
o xenônio, número aiômico 54. 0 bário pode alcançar um arranjo de 54 elétrons perdendo dois elétrons, formando o 
cátion Ba' . 

O oxigênio tem número atômico 8. 0 gás nobre mais próximo dele é o neônio, número atômico 10. 0 oxigênio pode 
alcançar um arranjo estável ganhando dois elétrons e assim formar o ânion CT. 

PRATIQUE 

Determine a carga do ion mais estável do alumínio. 

Resposta: 3+ 

Compostos iônicos 

Grande parte da atividade química envolve a transferencia de elétrons entre substâncias. íons são formados 
quando um ou mais elétrons se transferem de um átomo neutro para outro. A Figura 2.23 mostra que, quando o só- 
dio elementar reage com o cloro elementar, um elétron é transferido de um átomo de sódio neutro para um átomo 
neutro de cloro. Temos, ao final, um ion Na' e outro CT. Entretanto, partículas com cargas opostas se atraem. Des- 
sa forma, os íons Na* e CF ligam-se para formar o cloreto de sódio (NaCl), mais conhecido como sal de cozi- 



Figura 2^23 (a) A transferência de um elétron de um átomo neutro de Na para um átomo neutro de Cl leva à formação de 
um ion Na* e um ion CT. (b) O arranjo desses íons no cloreto de sódio sólido é mostrado à direita. 
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-i O cloreto de sódio é um exemplo de composto iónico, que contém tanto íons carregados positiva quanto ne- 
.itivamente. 

De maneira geral, podemos dizer se um composto é iónico (constituído de íons) ou molecular (formado por 
leculas) a partir de sua composição. Normalmente, cátions são íons metálicos, enquanto ânions são íons náo- 
- : ralicos. Conseqüentemente, compostos tônicos são cm geral combinações de metais e não-metais, como em NaCl. Em 
'-'traste, compostos moleculares são quase sempre constituídos somente de não-metais, como no H ; 0. 


COMO FAZER 2.9 

Quais dos seguintes compostos vocé classificaria como iónico: N,0, Na a O, CaCU, SF.,? 

Solução Concluímos que Na. O e CaCl, são compostos iónicos porque constituem-se de um metal combinado com 
um não-metaL Os outros dois compostos, constituídos inteiramente de não-metais, pressupõe-se (corretamente) ser 
compostos moleculares. 

PRATIQUE 

Quais dos seguintes compostos são moleculares: CBr,, FeS, P 4 0„, PbF,? 

Resposta: CBr 4 e P 4 O v 


Elementos necessários aos organismos vivos 


A química e a vida 

A Figura 2.24 mostra os elementos essenciais para a vida. 
V 3 is de 97“', p da massa da maioria dos organismos é atribuída a 
-- nas seis elementos — oxigênio, carbono, hidrogénio, nitro- 
v -io. fósforo e enxofre. A água (H.O) é o composto mais co- 
r um nos organismos vivos respondendo por no mínimo 70% 

- i massa da maioria das células. O carbono é o elemento mais 
rmsente (por massa) nos componentes sólidos das células. 

- • -mos de carbono são encontrados em grande variedade de 

- Içadas orgânicas, nas quais os átomos de carbono estão li- 
. ; íos a outros átomos de carbono ou a átomos de outros ele- 
-- ■'.tos, principalrnente H, O, N, PeS. Todas as proteínas, por 
. -.mpio, contêm os seguintes grupos de átomos que ocorrem 

- T-etidamente dentro das moléculas: 

O 


R 

í um átomo de H ou uma combinação de átomos como CH V ) 


Além disso, mais 23 elementos foram encontrados em di- 
versos organismos vivos. Cinco são necessários a todos os 
organismos: Ca 2 \ CT, Mg 2 *, K e Na'. íons de cálcio, por 
exemplo, são necessários para a formação óssea e pela trans- 
missão de sinais no sistema nervoso, como os que provocam 
a contração dos músculos cardíacos fazendo o coração bater. 
Muitos outros elementos são importantes em quantidades 
muito pequenas, por isso são chamados microelementos. Por 
exemplo, microquantidades de cobre são necessárias na nos- 
sa dieta para auxiliar na síntese da hemoglobina. 


Figura 2.24 Os elementos essenciais para a vida estão 
indicados por cores. O vermelho indica os seis elementos 
mais abundantes nos sistemas vivos (hidrogénio, carbono, 
nitrogênio, oxigênio, fósforo e enxofre). O azul indica os 
próximas cinco elementos mais abundantes. O verde 
indica os elementos necessários somente em 
microquantidades. 


z 
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Química: a ciência central 


Os íons em compostos iónicos são arranjados em estruturas tridimensionais. Os arranjos dos íons Na* e Cl' no 
NaCl são mostrados na Figura 223. Como não existem moléculas de NaCl distintas, c possível escrever apenas 
uma fórmula mínima para essa substância. De fato, somente fórmulas mínimas podem ser escritas para a maioria 
dos compostos iônicos. 

Podemos facilmente escrever a fórmula mínima para um composto iònico se conhecemos as cargas dos íons 
dos quais ele é constituído. Compostos químicos são sempre eletricamente neutros. Conseqüentemente, os íons 
em um composto iónico em geral ocorrem em uma proporção tal que o total de cargas positivas é igual ao total de 
cargas negativas. Assim, existe um Na para cada CT (dando NaCl), um Ba ' para dois CF (dando BaCU), e assim 
por diante. 

À medida que considerar estes e outros exemplos, você verá que se as cargas no cátion e no ânion são iguais, o 
índice inferior em cada um deles será 1. Se as cargas não são iguais, a carga de um íon (sem sinal) se transformará 
no índice inferior do outro íon. Por exemplo, o composto iónico formado a partir de Mg (o qual forma íons Mg 2 *) e 
N (o qual forma íons N v ) á Mg,N : : 



MfoNj 


COMO FAZER 2.10 

Quais sáo as fórmulas mínimas dos compostas formados por (a) íons Al " e Cl ; (b) íons Al ‘ e 0 ! ; (r) íons Mg’' e NO,? 

Solução (a) São necessános três ions Cl para balancear a carga de um íon Al 1- Logo, a fórmula é AIC1, 

(b) São necessários dois ions Al para balancear a carga de três ions O 1 (isto é, a carga total positiva é fr+, e a carga totaJ 
negativa é 6-). Logo, a fórmula é ALO,. 

(c) Necessita-se de dois íons NO, para balancear a carga de um íon Mg". A fórmula é MgfNO,),. Nesse caso. a íómula 
para a totalidade do íon poliatòmico NO, tem de ser incluída entre parênteses para deixar claro que o índice inferior 2 
aplica-se para todos os átomos daquele íon. 

PRATIQUE 

Escreva as lórmulas mínimas para os compostos formados pelos seguintes ions: (a) Na' e PO/ ; (b) Zn e SO,"; (c) Fe" 
r CO," 

Resposta: Na,PO v (b) ZnSO,; (c) Fe : (CO,),. 


Identificação de padrões 


Estratégias na química 

Alguém disse que beber da fonte do conhecimento em 
um cu rso de química é o mesmo que beber d e um extin lor de 
incêndio. De tato, o ritmo pode algumas vezes parecer esti- 
mulante. Com relação ao assunto, entretanto, podemos nos 
perder nos fatos se não enxergamos os padrões gerais. O va- 
lor de identificar padrões o aprender regras e generalizações 
é que eles nos libertam de aprender (ou tentar decorar) 
muitos fatos individuais. Os padrões e regras organizam as 
idéias, assim não nos perdemos em detalhes. 

Muitos estudantes sofrem com a química porque não 
exergam como os temas se correlacionam, como as idéias 
se associam. Fies, portanto, tratam qualquer idéia ou 
problema como único em vez de tralá-lo como um exem 
pio ou aplicação de uma regra geral, procedimento ou 
afinidade. Comece a perceber a estrutura do tema. Preste 
atenção nas tendências e regras que são dadas para resu- 


mir um grande número de informações. Perceba, por 
exemplo, como a estrutura atômica nos ajuda a entender 
a existência de isótopos (como verificado na Tabela 2.2) e 
como a tabela periódica nos auxilia a lembrar as cargas 
dos íons (como observado na Figura 2.22). Você se sur- 
preenderá observando padrões que ainda não foram es- 
miuçados. Talvez não tenha observado certas tendências 
nas fórmulas químicas. Examinando a tabela periódica a 
partir do elemento 1 1 (Na), encontramos que os elemen- 
tos formam compostos com o F tendo as seguintes com- 
posições: NaF, MgF, e A1F,. Essa tendência continua? 
Existe SiF,, PFi, 5F„? De fato eles existem. Se você assimi- 
lar uma tendência como esta a partir de uma parte da in- 
formação vista até agora, entáo você estará à frente no 
jogo e já se encontrará preparado para alguns lemas que 
abordaremos em capítulos posteriores. 
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2.8 Nomenclatura de compostos inorgânicos 

Para encontrar informações sobre determinada substância, você tem de saber sua formula química e seu nome. 

- ornes e fórmulas dos compostos são linguagens essenciais na química. O ato de dar nome às substâncias é cha- 

- j Jo nomenclatura química, das palavras latinas nameii (nomes) e calarc (chamar). 

Existem atualmente mais de 19 milhões de substâncias químicas conhecidas. Dar nome a todas elas seria uma tare- 
esesperadamente complicada se cada uma tiv esse um nome independente das outras. Muitas substâncias impor- 

*wes conheadas há muitos anos, como a água (H.O) e a amónia (Nli,), têm nomes tradicionais e individuais 
hecidos como nomes "comuns"). Para a maioria das substâncias, entretanto, contamos com um conjunto de regras 

- 1 ,-máticas que conduzem a um nome informativo e único para cada substância, baseado em sua composição. 

■\s regras para a nomenclatura química baseiam-se na divisão das substâncias em diferentes categorias. A 
icipal é entre compostos orgânicos e inorgânicos. Compostos orgânicos contêm carbono, em geral combinados 
m hidrogênio, oxigénio, nitrogênio ou enxofre. Todos os outros são compostos Inorgânicos . Os químicos mais anti 
- associavam os compostos orgânicos a plantas e animais, e os compostos inorgânicos a matérias sem vida, pre- 

- tes no universo. Apesar dessa distinção entre matéria viva e sem vida não ser mais pertinente, a classificação 
re compostos orgânicos e inorgânicos continua sendo útil. Nesta seção abordaremos as regras básicas para dar 

-•rn.es aos compostos morgânicos. Entre eles abordaremos três categorias de 

- r-rànaas: compostos iônicos, compostos moleculares e ácidos. Apresenta- 
Ti os também os nomes de alguns compostos orgânicos simples na Seção 2.9. 

'.fOTies e fórmulas de compostos iónicos 

Lembre-se, conforme visto na Seção 2.7, de que compostos iônicos geralmente constituem-se de combinações 
micas de metais e não-metais. Os metais formam os íons positivos, e os não-melais, os negativos. Examinemos a 
mendatura dos íons positivos e, em seguida, a dos íons negativos. Depois disso, abordaremos a forma de agru- 
os nomes dos íons para identificar o composto iõnico como um todo. 

1. íons positivos (cátions) 

(a) Os cátions formados de átomos de um metal têm o mismo nome do metal. 

Na’ ion sódio Zn"' íon zinco Al 3 ' lon alumínio 

íons formados a partir de um único átomo são chamados íons nianoatômicos. 

(b) 5o um metal pode tormar cá dons de diferentes cargas, a carga posidva é indicada pelo número romano 
entre parênteses depois do nome do metal, 

Fe ionferro(II) Cu ioncobre(t) 

Fe íon ferro(ltl) Cu íoncobre(tl) 

íons com diferentes cargas exibem diversas propriedades e cor (Fi- 
gura 2.25). 

A maioria dos metais com cargas variaveis são metais de transição, 
elementos que aparecem no bloco intermediário dos grupos 3B e 
2B na tabela periódica. As cargas desses íons são indicadas pelos 
numeros romanos. Os íons metálicos comuns que não têm cargas 
variáveis são os ions do grupo 1 A (Li*, Na ' , K~ e Cs’) e do grupo 2A 
(Mg", Ca 7 ’, Sr e Ba"), bem como o Al' 1 ’ (grupo 3A) e dois íons de 
metal dc transição Ag’ (grupo 1 B) e Zn" (grupo 2B). As cargas não 
são mostradas expiicitamente quando damos nomes a esses ions. 

Se você está em dúvida sobre se um metal forma mais de um tipo 
de cátion, indique a carga usando números romanos. Nunca será 
errado indicar a carga, mesmo que seja desnecessário. 

Um método mais antigo e ainda muito utilizado para distinguir 
entre dois íons de um metal carregados diferentemente é adicionar 
a terminação -osii ou ico, Essas terminações representam as cargas 
mais baixas e mais altas dos íons de um metal, respechvamente 
Elas sáo adicionadas à raiz dos nomes latinos dos elementos: 

Fe'* íon fern'^' Cu’ íon cupr^-v 

Fe' ion férr . Cu"’ íon cúpr i *> 

Apesar de raramente usarmos esses nomes mais antigos neste li- 
vro. você poderá encontrá-los em outros lugares. 



Figura 2.25 Compostos de ions 
do mesmo elemento, mas com 
diferentes cargas podem variar 
bastanle na aparência. As duas 
substâncias mostradas são sais 
complexos de (erro com íons K’ e 
CN\ O da esquerda è o ferrocianeto 
de potássio, que contém Fe(ll) 
ligado a íons CN’. O da direita é o 
femcianeto de potássio, que 
contém Fe(lll) Fígado a íons CN As 
duas substâncias são muito 
utilizadas em cópias heliográficas e 
outros processos de matizes. 
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Química: a ciência central 


(c) Cátions formados por átomos náo-metálicos têm nomes terminados em - õnio: 

MH/ íon amónit * H^O' íon hidrnnio 

Esses dois íons sâo os únicos do tipo que encontraremos com freqiiênria neste livro. Eles são ambos po 
liatômicas (compostos por muitos átomos). A grande maioria dos cátions é íon metálico monoatômico. 
Os nomes e fórmulas de alguns dos cátions mais comuns estão relacionados na Tabela 2.4 e também en- 
contram-se incluídos na tabela de íons comuns no encarte deste livro. Os íons relacionados à esquerda 
são íons monoatômicos que não apresentam cargas variáveis. Os relacionados à direita são cátions po- 
liatômicos ou com cargas variáveis. O íon Hg/* é singular porque é metálico e não é monoatômico. É cha- 
mado íon mercúrio (I) porque pode scr imaginado como dois íons Hg* unidos. 


TABELA 2.4 

Cátions comuns 



Carga 

Fórmula Nome 

Fórmula 

Nome 


I* 

H* 

Lí* 

Na* 

K* 

Cs* 

A g* 

íon hidrogênio 
(on Iítáo 
íon sódio 
íon potássio 
lon césio 
íon prata 

NH/ 

Cu* 

íon amónio 

íon cobre( 1) ou cuproso 

2t 

Mg 3 * 

íon magnésio 

Co 3 * 

íon cobalto(ll) ou cobaltoso 


Ca 3 * 

íon cálcio 

Cu 3 * 

íon cobre(TT) ou cúprico 


Sr* 

íon estrondo 

Fe 3 * 

lon ferro(II) ou ferrico 


Ba 3 * 

íon bário 

Mn 3 * 

íon manganés(II) ou manganoso 


Zn 3 * 

íon zinco 

Hg/‘ 

íon mercúrio(I) ou mercurosu 


Cd 3 * 

íon cádmio 

Hr’ 

íon mercúrio(II) ou mercürico 




Ni 3 * 

íon níqud(II) ou niqueloso 




Pb 2 * 

íon chumbo(Il) ou plumboso 




Sn 3 * 

íon estanho(ll) ou estanoso 

3+ 

Al** 

íon alumínio 

Cr 1 * 

íon cromo(Ill) ou cròmico 




Fe 1 * 

íon ferroflll) ou férrico 


2. íons negativos (ânions) 

(a) Ânions monoatômicos (um átomo) têm nomes formados pela substituição da terminação do nome do 
elemento por -eto*: 

H~ íon hidreto O 3 " íon óxido N*“ íon nitretp 

Alguns ânions poliatòmicos simples também têm seus nomes terminados em -ide: 

OfT íon hidróxido CN~ íon cianeto O/ íon peróxido 

(b) Ânions poliatòmicos (muitos átomos) contendo oxigênio têm seus nomes terminando em - ato ou - ito . Esses ânions 
são chamados oxi ânions A terminação -ato é usada para a maioria dos oxiânions comuns de um elemento. 
A terminação -ito é usada para um oxiânion que tem a mesma carga, mas um átomo de O a menos: 

NO/ íon nitrato SO/ íon sulfato 

NO/ íon nitri to 50/ íon sulfito 

Os prefixos são usados quando uma série de oxiânions de um elemento se amplia para quatro membros, como no caso 

dos halogènk>5. 0 prefixo per indica um átomo de O a mais que o oxiânion ter 




atividades minado em -ato; o prefixo hipo- indica um átomo de O a menos que o oxiânion 

Nomeando duas sénes de do» . , . r r n 

oxiânions, Nomeando uma série terminado em - ito : 

de quatro oxiânions 


* Em português, os monoánions dc oxigénio e os ânions poliatòmicos OITe O, 3 ' nâo seguem esta regra. Utiliza-se o termo óxido 

para o O 3 , hidróxido para o OH e peróxido para O. 3 ' (N. do T.). 
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Àrüon 

simples 


+ átomo de O - átomo de O - átomo de O 


eto 

(cloreto, Cl") 


Oxiániuns 


per ato 

ato 

ito 

J 

hvpo ito 

(perdorato, Clü 4 “) 

(clorato, CIO,') 

(clorito, CIO,-) 

— *> 

(hipoclorito, CIO) 


Oxiânion 
comum 
ou típico 


gura 2.26 Um resumo dos procedimentos para dar nomes aos ânions. A raiz do nome (como por exemplo "clor" para 
: ro) fica em branco. 


C10 4 íon perdorato (um átomo de O a mais do que o clorato) 

CIO,* íon clorato 

CIO,' íon clori to (um átomo de O a menos do que o clorato) 

CIO íon hipoclorilo (um álomo de O a menos que o clorito) 

5e você aprender as regras que acabamos de apresentar, será necessário saber o nome de apenas um 
oxiânion em uma série para deduzir os nomes para os outros membros. Essas regras estào resumidas 
na Figura 2.26. 

(c) Ànions derivados da adição de H’ a um oxiânion têm seu nome formado pela adição da palavra hidro- 
geno ou dihidrogeno como um prefixo, como apropriado: 

CO,*' íon carbonato P0 4 v íon fosfato 

HCO/ íon hidrogenucarbonato H,PO/ íon dihidrngenofosfato 

Observe que cada H' reduz de uma unidade a carga negativa do ánion de origem. Um método mais an- 
tigo de dar nomes a alguns desses íons é usar o prefixo bi . Assim, o íon HCO,' é normalmente chama- 
do de íon bicarbonato, e o HSO/ é algumas vezes chamado íon bissulfato. 

Os nomes e fórmulas dos ânions mais comuns estão relacionados na Tabela 2.5 e no encarte deste livro. 
Aqueles cujos nomes terminam em -eto estão relacionados à esquerda da tabela, enquanto aqueles cu- 
jos nomes terminam em -ato estão relacionados à direita. As fórmulas dos íons cujos nomes terminam 
em -ito podem ser derivadas daqueles que terminam em -ato pela remoção de um átomo de O. Observe 
a localização dos íons monoatômicos na tabela periódica. Aqueles do grupo 7A sempre têm carga 1- 
(F, CF, Br e F), enquanto os do grupo óA apresentam carga 2- (O 1 ' e S‘~). 


I TABELA 2.5 

Ânions comuns 



Jfc ATIVIDADE 

Carga 

Fórmula Nome 

Fórmula 

Nome 

jJJ* Nomeando íons poliatômicos 


t- 

1T 

F 

cr 

Br* 

r 

CN* 

OH* 

íon hidreto 
íon fluoreto 
íon cloreto 
íon brometo 
íon iodeto 

íon cianeto 
íon 

hidróxido 

CjH,0, 

CIO, 

CIO/ 

NO,- 

MnO/ 

íon acetato 
íon clorato 
íon perclorato 
íon nitTato 
íon 

permanganato 

2_ 

O 3- 

íon óxido 

CO, 1 * 

íon carbonato 


a 3 * 

íon peróxido 

CrO/* 

íon cromato 


S 2 - 

íon sulfeto 

Ct&f 

so 4 J ' 

íon dicromato 
íon sulfato 


N 3 - 

íon nitTeto 

po 4 v 

íon cromo(líl) ou 
crômico 
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Química: a ciência central 


COMO FAZER 2.11 

A fórmula para o íon selenato é SeO/. Escreva a fórmula para o íon selenito. 

Solução A terminação -ito indica um oxiànion com a mesma carga, mas um átomo de O a menos que o oxiânion 
correspondente que tem a terminação -ato. Logo, o íon selenito tem a mesma carga, mas um oxigênio a menos que o íon 
selenato: SeO/ . 

PRATIQUE 

A fórmula para o íon broma to é BrO, . Escreva a fórmula para o íon hipobromito. 

Resposta; BrO 

3. Compostos iônicos 

Os nomes dos compostos iônicos consistem do nome do ânion seguido da preposição 'de' e do nome do cátion: 
CaCl, cloreto de cálcio 

AI(NOj) 3 nitrato de alumínio 

Cu(C10J. perclorato de cobre(ll) (ou perclorato cúprico) 

Nas fórmulas químicas para o nitrato de alumínio e perclorato de cobre(IJ), são usados parentéses seguidos 
pelo índice superior apropriado porque os compostos contêm dois ou mais íons poliatômicos. 


COMO FAZER 2.13 

Escreva as fórmulas químicas para os seguintes compostos; (a) sulfeto de potássio, (b) hidrogeno carbonato de cálcio; 
(d perclorato de mquel(D). 

Solução Para descobrir a fórmula química de um composto iônico a partir do seu nome, você precisa saber as cargas 
dos íons para determinar os índices inferiores, (a) O ion potássio é K e o íon sulfeto é S 5 . Uma vez que compostos 
iônicos são eletricamente neutros, são necessários 2 íons K" para balancear a carga de um íon S' , fornecendo a fórmula 
mínima K_S para o composto, (b) O íon cálcio é Ca". O íon carbonato é CO/ , logo o hidrogenocarbonato é HCO, . São 
necessários dois íons HCO, para balancear a carga positiva do Ca", fornecendo Ca(HCO,).. (c) O íon niquel(U) é Ni". 
O íon perclorato é CIO, . Necessita-se de dois íons CIO, para balancear a carga em um íon Nr, fornecendo NifClO,).. 


COMO FAZER 2.12 

Dê o nome dos seguintes compostos: (a) K,SO v - (b) Ba(OH) : ; (cl FeCl,. 



Nomeando compostos iônicos 


ATIVIDADE 


Solução Cada um dos compostos é iônico e o nome é dado utilizando o 
procedimento que acabamos de abordar. Quando damos nomes a compostos 
iônicos, é importante distinguir os íons pobatômicos e determinar a carga dos cátions 
com carga variáv el, (a) O cátion nesse composto é K' e o ânion é SO/ . (Se você 
pensou que o composto contém íons S : e Cr , não foi capaz de reconhecer o íon 
poliatõmico sulfato.) Colocando os nomes dos íons juntos, temos que o nome do 
composto será sulfato de potássio, (b) Nesse caso, o composto é constituído de íons 
Ha" e OH . Ba" é o íon bário e OIT, o íon hidróxido. Logo, o composto é chamado 
hidróxido de báno. (c) Você tem de determinar a carga do Fe no composto porque o 
ferro pode ter carga variável. Uma vez que o composto contém três íons CL, o cátion 
tem de ser Fe", que é ferro(IIl) ou ion férrico. O ion Cl é o íon cloreto. Portanto, o 
composto è o cloreto de ferro(III) ou cloreto férrico. 


PRATIQUE 

Dê o nome dos seguintes compostos: (a) NH,Bn (b) Cr : Oy (c) Co(NO,) r 
Resposta?, (a) brometo de amónio; (b) óxido de cromo(lll); (c) nitrato de cobalto(II). 


PRATIQUE 

Dé a fórmula química para (a) sulfato de magnésio; (b) sulfeto de prata; (c) nitrato de chumbofll). 
Respostas: (a) MgSO,; (b) Ag-S; (c) Pb(NOj)j. 
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Ânion 


Áddo 

eto 

adiciona 

H* 

Áddo ídrico 

(cloreto, CT) 

íons 

(áddo dorídrico, HCI) 


Figura 2.27 Resumo da maneira pela 
qual os nomes dos ãnions e ácidos 
estão relacionados. Os prefixos per- e 
hípo- são mantidos indo do ânion para 
o ácido. 


ato 

adiciona 

H- 

Áddo ico 

(dorato, CIQC) 

(áddo dÔrico, HClOj) 

(perclorato, C10 4 ") 

íons 

(áddo perclórico, HCIO4) 


ito 

adiciona 

Áddo oso 

(dorito, CIO;) 

(ácido cloroso, HCIQi) 

(hipoclorito, CIO") 

íons 

(áddo hipocloroso, HClO) 


Nomes e fórmulas dos ácidos 

Ácidos são uma importante classe de compostos que contêm hidrogênio, e seus nomes são dados de maneira 
-pedal. Para o objetivo do momento, um ácido é uma substãnda cujas moléculas liberam íons hidrogênio (H*) 
^ando dissolvidos em água. Quando depararmos com a fórmula química de um ácido neste estágio do curso, ela 
-r m escrita com H como o primeiro elemento, como em MCI e H : S0 4 . 

Podemos considerar um áddo como sendo constituído de um ânion ligado a um número sufidente de íons H' 
i^azes de neutralizar ou balancear a carga do ânion. Dessa forma, o ion SO/ necessita de dois íons H\ formando 
O nome de um áddo está reladonado ao nome de seu ânion, como resumido na Figura 2.27. 

1. Ácidos derivados de ãnions cujos nomes terminam em -eto. Ànions cujos nomes terminam em -eio têm o áddo 
assoriado com uma terminação -d rico, como nos seguintes exemplos: 


Ânion Ácido correspondente 

CF (dorvt* ’) HCI {áddo doridricn) 

S*" (sulft io) Hd (ácido sulfiú n. ■’) 


2. Ácidos derivados de ãnions cujos nomes terminam em -ato ou -ito. Ãnions cujos nomes terminam em -ato têm 
seu áddo assodado com a terminação -ice, enquanto ãnions cujos nomes terminam em -ito têm seu áddo 


assodado com a terminação oso. Prefixos nos nomes dos ãnions são mantidos no nome dos áddos. Estas re- 
gras são exemplificadas pelos oxi-ácidos do cloro: 

Ânion 

Ácido correspondente 

G0 4 " (perdor.i ) 

HC10 4 (áddo perdón >) 

GCV (clorato) 

HCIO, (ádlo dóri co) 

CIO," (dor 0 

CIO/ (ácido clotosn) 

GO" (hipoclor: ) 

CIO/ (áddo hipoclon • ) 


COMO FAZER 2,14 

Dê o nome dos seguintes áddos: (a) HCN; (b) HNO v - (c) H,SO,; (d) H,SO v 

Solução (a) O ânion do qual o ácido deriva é CN , o íon daneto- Uma vez que este ion tem uma terminação eto, o 
áddo terá uma terminação -ídrico: áddo cianídrico. Chamamos de áddo cianídrico apenas as soluções aquosas de 
HCN: o composto puro, que è um gás em condições normais, é chamado de daneto de hidrogênio. Tanto o áddo 
danídrico quanto o cianeto de hidrogênio são extremamente tóxicos, (b) Uma vez que NO. é o íon nitrato, o HNO, é 
chamado áddo nítrico (a terminação -ato do ânion é substituída pela terminação -ico quando damos nome ao ácido), (c) 
Uma vez que o SO/ é o íon sulfato, FLSO, é chamado de áddo sulfúrico. (d) Uma vez que SO, : é o íon sulfito, H50, é o 
ácido sulfuroso (a terminação -ito do ânion é trocada pela terminação -oso). 
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Química: a ciência central 


PRATIQUE 

Dê as fórmulas químicas para (a) ácido bromídrico; (b) ácido carbônico. 
Respostas: (a) HBr; (b) H : CO,. 


Nomes e fórmulas de compostos moleculares binários 

Os procedimentos usados para dar nome a compostos moleculares binários (dois elementos) são similares 
àqueles usados para dar nomes aos compostos iônicos: 

O símbolo do elemento mais à esquerda na tabela periódica 
é sempre escrito primeiro na fórmula química. Uma exce- 
ção a esta regra ocorre no caso de compostos que contêm 
oxigénio. O oxigênio é sempre escrito por último na fórmu- 
la química, exceto quando combinado com o flúor. 

Quando ambos os elementos estão no mesmo grupo da ta- 
bela periódica, o símbolo do elemento mais abaixo no gru- 
po aparece primeiro. 

O elemento ã direita na fórmula química do composto recebe 
o nome com a terminação -eto* seguido da preposição cie. 
Acrescenta-se, então, o nome do elemento que aparece pri- 
meiro na fórmula química logo após a preposição de. 
Prefixos gregos (Tabela 2.6) são utilizados para indicar o 
número de átomos de cada elemento. O prefixo numa- nunca 
é usado com o segundo elemento da fórmula química. Quan- 
do o prefixo termina emnoupeo nome do segundo elemen- 
to na fórmula química começa com uma vogal (como no caso 
de óxido), o a ou o è normalmente eliminado. 

Cip monóxido de ti icloro NF 3 trifluoreto de nitrogénio 

N,0 4 tetroxido de dmitrogênio PjS^ decassulfeto de lelrafósforo 

É importante perceber que você não pode prever as fórmulas da maioria das substâncias moleculares do mes- 
mo modo que você prevê as fórmulas de compostos iônicos. Por isso é que damos nome a eles usando prefixos que 
indicam, de forma explicita, suas composições. Entretanto, compostos que contêm hidrogênio e um outro elemen- 
to são uma importante exceção. Esses compostos podem ser tratados como se contivessem ions H*. Assim, HC1 é o 
cloreto de hidrogênio (este é o nome usado para o composto puro; solução aquosa de MCI é chamada de áddo clo- 
rídrico). Analogamente, H,S é sulfeto de hidrogénio. 

COMO FAZER 2.15 

Dê o nome dos seguintes compostos: (a) SO : ; (b) PCI,j (c) N : O v 

Solução Esses compostos são constituídos unicamente de não-metais; logo, são moleculares, provavelmente, em vez 
de iônicos. Usando os prefixos da Tabela 2.6, temos (a) dióxido de enxofre, (b) pentacloreto de fósforo e (c) trióxido de 
dinilrogênio. 

PRATIQUE 

Dê a fórmula química para (a) tetrabrometo de silirio; (b) dicloreto de di enxofre. 

Respostas: (a) 5iBr 4 ; (b) S.CL 


1 . 


TABELA 2.6 
compostos 

Prefixos usados para dar nomes aosB 
binários lutm.idus entre não-metais ■ 


Prefixo 

Significado 


Mono- 

1 

2. 

Di- 

2 


Tri- 

3 

3. 

Tetra- 

4 


Penta- 

5 

4. 

Hexa- 

6 


Hepta- 

7 

5. 

Octa- 

8 


Nona- 

9 


Deca- 

10 



Os seguintes exemplos ilustram essas regras: 


2.9 Alguns compostos orgânicos simples 

O estudo dos compostos de carbono é chamado de química orgânica. Compostos que contêm carbono e hidro- 
gênio, normalmente combinados com oxigênio, nitrogénio ou outros elementos, são chamados compostos orgânicos. 


Em português, a terminação -elo não se aplica ao oxigénio; utiliza-se a terminação -ida (N. do T.). 



Capitulo 2 Atamos, moléculas e íons 


57 


\ Bordaremos compostos orgânicos e química orgânica em mais detalhes no Capítulo 25. Veremos menção a com- 
stos orgânicos por todo o livro; muitos deles têm aplicações práticas ou são importantes para a química de siste- 
mas biológicos. Apresentaremos aqui uma introdução muito breve de alguns dos mais simples compostos 
rgãnicos para fornecer uma idéia de como essas moléculas são e de como podemos nomeá-las. 

Alcanos 

Compostos que contêm apenas carbono e hidrogênio são chamados hidrocarbonetos. Na mais básica classe de 
Tidrocarbonetos, cada átomo de carbono está ligado a outros quatro átomos. Esses compostos são chamados alça- 
dos. Os três alcanos mais simples, que contêm um, dois e três átomos de carbono, respectivamente, são metano 
. H t ), etano (C-.HJ e propano (C ; H S ). As fórmulas estruturais desses alcanos são as seguintes: 

H H H 

I I I 

H— C— C— C— H 

I I I 

H H H 

Propanu 

Cada um dos alcanos tem um nome que termina em -niw Alcanos mais longos podem ser obtidos adicionan- 
. -se atamos de carbono ao 'esqueleto' da molécula. Para alc anos com cinco ou mais átomos de carbono, os nomes 
■ derivados dos prefixos da Tabela 2.6. Um alcano com oito átomos de carbono, por exemplo, é chamado octano 
. H,«), onde o prefixo octn- para oito é combinado com a terminação -ano de alcanos. A gasolina é constituída basi- 
.amente de octanos, como será abordado no Capitulo 25. 

-tguns derivados dos alcanos 

Outras classes de compostos orgânicos são obtidas quando átomos de hidrogênio dos alcanos são substituídos 
r grupos funcionais, grupos específicos de átomos. Um álcool, por exemplo, é obtido pela troca de um átomo de 
cirogênio de um alcano por um grupo -OH. O nome de um álcool é derivado daquele do alcano pela adição da 
-minação -oi: 


H 

1 

H 

1 

H 

1 

1 

— C— H 

H — C 

-c — 

1 

1 

1 

H 

H 

H 

Mefcmi* 

Etano 


H 

I 

H — C — OH 

I 

H 

Metanol 


H 


H 

I 


H — C — C-OH 

I I 
H H 
Etano 1 


H H H 

I I I 

H— C— C — C— OH 

I I I 

H H H 

1-Propanol 


% 


V • 

* 


(a) 



Os alcoóis têm propriedades muito diferentes das dos alcanos que lhes dão 
cem. Por exemplo, metano, etano e propano são todos gases incolores em 
r, dições normais, enquanto metanol, etanol e propanol são líquidos incolo- 

- Abordaremos as razões para essas diferenças nas propriedades do Capí- 

taloll. 

O prefixo '1' no nome 1-propanol indica que a substituição de um H por 
-*n OH ocorreu em um dos átomos de carbono 'externos', e não em um átomo 
carbono do 'meio'; um composto diferente chamado 2-propanol (também 
x iiecido como álcool isopropüico) é obtido se o grupo funcional OH está li- 
__do ao átomo de carbono do meio. Modelos de bola e palito do 1-propanol e 
2-propanol são mostrados na Figura 2.28. Como você aprenderá no Capitu- 
25. a nomenclatura de compostos orgânicos fornece as maneiras pelas quais 
demos definir sem ambiguidade quais átomos estão ligados entre si. 

Muito da riqueza da química orgânica se deve à possibilidade de compostos 

- cadeias longas com ligações carbono-carbono serem encontrados na nature- 

u poderem ser sintetizados. Em princípio, a série de alcanos e alcoóis que co- 
T.a com metano, etano e propano pode ser estendida até o tamanha que 
. -darmos. As propriedades dos alcanos e alcoóis muda à medida que as cadeias aumentam. Octanos, que são alca- 

- com oito átomos de carbono, são líquidos nas condições normais. Se a série de alcano é estendida para dezenas de 
nares de átomos de carbono, obtemos polietUcno, uma substância sólida usada para fazer milhares de produtos 

=> ricos, como sacolas plásticas, potes para comida e equipamentos de laboratório. O polietileno é um exemplo de 
nora, uma substância obtida pela união de milhares de moléculas menores. Abordaremos polímeros com mais 
•-ãlhes no Capítulo 12. 


(b) 

Figura 2.28 Modelos de bola e 
palita de duas formas do propanol 
(CjH g O): (a) 1-propanol, onde o 
grupo OH está ligado a um dos 
átomos de carbono da ponta e (b) 
2-propanol, onde o grupo OH está 
ligado ao átomo de carbono do meio. 


t. ■ 
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Hm todos os compostos abordados até agora, os átomos de carbono na fórmula estrutural estão ligados a qua- 
tro outros átomos por uma linha única; nos capítulos posteriores você aprenderá que uma linha única representa 
uma ligação simples entre o átomo de carbono e o outro átomo. O carbono, entretanto, pode também formar ligações 
múltiplas com o próprio carbono ou com outros átomos, como oxigênio e nitrogênio. As ligações múltiplas mudam 
as propriedades das moléculas orgânicas. Algumas substâncias orgânicas comuns que contém ligação dupla entre 
átomos de carbono são mostradas a seguir. Em cada caso, demos o nome correto do composto, que é derivado do 
prefixo de um alcano, e o nome 'comum' pelo qual você provavelmente conhece a substância: 




H 


Eteru» 

(etileno) 


H O 

I II 

H — C — C — OH 

I 

H 

\iiit etanó 
(ácido acético) 


H O H 

I II I 

H— C— C— C— H 

I I 

H H 

Propan >na 
(acetona) 


O etileno é um hidrocarboneto msaturado, o qual é um composto com uma ligação múltipla carbono-carbono. 
A ligação dupla carbono-carbono toma o etileno mais reativo que os alcanos. Ácido acético é um ácido carboxílico. É 
o componente característico do vinagre. Acetona é uma cetnna. F um solvente orgânico de uso doméstico para re- 
moção de verniz e esmalte de unhas. A Figura 129 mostra modelos de preenchimento do espaço para o ácido acéti- 
co e para a acetona. Você encontrará outras moléculas orgânicas em todo o livro e deverá observar o número de 
átomos de carbono envolvidos e os outros tipos de átomos aos quais o carbono está ligado. Como ressaltado an- 
teriormente, apresentaremos uma abordagem mais completa da química orgânica no Capítulo 25. 


Figura 2.29 Modelos de 
preenchimento de espaço do (a) ácido 
acético (HCjH.Oj) e (b) da acetona 

(cao). 


la) 


íb) 



COMO FAZER 2.16 

Considere o alcano cbamado pentano. (a) Supondo que os átomos de carbono estejam em uma linha reta, escreva uma 
fórmula estrutural para o pentano. (b) Qual a fórmula molecular para o pentano? 

Solução (a) Os alcanos contêm apenas carbono e hidrogênio e cada átomo de carbono está ligado a quatro outros 
átomos. O nome pentano contém o prefixo peata- (Tabela 26), de forma que podemos admitir que o pentano contém 
cinco átomos de carbono ligados em uma cadeia. Se adicionamos átomos de hidrogênio o suficiente para que cada 
átomo de carbono faça quatro ligações, teremos a seguinte fórmula estrutural: 


H H H H H 

I I I I I 

H— C— C— C— C— C— H 

I I I I I 

H H H H H 


Esta forma do pentano é geralmente chamada n -pentano, onde o n - significa normal' porque Iodos os cinco átomos de 
carbono estào em uma linha na fórmula estrutural. 

(b) Com a fórmula estrutural escrita, podemos determinar a fórmula molecular cantando os átomos presentes. Assim, 
n-pentano tem a fórmula C,H c . 

PRATIQUE 

Butano é um alcano com quatro átomos de carbono, (a) Qual é a fórmula molecular do butano? (b) Qual é o nome e a 
fórmula molecular de um álcool derivado do butano? 


Respostas: (a) C 4 H h v (b) butanol, C 4 H ln O. 
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esumo e terrios-cncívç 


Seções 2.1 e 2.2 Átomos são os componentes bási- 
- da matéria; eles são as menores unidades Je uin ele- 

- rito que podem se combinar com outros elementos, 
átomos são compostos de partes ainda menores cha- 
-ias partículas subatômicas. Algumas dessas partí- 

- são carregadas e seguem o comportamento usual 

- partículas carregadas: partículas com a mesma carga 

• '«pelem, enquanto partículas com cargas diferentes 
•* itraem, Abordamos alguns dos mais importantes ex- 
. .mentos que levaram á descoberta e à caracterização 

' partículas subatômicas. Os experimentos de l hom- 
sobre o comportamento dos raios catódicos em 
nipos magnéticos e elétricos proporcionaram a deseo- 
:.i do elétron e permitiram que sua razão carga-mas- 
:osse medida; o experimento da gota de óleo de 
'• llkan determinou a carga do elétron, a descoberta de 
-<r-querel sobre radioatividade, a emissão espontânea 
■adiaçáo pelos átomos, forneceu mais evidências de 
- o átomo tinha uma subestrutura; e os estudos de 
theríord de como uma película fina de metal desvia- 
partículas o mostrou que o átomo linha um núcleo 
-nso, canegado positiva mente. 

Seção 2.3 Os átomos têm um núcleo que contém pró- 
is e nêutrons; tis elétrons movimentam-se no espaço 
iedor do núcleo. O valor da carga do életron, 1 ,62 « 
C, é diamado carga eletrônica As cargas das parti 
a-as são geralmente representadas por múltiplos des- 
carga; logo, um elétron tem carga 1- e um próton, 
ça li-. As massas dos átomos são quase sempre ev 
~sas em termos de unidades de massa atômica (1 ti - 
*054 x 10 g) As dimensões dos átomos são nonnal- 

* nte expressas em angstrõns (3 Â — 10 " m). 

Os elementos podem ser classificados peto número 

• mico, o número de prótons no núcleo de um atomo. 
jos os átomos de um elemento qualquer lêm o mos 

.. número atómico. O número de massa de um átomo 
*oma dos númeius de prótons e nêutrons. Os átomos 
.im mesmo elemento corn número dc massa diíeren- 
-ão conhecidos como isótopos. Um átomo dc um isó- 

* .o específico e chamado mu i ideo 

Seção 2.4 A escala de massa atômica é definida 
'ibuindo-se a massa exata de 12 u a um átomn de 'C 
peso atômico (média da massa atômica) de um ele- 
: nto pode ser calculado a pai ttr das abundâncias rela- 
as dos isótopos desse elemento. O espectrõmetro de 
-assa fornece a mais direta e acurada maneira de medir 
enmenlalnicnte os pesos ntómiros (e moleculares). 
Seção 2,5 A tabela periódica é a organização dos 
mentos em ordem crescente de número atômico 
. mentos com propriedades semelhantes são coloca- 
* nas colunas verticais. Os elementos em uma mes 

- : colunn são conhecidos ramo grupo periódico. Os 
•'mentos metálicos, que correspondem h maioria, 

unam o lado esquerdo e o meio da tabela; os ele- 


mentos não-metálicos estão localizadosno lado direi- 
to superior. Muitos dos elementos localizados na Unha 
que separa os metais dos não-metais sào metalóides. 

Seção 2.6 Os átomos podem se combinar para for- 
mar moléculas. Compostos constituídos dc moléculas 
(compostos moleculares) normalmente contém apenas 
elementos náo-metáUcos. Uma molécula formada por 
dois átomos é chamada molécula diatômica. A compo- 
sição de uma substância é dada por sua fórmula quími- 
ca. Uma substância molecular pode ser representada 
por sua fórmula mínima, que dá os números relativos 
de átomos de cada tipo. Entretanto, é geralmentc repre- 
sentada pela fórmula molecular, que dá os números 
exatos de cada tipo de átomo em uma molécula. As fór- 
mulas estruturais mostram a maneira como os átomos 
estão ligados na molécula. Os modelos de bola o palito e 
de preenchimento dc espaço são muito usados para re- 
presentar as moléculas. 

Seção 2.7 Os átomos podem ganhar ou perder elé- 
trons, formando partículas carregadas chamadas íons. 
Os metais tendem a perder elétrons, tomando-se íons 
carregados positivamente (cátions). Os não-metais ten- 
dem a ganhar elétrons, formando íons carregados nega- 
bvamente (ânions). Uma vez que compostos tônicos 
sào eletricamente neutros, contendo tanto cátions quan- 
to âninns, eles em geral contêm elementos metálicos e 
não-metálicos. Os átomos ligados entre si, como em 
uma molécula, mas com carga líquida, são chamados 
íons poliatòmicos. As fórmulas químicas usadas para 
compostos iônicos são fórmulas mínimas, que podem 
ser rapidamente escritas sc as cargas dos íons são co- 
nhecidas. A carga total positiva dos cátions em um com- 
posto iônico é igual à carga total negativa dos ânions. 

Seção 2.8 O conjunto de regras usado para dar no- 
mes aos compostos químicos é chamado nomenclatura 
química Estudamos as regras sistemáticas adotadas 
para dar nome a três classes de substâncias inorgânicas: 
compostos iônicos, ácidos e compostos moleculares 
binários. Ao dar nome a um composto iônico, o ãnion é 
nomeado antes do cátion. Os cátions formados de áto- 
mos metálicos apresentam o mesmo nome do metal 
precedidos da preposição de. Se o metal pode formar ca- 
tions com diferentes cargas, a carga è indicada usando 
números romanos. Ânions monoatômicos recebem no- 
mes com terminação -elo. Ânions poliatòmicos conten- 
do oxigénio e outro elemento (oxiânions) recebem 
nomes terminados em -fítO ou -itO. 

Seção 2.9 A química urgánica é o estudo dos com- 
postos que contêm carbono. A dasse mais simples de 
moléculas orgânicas e a dos hidrocarbonetos, us quais 
contêm somente carbono e hidrogénio. Os hídrocarbo- 
netos a que cada átomo de carbono está ligado a quatro 
outros átomos sào chamados a 1 ca nus Os alcanus téni 
nomes que terminam cm -ilttt), como em metano e efemo. 
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Os outros compostos orgânicos são formados quando 
um átomo de H de um hidrocarboneto é substituído por 
um grupo funcional. Um álcool, por exemplo, é um 
composto no qual um átomo de H de um hidrocarboneto 


é substituído por um grupo funcional OH. Os alcoóis 
têm nomes que terminam em -ol, como metano/ e etano/. 
Outras moléculas orgânicas têm ligações múltiplas enfre 
um átomo dc carbono e outros átomos. 


Exercícios 


Teoria atómica e a descoberta da estrutura atômica 

2.1 Como a teoria atómica de Dalton considera o falo de que 
quando 1,000 g de água decompõe-se em seus elemen- 
tos, obtêm-se 0. 1 1 1 g de hidrogênio e 0,889 g de oxigênio 
índependenlemente de qual for a origem da água? 

2.2 Sulfeto de hidrogénio é composto de dois elementos: hi- 
drogénio e enxofre. Em um experimento, 6,500 g de sul- 
feto de hidrogênio decompõem-se completamente em 
seus elementos, (a) Sc 0,384 g de hidrogénio é obtido 
nesse experimento, quantos gramas de enxofre devem 
ser obtidos? (b) Qual a lei fundamental que 0 experi- 
mento demonstra? (c) Como essa lei e explicada pela te- 
oria atômica de Dalton? 

2.3 L m químico descobre que 30,82 g de nitrogênio reagi- 
rão com 17,60 g, 35,20 g, 70,40g ou H8,00 g de oxigénio 
para formar quatro compostos diferentes, (a) Calcule a 
massa de oxigênio por grama de nitrogênio em cada 
composto, (b) Como os números do item (a) confirmam 
a teoria atômica de Dalton? 

2.4 Em uma série de experimentos, um químico preparou 
três compostos diferentes que contêm apenas iodo e 
flúor e determinou a massa de cada elemento em cada 
composto: 


Composto 

Massa de iodo (g) 

Massa de flúor (g) 

1 

4,75 

3,56 

2 

7,64 

3,43 

3 

9,41 

9,86 


(a) Calcule a massa de flúor por grama de iodo em cada 
composto, (b) Como os números do item (ai confirmam 
a teoria atômica? 

2.5 Faça um resumo das evidências usadas por |. J. Thom- 
son para deduzir que as raios catódicos constituem-se 
de partículas carregadas negativamente. 

2.6 Uma partícula carregada negatii amente é arremessada 
entre duas placas carregadas eletricamente, como ilus- 
trado na Figura 2.8. (a) For que o caminho da partícula 
carregada é curvo? 4b) Com o aumento da carga você es- 
pera que a curvatura aumente, diminua ou permaneça a 
mesma? (c) Com o aumento da massa das partículas, 
mantendo-se suas v elocidade-, inalteradas, você espera 
que a curvatura aumente, diminua ou permaneça a mes- 


ma? (d) Uma partícula desconhecida é lançada através 
do aparelho. Seu caminho é desviado na direção oposta 
da partícula carregada negativamente, por um pequeno 
valor. O que você pode concluir sobre essa partícula 
desconhecida? 

2.7 (a) Qual é o objetivo da fonte de raios X no experimento 
da gota de óleo de Millikan (Figura 2.5)? (b) Como mos- 
trado na Figura 2.5, a placa carregada positivamente 
está acima da placa carregada negativamente. Qual se- 
ria o efeito na velocidade das gotas de óleo que estão 
descendo se as cargas nas placas fossem inv ertidas (ne 
gativa acima da positiva)? (c) Em sua série original de 
experimentos, Millikan mediu a carga em 58 gotas de 
óleo separadas. Por que você acha que ele escolheu tan- 
tas gotas antes de chegar ás suas conclusões finais? 

2.8 Millikan determinou a carga no elétnin com o estudo das 
cargas estáticas nas gotas de óleo que caiam em um cam- 
po elétrico. Uma estudante realizou esse experimento 
usando várias gotas de oleo para suas medidas e calculou 
as cargas nessas gotas obtendo os seguintes dados: 


Gotas 

Carga calculada (O 

A 

1,6(1 x Kr'*’ 

B 

3,15 kW* 

C 

4,81 *10 w 

D 

6,31 x 10 lv 


(a) Qual o significado do fato de as gotas carregarem 
cargas diferentes? (bl A que conclusão o estudante pode 
chegar a partir desses dados, no que diz respeito ã carga 
do elétron? (c) Qual valor (e com quantos algarismos sig- 
nificatívos) ele deverá informar para a carga elehónicu? 

2.9 (a) Na Figura 2.8, os raios y não são desviados por um 
campo elétrico. O que você pode concluir sobre a radia- 
ção/ a partir dessa observação? (b) For que os raiosa e/í 
são desviados em direções opostas por um campo elétri- 
co, como ilustrado na Figura 2.8? 

2.10 Por que o modelo nuclear de Kutherford para o átomo é 
mais consistente com os resultados de seus experimen- 
tos de dispersão de partículas u do que o modelo de 'pu- 
dim de ameixa' de Thomson? 
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vilão moderna da estrutura atômica; pesos atómicos 

O raio de um átomo dc criplônio (Kr) é aproximada 
mente 1.9 Á. la) Expresse essa distância em nanómetros 
< nm) e em picòmetros (ptn). (b) Quantos átomos de crip 
tônio você tena de alinhar para perfazer uma distância 
de 1,0 mm? (c) Se assumirmos que o atomo é uma esfera, 
qual o volume em cm de apenas um átomo de Kr? 

_ ‘ .2 Lm atomo de ródlo (Rh) tem um diâmetro de apro.xima- 
damente 2,5*10'' cm. (a) Qual o raio de um átomo deró- 
dio cm angstròm (A) e em metros (m)? (b) Quantos 
átomos de ròdío teriam de ser colocados lado a lado 
para perfazer uma distância de 6,0 ,u m ? (c) ?e conside- 
rarmos que o átomo é uma esfera, qual o volume em m 
de apenas um átomo de Rh? 

: - Sem consultar a Tabela 2.1, responda às seguintes ques 
tôes. (a) Quais as principais partículas subatômicas de 
um átomo? (b) Qual a carga, em unidades de carga ele- 
trónica, de cada uma das partículas? (c) Quais das partí- 
culas é a mais pesada? Qual é a menos pesada? 

4 Determine se cada unta dos seguintes afirmações é ver- 
dadeira ou falsa; se for falsa, corrija a afirmação para tor- 
ná-la verdadeiro; (a) O núcleo tem a maior parte da 
massa e constitui a maior parte do volume de um átomo, 
<b) todo átomo de um elemento qualquer tem o mesmo 
número de prótons; (c) o numero de elétrons em um áto- 
mo é igual ao seu número de nêutrons; (d) os prótons no 
núcleo do átomo de hélio são mantidos funtos por uma 
força chamada força nuclear forte. 

: Quantos prótons, nêutrons e elétrons existem nos 
negumtes átomos: (a) *5i; (b> "Ni; (c) "'Rb; td> "*Xe; <e! 
“Tt, (0 ÍW U? 

- p Cada um dos seguintes nud ideas é usado em medicina. 
Indique o número de prótons e nêutrons em cada nudi- 
deo: la) fósinro-32; (b) cromo-51; (c) cobalto-60; (d) tec- 
nédo-99; (b) iodo-131; (f) tãli O-202 . 

_ " Preencha as lacunas da seguinte tabela, supondo que 
cada coluna represente uni átomo neutro: 


- aibnlo 

^Cr 





•otons 


33 



77 

Nêutrons 


42 

20 



; èirans 



20 

86 


- de massa 

— 



222 

193 


- s Preencha as lacunas da seguinte tabela admitindo que 
cada coluna represente um átomo neutro: 


-* nbolo 

UI 5b 





'■•itons 


38 



94 

' t utnins 


50 

108 



tiétrons 



74 

57 


de massa 




139 

239 


I ’ J Escreva o símbolo correto, com índice superior e índice 
interior, para cada um dos seguintes elementos. Use a 
lista de elementos no encarte deste livro quando for ne- 
cessário. (a) o nuclideo do háfnto que contem 107 nêu- 
trons'; (b) o isótopo do argònio com número de massa 
40; (c) uma partícula «?; (d) o isótopo do índio com nú- 
mero de massa 1 1 5; (e) o nuclideo de silicio que tem um 
número igual de prótons e nêutrons. 


2.20 Uma forma de se compreender a evolução da Terra é 
medindo as quantidades de certos nudideas nas rochas 
Uma quantidade medida recentemente é a razão entre o 
^Xe e o ‘ Xe em alguns minerais De que forma esses 
nucUdeos diferem entre si e em quais aspectos eles são 
iguais? 

2.21 (a) Qual isótopo e usado como padrão para estabelecer a 
escala de massa atômica? (b) A massa atômica do doro é 
descrita como 35,5; no entanto, nenhum ãtomo de cloro 
tem massa de 35.5 u. Explique. 

2.22 (al Qual a massa em u de um átomo de carbono- 12? (b) 
Por que a massa atómica do carbono é dada como 12,01 1 
na tabela dos elementos e na tabela periódica no encarte 
deste livro? 

2.23 O elemento chumbo ( Pb) compôp-se de quatro isótopos 
encontrados na natureza com massas de 203,97302, 
205,97444, 206,97587 e 207,97663 u. A abundância relati- 
va desses quatro isótopos são 1,4, 24,1, 22,1 e 52,4%, res- 
pectivamente. A partir desses dados, calcule a massa 
atômica média do chumbo. 

2.2-1 Apenas dois isótopos do cobre são encontrados na natu- 
reza, " Cu (massa = 62,9290 li; 69,17% de abundância) e 
"'Cu (massa - 64,9273 u, 30,83" r. de abundância). Calcule 
o peso atómico tmassa atômica média) do cobre. 

2.25 (a) Qual o princípio básico que relaciona a espectrome- 
h ia de massa cnm os experimentos de raios catódicos de 
Thomson (Figura 2.4)? (bt Quais as legendas nos eixos 
de um espectro de massa? (c) Para se obter o espectro de 
massa de um átomo, ele deve primeiro perder ou ga- 
nhar um ou mais elétrons. Qual a razão disso? 

2.26 O espectrõmetro de massa da Figura 2.13 tem um imã 
como um de seus componentes. Qual a finalidade desse 
imã' 1 (b) A massa atômica do Cl c- 35,5 u. Entretanto, o 
espectro de massa do Cl (Figura 2.14) não mostra um 
pico correspondente a ela. Explique, (c) Um espectro de 
massa de átomos de fósforo (P) mostra apenas uni pico 
correspondente á massa 31- O que você pode concluir 
dessa observação? 

2.27 O magnésio encontrado na natureza tem as seguintes 
abundâncias isotópicas: 


Isótopo 

Abundância 

Massa 

: ‘Mg 

78,99% 

23,98504 

*Mg 

10,00% 

24,9858-1 

”'\lg 

11,01% 

25,98259 


(a) Qual a massa atômica média do Mg? (b) Esboce o es- 
pectro de massa do Mg. 

2.28 A espectrometru de massa é mais comumente aplica- 
da para moléculas do que para átomos. Veremos no 
Capitulo 3 que n peou molecular é a soma dos pesos ató- 
micos dos átomos na molécula. O espectro de massa 
do H.é obtido sob condições que evitam a decomposi- 
ção dos átomos de H. Os dois Lsotopos de hJdrogèmo 
encontrados na natureza são H (massa = 1,00783 u; 
99,9885"i> de abundância) e 'H (massa = 2,1)1410 tt; 
0,01 15% de abundância), (a) Quantos picos o espectro 
de massa tem? (b) Dê as massas atómicas relativas de 
cada um desses picos (c) Qual pico será o maior e qual 
será o menor? 
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Química: a ciência central 


A tabela periódica; moléculas e íons 

2.29 Para cada um dos seguintes elementos, escreva o símbo- 
lo químico respectivo, localize o na tabela periódica e 
indique se é um metal, metalóide ou não-metal, (a) pra- 
ta, (b) hélio; (cl fósforo; (dl cádmio; (e) cálcio; (f) bromo; 
(gl arsênio. 

230 Localize cada um dos seguintes elementos na tabela pe- 
riódica, indique se c um metal, metalóide ou não-metal 
e dê o nome do elemento: (a) lã; (b) Sc; (c) Ge; (d) Yb; (e) 
Mn; (f) Au; (gl Te. 

231 Para cada um dos seguintes elementos, escreva o símbo- 
lo químico respectivo, determine o nome do grupo ao 
qual ele pertence (Tabela 2.3) e indique se é um metal, 
um metalóide ou um não-metal: (a) potássio; (b) iodo; 
(c) magnésio; (d) argònio; (e) enxofre. 

2.32 Os elementos do grupo 4A mostram uma mudança inte- 
ressante nas propriedades com o aumento do período. 
Dê o nome e o símbolo químico de cada elemento no gru 
po e classifique-o como não-metal, metalóide ou metal. 

2.33 O que podemos dizer sobre um composto quando co- 
nhecemos sua fórmula mínima? Que informação adicio- 
nal é transmitida pela fórmula molecular? E pela fórmula 
estrutural? Explique cada caso 

234 Dois compostos têm a mesma fórmula mínima. L’ma 
substância é um gás, e a outra, um liquido viscoso. Como 
é possível duas substâncias com a mesma fórmula mini- 
ma possuírem propriedades notadamente diferentes? 

235 Determine as formulas molecular e mínima dos termos 
seguintes: (a) o solvente orgânico teMzmi. que possui 
seis átomos de carbono e seis átomos de hidrogênio, 
(bl O composto tetracloreto de silício, que possui um áto- 
mo de silício <: quatro de cloro e é usado na fabricação de 
chips de computador. 

236 Escreva as fórmulas molecular e mínima dos termos se- 
guintes; (a) a substância reativa diborano, que tem dois 
átomos de boro e seis átomos de hidrogênio; (b) o açúcar 
chamado glicose, que possui seis átomos de carbono, 
doze átomos de hidrogénio e seis de oxigénio. 

237 Quantos átomos de liidiogénio existem em cada uma das 
fórmulas; U) C.HTJH; (bl Ca(CH,COO),; (cl <NH J-.PO,? 

2.38 Quantos dos átomos indicados estão representados por 
cada fórmula química: (a) átomos de carbono em 
C : H,COOCH v (b) átomos de oxigênio em Ca(C10,).; 
(c) átomos de hidrogênio em (NH.l-HPO,? 

239 Escreva as fórmulas molecular e estrutural para os com- 
postos representados pelos seguintes modelos molecu- 
lares: 


a ® 

* 

(a) 



(b) 


F 


b 


2.40 Escreva as fórmulas molecular e estrutural para os com- 
postos representados pelos seguintes modelos molécu- 
la res 


*c 


(C) (d) 

2.41 Escreva a fórmula mínima que corresponde a cada 
uma das seguintes fórmulas moleculares: (a) Al.Br^ 
(bl C .11 (cl C .H,,Oç (bl PjO , . (el C HU.III B N ll 

2.42 Na lista seguinte, encontre os grupos de compostos que 
têm a mesma fórmula mínima: C.H„ N 2 0 4 , 0.14+, QH,, 
NO;. C,H, C,H V 

2.43 Cada um dos seguintes elementos é capaz de formar um 
íon em reações químicas. Recomendo a uma tabela pe- 
riódica, determine a carga do (on mnis estável de cada 
um deles: (a) Al; (b) Ca; (c) 5; (dl I; (el Cs. 

2.44 Usando a tabela periódica, determine a carga dos íons 
dos seguintes elementos: (a) Sc; (bl 5r (c) P; (d) K. (e) F 

2.45 Usando a tabela periódica para guiá-lo, determine a fór- 
mula e o nome dos compostos formados pelos seguintes 
elementos: (a) C.a e F; (b) Li e H; (c) Al e I; (d) K c S. 

2.46 A carga mais comum associada com a prata em seus 
compostos é I r. Indique as fórmulas mínimas que você 
esperaria para os compostos formados entre Ag e (a) 
iodo; (bl enxofre; (c) flúor. 

2.47 Determine a fórmula mínima para os compostos iônicos 
formados por (a) Ca‘‘ e Br‘; (bl NHT e CE, (c) Al'' e 
C,H,0, ; (d) K e SO/ ; <e) Mg 2 ’ e PO, \ 

Z48 Determine as fórmulas químicas dos compostos for- 
mados pelos seguintes pares de íons: (a) N'H,‘ e SO. J ; 
(b)Cu‘ eS 2 ; (d Li J * e F ; (d) Ca : ePO^Íe) Hg, 2 eCCV 

2.49 Determine se cada um dos seguintes compostos é nw- 
lecularou iônico: (a) B,H„; (bl CH,OH; (c) L.iNOj; 
(dl ScjO^ (e) CsBr; (f) NÕCI; (g) NE,; (hl Ag,SO,. 

2.50 Quais dos seguintes compostos são iônicos e quais são 
moleculares: (a) PF„; (bl Nal, (c) SCI,; <d> Ca(NOJ„ 
(e) FeCU; (0 LaP; (g) CuCO v (h) N,0 4 ? 
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- menclatura de compostos inorgânicos; moléculas orgânicas 

Dê a fórmula química para; (a) ion cloreto; <b) ion dora 
to; (c) (on perdorato; (d) ion hipodonto. 

52 Selènio, um elemento mitridonalmente necessário em 
quantidades mínimas, forma compostos análogos ao 
enxofre Dê nome aos seguintes ions; tal SeO, (b) Se : 

(cl Hbe , (d) HSeO. 

Dê nome aos seguintes compostos lómcos; (a) A1F-. 

(bl Fe(OH),; (c) Cu(NOJ„ (d) BafClO,),; te) Li.PÜ* (f) 
Hg,S; <g> Ca(C-H,0,),; (h) CrjfCO,), <i) K.CrÜ,, (j) 

_54 Dê nome aos seguintes compostos lòntcos; (a) Li. O; 

(b) Fe(COj)ii (c) NaClO; (d) (NHj,SO.„ <e> Sr(CN)„'(f» 

Ci (OH),; tg) CoíNO,)., (hl NaH PCV (i) KMnO* <j) 
Ag,Cr,Q,. 

. 55 Escreva a lónnula química para os seguintes compostos. 

(a) Oxido de eobre(l); (bl peròxido de potássio; (cl hidróxi- 
dn de alumínio; (d) nitrato de zinco; <e) biometo de mercu- 
rio(I);(f) carbonato de terro(lll); (g) hipobi omito de sódio 

_.5e Dê a fórmula química para cada um dos seguintes com- 
postos tônicos: (a) dicromato de potássio (b) nitrato de 
cobaltu(M); (c) acetato de cromo(lll); (d) hidreto de só- 
dio; (e) hidrogenocarbonalo de cálcio; (f) bromato de 
bário; (g) perdorato de cobreflT). 

Lt“ Dê o nome ou a fórmula química, como apropriado, 
para cada um dos seguintes ácidos: tal H8rO v (bl HBr. 
tc) M..PO+; (d) ácido hspodoroso; (e) ácido iódico; (!) áci- 
do sulfuroso. 

- As Dê o nome ou a fórmula quimica, como aprop liado, 

para cada urn dos seguintes ácidos; (a) acido bromldri- 
co; (b) ácido sulfídrieo; (c) ácido nitmso; (d) H.CO-. (c) 

HC1C> V <f> HCHA- 

. ; * Dêonome ou a fórmuln química, como apropn, ido. para 
cada unta das seguintes substâncias moleculares (a) SF t . 

(bl IFrj <c> XeO„ (d) letróxido de dinitrogêmo; te) aaneto 
de hidrogênio; II) hexassulfetode tetrafósforo. 

2 >)fl Os óxidos de nitrogênio são componentes muito impor- 
tantes na determinação da poluição urbana Dê o nome 
de cada um dos seguintes compostos: (a) N-O: (b) NO. 

<c) N0 3 ; (d) N.O,; (e) N : 0 4 . 

_ > t Escreva a fórmula química para cada uma das substancias 
químicas mencionadas nas seguintes descrições (use o 
encarte deste livro para encontrar os símbolos dos ele- 


mentos que você não conhecei: ta) carbonato de zinco 
pode ser aquecido para formar óxido de zinco e dióxido 
de carbono, tb) tratamento de dióxido de silício com áci- 
do fhiorídrico tormn tvtrafluoretn de silício e água. (c) 
Dióxido de enxofre reage com água para formar Acido 
sulfuroso, (d) A substância fosíeto de hidrogênio, geral 
mente chamada de fosfina, ê um gás tóxico (e) Acido per- 
clórico reage com cádmio para formar perdorato de cád- 
mio(II). <f) Brometo de vanádio(OT) e um sólido colorido. 

2.62 Suponha que Vucé enci mtre a-, seguintes frases na sua lei- 
tura. Qual é a fórmula quimica para cada substãnaa men- 
cionada? la) 1 üdrogeno carbonato de sódio é usado como 
descxJornnte (b) Hipodonto de cáldu é usado em algu- 
mas soluções alvejantes, (d Cianeto de hidrogênio é um 
gás muito venenoso, (dl Hidróxido de magnésio ó usado 
como purgante (e) Fluoreto de estanhofll) vem sendo uti- 
lizado como aditivo de fluoreto em pastas de dente, (f) 
Quando se trata sulfeto de cádmio com árido sulfiirico, 
vapores de sulfeto de hidrogénio são desprendidos 

2.63 (a) O que é um hidrnoarbi meto? (b) Túd' * • <s hidrcvarbo- 
uetos são alcanos? (d Escreva a fórmula estrutural do eta- 
nu (CvH,,). (d) n-butano é o alcano com quatro átomos de 
carbono alinhados. Escreva a formula estrutural desse 
composto e determine suas fórmulas molecular e mínima. 

2.64 (a) Qual a terminação usada nos nomes dos alcanos? tb) 
Todos os alcanos são hidrocarbonetos? (c) Escreva a fór- 
mula estrutural para o propono (C V H„) (d) n-hexano e 
um alcano com todos os seus átomos de larbono em 
uma linha. Escreva a fórmula estrutural paia esse com- 
posto e determine suas formulas molecular e mínima. 
(Dica: Talvez você precise consultar a Tabela 2.6 ) 

2.65 (a) O que é um grupo funcional? (bl Qual o grupo fun- 
cional que caracteriza um álcool? (c) Referindo-se ao 
Exerdcio 2.63. escreva a fórmula estrutural do n-butn- 
nol, o álcool resultante da substituição em um átomo de 
carbono de uma das pontas do n-butano 

2.66 la) O que etano. etanol e etileno têm em comum? (bl 
Qual a diferença entre l-propanol e propano? (d Com 
base na fórmula estrutural para o ácido etanôico apre- 
sentada no texto, proponha uma fórmula estrutural 
para o dciJu pmponótea. Qual sua fórmula molecular? 


i -erdtíos adicionais 

16" Descreia a principal contribuição para a ciência de 
cada um dos seguintes cientistas: (a) Dalton, (b) Thom- 
son; (c) Millikan: (d) Ruthertvrd. 

2.68| Suponha que um cientista repita o experimento da gota 
de óleo de Millikan, mas relate as cargas nas gotas 
usando uma unidade nãu usual (e imaginária) cliama- 
da uwrmomb (wa). Ele obtém os seguintes dados para 
quatro das gotas: 


Gota Carga calculada (wa) 

A 3,84x10^ 

B 4,80x1 ÍT" 

C 2,88 xltT* 

D 8,64 x 1(F* 


(a) Se todas as gotas tiverem o mesmo tamanho, qual 
cairá m.iislentnmenle através do aparelho? (b) A partir 
desses dados, qual a melhor escolha para a carga do 
elétron em ttwnmiw/i?? (c) Com base na resposta do item 

(b) , quantos elétrons existem em cada gota? (d) Qual éo 
fator de conversão entre wanmmbs e coulombs? 

2.69 O que é radioatividade? Mostre se você concorda ou 
discorda da seguinte afirmação, e dè suas razões: a des- 
coberta da ladiomidade por Henri Becqueret mostra 
que o átomo nãu ú indivisível como se acreditou pnr 
tanto tempo. 

2.70 Como Rutherford interpretou as 9eguintes observações 
feitas durante seus experimentos de dispersão de partí- 
culas it? (a) A maioria das partículas a não é muito des- 
viada quando passava pela película de ouro. (b) Poucas 
partículas a eram desviadas com um ângulo muilo 
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grande:, (c) Quais diferenças você esperaria se fosse 
usado uma película de berílio em vez de unia película 
de ouro no experimento de dispersão de partículas a? 

12,711 Uma partícula a é o núcleo de um átomo de *He. la) 
Quantos prótons e nêutrons existem em uma partícula 
«? (b) Que força mantém os prótons e nêutrons juntos 
em uma partícula a? (c) Qual é a carga, em unidades de 
carga eletrónica, em uma partícula /:? (d) A relação car- 
ga-massn de uma partícula a é 4,8224 » IO 4 C/g. Basea- 
do na carga da partícula, calcule sua massa em gramas 
e em tt- (el Usando os dados da Tabela 2.1, compare sua 
resposta ao item (d) com a soma das massas de uma 
partícula subatômica individual. Vocé pode explicar a 
diferença na massa? (Se não, abordaremos tais diferen- 
ças de massa com mais detalhes no Capítulo 21.) 

2-72 A abundância natural do He é 11,000137“... (a) Quantos 
prótons, nêutrons e elétrons existem em um átomo de 
He? (b) Com base na soma das massas de suas partícu- 
las subatômicas, qual você espera ser mais pesado, um 
átomo de He ou um de H (também chamado de trf- 
tiu)l lc) Com base em sua reposta para o item (b), que 
precisão seria necessária para um espectrõmetro de 
massa ser capaz dc diferenciar entro os picos relativos 
ao 'He' e ‘hT? 

2-73 Um cubo de ouro que leni 1 .00 cm de lado tem massa dc 
19.3 g. Um único átomo de ouro tem massa de 197,0 u. 
(al Quantos átomos de ouro há nesse cubo? Ib) A partir 
lia Informação dada, calcule o diâmetro em A de um 
único atomo de ouro (c) Quais suposições você fez 
para chegar à resposta do item (b)7 

2.74 O diâmetro dn átomo de rubidío é 4.93 A. Considera- 
remos duas maneiras diferentes de colocar os átomos 
em uma superfície. No arranjo A, todos os átomos es- 
tão alinhados uns com os outros. O arranjo B é cha- 
mado arranjo de empacotamento denso porque os 
átomos situam-se nasífepmsiVs formadas pela fileira 
de átomos anterior 



(•) ft>) 


(a) Usando ú arranjo A, quantos átomos de Rh pode- 
riam ser colocados em uma superfide quadrática que 
tem 1,0 cm de lado? (b) Quantos átomos de Rb pode- 
riam ser colocados em uma superfície quadrática de 1,0 
cm de lado usando o arranjo B? (c) Qual o falor de au- 
menlo no númeru de átomos quando se muda do ar- 
ranjo B para o arranjo A? Se passarmos para três 
dimensões, qual arranjo levaria a uma maior densidade 
para o metal Rb? 

2.73 (a) Aceitando as dimensões do núcleo e do átomo 

mostradas na Figura 2.12. qual fração do nolume de um 
átomo é ocupada peln núcleo? (b) Usando a massa do 
próton da Tabela 2.1 e admitindo que seu diâmetro é 
1,0 < IO -4 ’ m, calcule a densidade de um próton em 
g/cm* 


2.7b O elemento oxigénio tem três isótopos naturais, com 8. 
9 e lü nêutrons no núcleo, respectivamente, (a) Escreva 
os símbolos químicos completos para esties três isóto- 
pos. (b) Descreva as semelhanças e diferenças entre os 
Irês tipos de átomos de oxigênio. 

2.77 Os químicos normalmente usam o termo mossa atômico 
em vez de massa atômica media. Mencionamos no texto 
que o último termo é mais correto. Considerando as 
unidades de peso e massa, você pode explicar por que 
esse termo e mais correto? 

2-78 O gálio Constitui-se de dois isótopo* naturais com mas- 
sas de 68,926 e 70.925 u. (a) Quantos prótons e quantos 
nêutrons existem no núcleo de cada Isótopo? Escreva o 
símbolo atômico completo para cada um, mostrando n 
número atômico e o numero de massa, (b) A massa ató- 
mica média do gálio é fé», 72 n Calcule a abundância de 
cada isótopo. 

[2.79] Usando uma referência apropriada corno, por exemplo, 
o CRC Handlvok t rf Otemstr}/ and Physia, procure as se- 
guintes informações para o niquel (a) o número dc- isó- 
topos conhecidos; (b) as massas atômicas (em u) e a 
abundância dos rinro isótopos mais abundantes. 

12.80] Existem dois isotopos diferentes para os átomos de bro- 
mo. Sob condições normais, bromo elementar consiste 
de moléculas de Br, (Figura 2.19) e a massa de uma mo- 
lécula de Br. é a soma das massas de dois átomos em 
uma molécula. O espectro de massa de Br, consiste de 
três picos; 


Massa (ir) 

Tamanho relativo 

157,836 

0,2569 

159,834 

0,4999 

161,832 

0,2431 


(a) Qual a origem de cada pico (qual a constituição 
de cada isótopo)? (b) Qual a massa de cada isótopo? 
(cl Determine a massa molecular média de uma molé- 
cula de Br : . (d) Determine a massa atômica média de 
um átomo de bromo, (e) Calcule as abundâncias dos 
dois isótopos. 

181 E comum em espeitrometria de massa admitir que a 
massa de um cátion è igual ã massa do átomo que lhe 
deu origem, (a) Usando os dados da Tabela 2.1, deter- 
mine o numero de algarismos significativos que deve 
ser relatado nntes que a diferença nas massas de ‘IT e 
H seja considerável, (b) Qual porcentagem da massa 
de um átomo de 'H o elétron representa? 

2.82 Bronze é uma liga metálica geralmente usada para apli- 
cações decorativas e em escultura. Um bronze típico 
compõe-se de cobre, estanho e zinco com quantidades 
inferiores de fósforo e chumbo. Localize cada um des 
ses cinco elementos na tabela periódica, escreva seus 
símbolos e identifique o grupo da tabela periódica ao 
qual eles pertencem. 

2.83 A partir da seguinte lista de elementos — Ar. H r C.n, 
Al, Ca, Br, Ce, K, O — escolha aquele que melhor se 
encaixa em cada descrição; use cada elemento apenas 
uma vez (a) metal alcalino; (b) metal alcalino terroso; 
(c) gás nobre; (d) halogènio; (e) metalóide (f) não me- 
tal listado no grupo I A. (g) metal que forma um íon 
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3-*-; (h) não-metal que forma um íon 2-; (i) elemento 
parecido com o alumínio. 

- M Os primeiros átomos de seabórgio (Sg) foram identifi- 
cados em 1974. O isótopo de Sg com maior meia-vida 
tem um número de massa de 266. (a) Quantos prótons, 
elétrons e nêutrons existem no nudídeo de '“Sg? (b) Os 
átomos de Sg são muito instáveis e toma-se difícil estu- 
dar as propriedades desse elemento. Baseado na posi- 
ção do Sg na tabela periódica, com qual elemento ele 
mais se parece em suas propriedades químicas? 

2.85 Entre as estruturas moleculares aqui apresentadas, 
identifique a que corresponde a cada uma das seguin- 
tes espécies: (a) gás cloro; <b) propano, C,H„; (c) ion ni- 
trato; (d) trióxido de enxofre; (e) cloreto de metila, 
CH,C1. 



186 Preencha as lacunas da seguinte tabela: 


Smbolo 

" c Ru J ' 




Ce 

Prótons 


34 

76 



Nêutrons 


46 

116 

74 

82 

Elétrons 


36 


u 


Carga líquida 



2+ 

1- 

3+ 


2.57 Dê o nome dos seguintes óxidos. Considerando que os 
compostos são iõnicos, que carga está associada ao 
elemento metálico em cada caso? (a) NiO; (b) MnO,; 
(c> Cr 3 Oy (d) MoOv 

288 O ácido iódico tem fórmula molecular I UO v Escreva 
as fórmulas para os seguintes (a) ãnion iodato; (b) ânion 
periodato; (c) ânion hipoídito; (d) ácido hipoidoso; 
(c) ácido periódico. 


289 Os elementos em um mesmo grupo da tabela periódica 
frequentemente formam oxiànions com a mesma fór- 
mula geral. Os ânions também recebem os nomes de 
maneira análoga. Baseado nessas observações, sugira 
uma fórmula química ou nome, como apropriado, para 
cada um dos seguintes íons: (a) Br0 4 '; (b) SeO-,"; (c) íon 
arsenato; (d) íon liidrogenotelurato. 

2.90 Dé os nomes químicos de cada um dos seguintes com- 
postos comuns: la) \aCl (sal de cozinha); <b) NaHCO, 
(bicarbonato de sódio); (c) NaOCl (presente em vários 
alvejantes); (d) NaOH (soda cáustica); (e) (NH.).CO, 
(sais aromáticos); <f) CaSO, (gesso calcinado). 

291 Muitas substâncias comuns tém nomes vulgares e nüo 
sistemáticos. Para cada uma das seguintes, dê o nome 
sitemático correto: (a) salitre, KNO v (b) barrilha, 
Na-CO-j (cl cal. CaO; (d) ácido munático. HCI; (e) sal de 
Epsom, MgSO,, (f) leite de magnésia, Mg(OH).. 

2.92 Muitos ions e compostos têm nomes muito parecidos e 
existe grande possibilidade de confundi-los. Escreva as 
fórmulas químicas corretas para distingui-los; (a) sulfe- 
to de cálcio e hidrogenossulfeto de caldo; (b) ácido bro- 
mídrico e áddo brômico; (c) nifreto de alumínio e 
rü trilo de alumínio; (d) óxido de ferro(II) e óxido de fer- 
roflíl); (e) amónia e ion amónio; (f) sulfito de potássio e 
bissulfito de potássio; (g) doreto mercuroso e cloreto 
mercúrico; (h) áddo dórico e ácido perdõrica 

[2.931 Usando o CRC Haiuthook of Chemislry iwd Physics, en- 
contre a densidade, o ponto de hisáo e o ponto de ebuli- 
ção para (a) PF V (b) SiClj, (c) etanol, C,H h O. 

294 Hidmc/irkmríos aromáticas são bidrocarbonetos deriva- 
dos do benzeno (C„H„) A fórmula estrutural para o 
benzeno ó a seguinte; 


H 

i n 

k 

(a) Qual é a fórmula mínima do benzeno? (b) O benze- 
no é um aJcano? Explique resumidamente sua resposta, 
(c) O álcool derivado do benzeno, chamado fâtwl, é usa 
do como desinfetante e anestésico tópico. Proponha 
uma fórmula estrutural para o feno) e determine sua 
fórmula molecular. 

[295] O benzeno (C r H r , veja o exercido anterior) contém 
0,9226 g de carbono por grama de benzeno; a massa 
restante é hidrogénio. A tabela a seguir lista o conteú- 
do de carbono por grama de substância para \ ários 
outros hldrocarbo netos aromáticos; 


Hidrocarboneto 

aromático 

Gramas de carbono por 
grama de hidrocarboneto 

Xileno 

0,9051 

Bifenil 

0,9346 

Mesilileno 

0,8994 

Tolueno 

0,9125 
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(a) Para o benzeno, calcule a massa de H que combina 
com 1 g de C. (b) Para os hidrorarbonetos listados na 
tabela, calcule a massa de H que combina com 1 g de C. 
(c) Comparando os resultados do item (b) com os do 
item (a), determine as razões dos menores números de 
átomos de hidrogênio por átomo de carbono para os hi- 
d roca rbo netos na tabela, (d) Escreva as fórmulas míni- 
mas para os hidrocarbonetns na tabela. 

2.96 O composto cklo-bexnno é um alcano no qual seis áto- 
mos de carbono formam um áclo. A fórmula estrutural 
incompleta é a seguinte: 



(a) Complete a fórmula estrutural para o ciclo-hexano. 

(b) A fórmula molecular do ciclo-hexano é a mesma do 
n-hexano, na qual os átomos de carbono estio em uma 
linha reta? Se possível, comente sobre a razão de quais- 
quer diferenças, (c) Proponha uma fórmula estrutural 
para o ciclo-hexanol, o álcool derivado do ciclo-hexano. 
id) Proponha uma fórmula estrutural para o ciclo-hcxe- 
no, que tem uma ligação dupla carbono-carbono. Ele 
tem a mesma fórmula molecular do ciclo-hexano? 

2.97 A tabela periódica ajuda a organizar o comportamento 
químico dos elementos. Por meio de discussão de sala 
de aula ou como um pequeno trabalho, descreva como a 
tabela periódica é organizada e cite tantos maneiras 
quantas você possa imaginar nas quais a posição de um 
elemento na tabela relaciona-se com suas propriedades 
químicas e físicas. 
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Figura 3.1 Antolne Lavoisier 
(1 734-1 794) conduziu muitos 
estudos importantes sobre reações 
de combustão. Infelizmente, sua 
carreira foi interrompida cedo pela 
Revolução Francesa. Ele era 
membro da nobreza francesa e 
trabalhava como cobrador de 
impostos. Foi guilhotinado em 
1 794 durante os meses finais do 
Reino do Terror. Atualmente, ele é 
considerado o pai da química 
moderna por ter conduzido 
experimentos cuidadosamente 
controlados e por ter utilizado 
formas de medidas quantitativas. 




3.1 Equações químicas 

As reações químicas são representadas de forma concisa pelas equações 
químicas. Quando o hidrogênio (H.) entra em combustão, por exemplo, reage 
com o oxigênio (O.) do ar para formar água (H-O) (Figura 3.2). Escrevemos a 
equação química para essa reação como a seguir 

2H.+0. » 2H,C1 13.1] 

Lemos o sinal + como 'reage com' e a seta como 'produz'. As formulas quí- 
micas à esquerda da seta representam as substâncias de partida, chamadas rea- 
gentes. As fórmulas químicas à direita da seta representam as substâncias pro- 
duzidas na reação, chamadas produtos. Os números diante das fórmulas sào 
os coeficientes. (Como em uma equação algébrica, o numeral 1 em geral nào é 
escrito.) 

Unia vez que os átomos não são formados nem destruídos em uma reação, 
a equação química deve ter um número igual de átomos de cada elemento de 
cada lado da seta. Quando essa condição é satisfeita, diz-se que a equação está 
balanceada. No lado direito da Equação 3.1, por exemplo, existem duas molé- 
culas de H.O, cada uma delas constituída de dois átomos de hidrogénio e um 
átomo de oxigénio. Portanto, 2H.O (lê-se: "duas moléculas de água") contêm 
2x2-4 átomos de H e 2x 1 - 2 átomos de O, como visto no desenho à margem. 
Já que existem também quatro átomos de H e dois átomos de O do lado es- 
querdo da equação, ela está balanceada. 

Uma vez que sabemos as fórmulas dos reagentes e pnxhitos em uma rea- 
ção, podemos escrever a equação não-balanceada. Então tazemos o balancea- 
mento da equação determinando os coeficientes que fornecem números iguais 
de cada bpo de átomo de cada lado da equação. Geralmente, uma equação ba- 
lanceada deve conter os menores coeficientes inteiros possíveis. 

Ao balancear equações, é importante entender as diferenças entre um coe- 
ficiente diante de uma fórmula e um índice inferior na fórmula. Recorra à Fi- 
gura 3.3. Observe que trocando um índice inferior em uma fórmula — de H.O 
para H,Q ; , por exemplo — a identidade do produto químico é modificada. A 
substância H.O,, peróxido de hidrogênio, é bem diferente de água. índices infe 
riores nunca devent ser mudados mi ba lancear uma equação. Ao contrário, colocar 


um coeficiente na frente de uma fórmula química muda apenas a quantidade, e nào a identidade das substâncias. Por- 
tanto, 2H..O significa duas moléculas de água, 3H.O significa três moléculas de água e assim por diante. 

Para ilustrar o processo de balanceamento de equações, considere a reação que ocorre quando o metano (CH,), 
o principal componente do gás natural, queima-se ao ar para produzir o gás dióxido de carbono (CO.) e vapor de 
água (H.O). Fsscs dois produtos contém átomos de oxigénio que vêm do O. do ar. Dizemos que a combustão ao ar 
é 'favorecida pelo oxigénio', significando que o oxigênio é um reagente. A equação não-balanceada é 


CH, + O, — ♦ CO. + H.O (não-balanceada) 


[3.2] 


Figura 3.2 Combustão do gás 
hidrogênio. O gás é borbulhado por 
uma solução de sabão formando 
bolhas cheias de hidrogênio. 
Fnquanto as bolhas Mutuam para a 
superfície, elas são queimadas por 
uma vela em um bastão longo. A 
chama de cor taran(a deve-se à 
reação do hidrogênio com o 
oxigênio do ar e resulta na formação 
de vapor de água. 
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Leitura de uma reação química 
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Símbolo 

químico Significado 


Composição 

t 


H 2 0 Uma molécula 
de água: 



Dois átomos de H 
e um átomo de O 


2H,0 


Duas moléculas 
de água: 



Quatro átomos de H 
e dois átomos de O 


H,0, Uma molécula 
de peróxido de 
hidrogênio: 



Dois átomos deH 
e dois átomos de O 


Figura 3.3 Ilustração da diferença 
entre um índice inferior em uma 
fórmula química e um coeficiente 
diante da fórmula. Note que o 
número de átomos de cada tipo 
(listado ao lado de composição) á 
obtido pela multiplicação do 
coeficiente pelo índice inferior 
associado a cada elemento da 
fórmula. 


Gernlmente é melhor balancear primeiro os elementos que aparecem em um menor número de fórmulas quí- 
micas de cada lado da equação. No nosso exemplo, tanto o C quanto o H aparecem em apenas um reagente e, sepa- 
idamente, em um produto cada um, portanto começamos examinando o CH,. Vamos considerar primeiro o 
irbono e depois o hidrogênio. 

Uma molécula de CH, contém o mesmo número de átomos de C (um) que uma molécula de CO,. Portanto, os 
eficientes para essas substâncias devem ser os mesmos e escolhemos 1 para ambos à medida que começamos o 
rocesso de balanceamento. Entretanto, o reagente CH., contém mais átomos de H (quatro) que o produto H,0 
dois). Se colocamos um coefidenle 2 diante de H.O, existirão quatro átomos de H em cada lado da equação: 

CH 4 + O, * CO, + 2H,0 (não-balanceada) [3.3] 

Nesse estágio, os produtos têm mais átomos de O (quatro — dois de cada CO, e dois da 2H,0) do que os rea- 
_ entes (dois). Se colocamos o coefiriente 2 diante do O,, completamos o balanceamento fazendo o número de áto- 
•tos de O ser igual em ambos os lados da equação: 

CH 4 +20j »C0, + 2H,0 (balanceada) [3.4] 

A visão molecular da equação balanceada c mostrada na Figura 3.4. 

O método adotado para balancear a Equação 3.4 é, em grande parte, de tentativa-e-erro. Balanceamos cada 
po de átomo sucessivamente, ajustando os coeficientes como necessário. Esse método funciona para a maioria 
.ias equações químicas. 

Normalmente informações adicionais são incluídas nas fórmulas em equações balanceadas para indicar o esta- 
:o físico de cada reagente e produtos. Usamos os símbolos (g), (/), (s) e (aq) para gás, líquido, sólido e soluções 
quosas (água), respectivamente. Portanto, a Equação 3.4 pode ser escrita 

CH 4 (£) + 20,0?) * CO z (g) + 2H,0(s) (balanceada) [3.5] 

Algumas vezes as condições (como temperatura ou pressão) sob as quais a reação ocorre aparecem acima ou 
baixo da seta da reação. O símbolo A é, em geral, colocado acima da seta para indicar o uso de aquecimento. 


ma molécula + 
v* metano 



Duas moléculas Uma molécula 

de oxigênio de dióxido de 



Duas moléculas 
de água 


* 


CH* 


202 

* 

CO, 

+ 

2H,0 

nc\ 




(1C\ 


(2C\ 

uh) 


(4 0) 


120 ) 


\4h) 


Figura 3.4 Equação química 
balanceada para a combustão de 
CH„. Os desenhos das moléculas 
envolvidas chamam a atenção para 
a conservação dos átomos pela 
reação. 



ATIVIDADES 

Leitura de uma equação química 
balanceada, Contagem de 
átomos. Balanceamento de 
equações 
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FILME 

Sódio e potássio na água 


COMO FAZER 3.1 

Faça o balanceamento da seguinte equação: 

Na(s) + HX>(/) » NaOHfiiij)+H,(g) 

Solução Começamos pela contagem dos átomos de cada tipo nos dois lados da 
seta. Os átomos de Na e O estão balanceados (um Na e um O de cada lado), mas 
existem dois átomos de H ã esquerda e três átomos de H à direita. Para aumentar o 
número de átomos de H à esquerda, colocamos o coeficiente 2 em frente de H.O: 

Na(s)+ 2H.CX/) ► NaOH(m;) + H,(^) 

Esta escolha é uma tentativa inidal, mas coloca-nos no caminho certo. Agora que temos 
2H.O, precisamos recuperar o balanceamento dos átomos de O. Podemos recuperá-lo 
indo para o outro lado da equação e colocando um coeficiente 2 diante de NaOH: 

Na(s)+ 2H.O(/) » 2NaOH(m7) + R,(£) 

Isso faz com que os átomos de H fiquem balanceados, mas requer que voltemos 
para a esquerda e coloquemos um coefidente 2 diante de Na para que os átomos de 
Na fiquem balanceados novamente: 

2Na(s)+ 2H,0(/) ► 2NaOH(«<?)+ H,($) 

Finalmente, conferimos o número de átomos de cada elemento e encontramos que 
temos dois átomos de Na, quatro átomos de H e dois átomos de O em cada lado da 
equação. A equação está balanceada. 

PRATIQUE 

Faça o balanceamento das seguintes equações determinando as coeficientes não for- 
neddos: 

(a) _Fc(s) +_0 3 (g) ► _Fe : 0,<5) 

<b)_C J H 4 (j)+_0 I (*) ► _C0,(s)+H,0(.?) 

<d_Al(s)+_HCl(<#) » .AK^W + H^ff) 

Respostas: (a) 4, 3, 2; (b) 1, 3, 2, 2; (c) 2. 6. 2, 3. 


COMO FAZER 3.2 

Os diagramas a seguir representam uma reação química na qual as esferas vermelhas são átomos de oxigénio e as 
esferas azuis são átomos de nitrogênio, (a) Escreva as fórmulas químicas para os reagentes e produtos, (b) Escreva a 
equação balanceada para a reação, (c) O diagrama é consistente com a lei da conservação de massa? 




Solução (a) A caixa da esquerda, que representa os reagentes, contém dois tipos de moléculas, aquelas constituídas 
por dois átomos de oxigênio (O.) e aquelas constituídas por um átomo de nitrogênio e um átomo de oxigênio (NO). 
A caixa da direita, que representa os produtos, contém apenas uma molécula composta de um átomo de nitrogénio c 
dois átomos de oxigênio (NO,). 

(b) A equação química não-balanceada é 

0 2 + NO * NOj (não-balanceada) 

Nessa equação, existem três átomos de O do lado esquerdo da seta e dois átomos de O do lado direito da seta. Pode- 
mos aumentar o número de átomos de O colocando um coeficiente 2 do lado dos produtos: 

O, + NO ► 2NO_, (não-balanceada) 

Agora existem dois átomos de N e quatro átomos de O à direita. Colocar um coeficiente 2 na frente do NO faz com que 
tanto os átomos de N quanto os átomos de O fiquem balanceados: 

O, + 2NO ► 2NO, (balanceada) 
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(c) A caixa da esquerda (reagentes) contêm quatro moléculas de O, e oito moléculas de NO. Portanto, a razão molecu- 
lar é um O, para cada dois NO, como exigido pela equação balanceada. A caixa da direita (produtos) contém oito mo- 
léculas de NO-. O número de moléculas de NO, ã direita é igual ao número de moléculas de NO ã esquerda, como a 
equação balanceada exige. Contando os átomos, encontramos oito átomos de N em oito moléculas de NO na caixa da 
esquerda. Existem 4 >2=8 átomos de O nas moléculas de O, e oito átomos de O nas moléculas de NO, perfazendo um 
total de 16 átomos de O. Na caixa da direi ta, encontramos oito átomos de Ne 8 x2 = 16 átomos de O em oito moléculas 
de NO,. Uma vez que existem números iguais de átomos de N e do O nas duas caixas, o desenho è consistente com a lei 

da conservação de massa. 

PRATIQUE 

Para ser consistente com a lei da conservação de massa, quantas moléculas de NH, devem ser mostradas na caixa da 
direita do seguinte diagrama? 


* J J ** 



% j®4 

j á» • j 


7 


Resposta: Seis moléculas de NH } . 


3.2 Alguns padrões simples de reatividade química 


Nessa seção examinaremos três tipos simples de reações que veremos com frequência no decorrer do capítulo. 
A primeira razão para examinar essas reações é nos familiarizarmos mais com reações químicas e suas reações ba- 
mceadas. A segunda razão é considerar como podemos prever os produtos de algumas reações sabendo apenas 
-eus reagentes. O segredo para prever os produtos formados em determinada combinação de reagentes é reconhe- 
•r padrões gerais de reatividade química. Reconhecer um padrão de reatividade para uma classe de substância 
'mea* um entendimento mais amplo do que simplesmente decorar um grande número de reações não relaciona- 
: as entre si. 


Reações de combinação e decomposição 

A Tabela 3.1 resume dois tipos simples de reações: reações de combinação e de decomposição. Em uma rea- 
io de combinação duas ou mais substâncias reagem para formar um produto. Existem vários exemplos de tais 
•iações, especialmente aquelas nas quais os elementos se combinam para formar compostos. Por exemplo, mag- 
esio metálico queima-se ao ar com uma claridade ofuscante para produzir óxido de magnésio, como mostrado 
~a Figura 3.5: 


TABELA 3.1 Reações de combinação e decomposição 


Reações de combinação 

A+ B » C 

C(s)+ 0 : (g) * C0 3 (g) 

\\(s)+ 3H 2 (£) > 2NH,(s) 

CaOfs)-H,0(/) ► CaOH.(s) 


FILMES 

Reações com oxigénio, 
Formação de água 


Reações dc decomposição 


C * A + B 

2KCIO,(s) » 2KCI(s)+30,($) 

PbCCMs) * PbO(s)+CO,(£) 

Cu(OH),(s) > Cu0(5) + H,0</) 


Um único reagente quebra-se para 
(ormar duas ou mais substâncias. 
Muitos compostos reagem dessa 
maneira quando aquecidos. 




Dois reagentes se combinam para 
formar um único produto. Muitos 
elementos reagem com outros dessa 
maneira para formar compostos. 




tfl 
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Figura 3.5 Quando o magnésio metálico se queima, os átomos de Mg reagem com moléculas de 0 } do ar para formar 

óxido de magnésio, MgO, um sólido iónlco: 2Mg(s) + O ; (gj » 2MgO(s). As fotos mostram o que se vè no laboratório. 

O cordão de metal de magnésio (à esquerda) é envolto em oxigénio do ar, e, enquanto ele se queima, uma chama intensa 
é produzida. Ao final da reação, sobra uma fita bem frágil de um sólido branco, MgO. Os modelos mostram a visão em 
nível atômico dos reagentes e produtos. 


2Mg(s)+0 2 (g) 


2MgO(s) 


[3.61 


Essa reaçàoéusada para produzir a chama brilhan- 
te gerada por sinais luminosos. 

Quando uma reação de combinação ocorre entre 
um metal e um não-metal, como na Equação 3.6, o pro- 
duto é um sólido iônico. Relembre que a fórmula de um 
composto iônico pode ser determinada a partir das car- 
gas dos íons envolvidos. > (Seção 2.7) 

Quando o magnésio reage com o oxigênio, por 
exemplo, o magnésio perde elétrons e forma o íon mag- 
nésio, Mg*'. O oxigénio ganha elétrons e forma o íon óxi- 
do, O" - . Portanto, o produto da reação é MgO. Você 
deve ser capaz de reconhecer se uma reação é de com- 
binação e prever os produtos de uma reação de combinação na qual os reagentes são um metal e não-metal. 

Em uma reação de decomposição uma substância sobre uma reação para produzir outras ou mais substâncias. 
Muitos compostos sofrem reações de decomposição quando aquecidos. Por exemplo, muitos carbonatos metálicos 
decompõem-se para formar óxidos metálicos e dióxido de carbono quando aquecidos: 


Figura 3.6 

A decomposição da a 2 ida de 
sódio, NalMj(s), é usada para 
inflar airbags de automóveis. 
Quando ela é inflamada de 
maneira adequada, o NaN, 
se decompõe rapidamente, 
formando gás nitrogénio, 

N 2 (g) r que expande o 
airbag. 



CaO(s)-rCO,0?) 


CaCQ3(s) 


[3.71 
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A decomposição de CaCO, é um importante processo comercial. Calcário ou conchas do mar, constituídos 
• asicamente de CaCO,, são aquecidos para preparar CaO, o qual é conhecido como cal ou cal viva. Mais de 2,0 x 
kg (22 milhões de toneladas) de CaO são usadas nos Estados Unidos anualmente, sobretudo para fabricar vi- 
■ ro, obter ferro a partir de seu minério e produzir argamassa para assentar tijolos. 

A decomposição da azida de sódio (NaN v ) libera N,(g) rapidamente. Essa reação é usada para encher os airbags 
re segurança nos automóveis (Figura 3.6): 

2NaN,(s) > 2Na($)+3Nj(g) [3.8] 

O sistema é desenvolvido de forma que um impacto aqueça uma tampa detonadora, que por sua vez causa a 
_ 'mposiçào explosiva do NaN v Uma pequena quantidade de NaN, (aproximadamente 100 g) forma grande 
. -.antidade de gás (aproximadamente 50 L). Abordaremos os volumes dos gases produzidos em reações químicas 
a beçáo 10.5. 


COMO FAZER 3.3 

Escreva as equações balanceadas das seguintes reações: (ai A reação de combinação que ocorre quando o lítio metáli- 
co reage com o gás flúor. <b) A reação de decomposição que ocorre quando o sólido carbonato de bário é aquecido. 
(Dois produtos são formados: um sólido e um gás.) 


Solução (a) O símbolo para o lítio é Li. Com éxceçáo do mercúno, todos os metais são sólidos n temperatura 
ambiente. O flúor existe como uma molécula diatõmka (\ eja Figura 2.19), Portanto, os reagentes são Li(s) e F,(,ç). O produto 
consistirá de um metal e um não-metal, logo esperamos que ele seja um sólido iôrdca Os ions de lítio têm carga 1 +, Li‘, 
enquanto os íons fluorelo têm carga 1-, F. A fórmula química para o produto é LLF. 

A equação química balanceada é 

ZüísJ + Fjíg) * 2LiF(s) 

(b) A fórmula química para o carbonato de bário é BaCO,. Como dito no texto, muitos carbonatos decompõem-se para 
formar óxidos metálicos e dióxido de carbono quando aquecidos. Na Equação 3.7, por exemplo, CaCO, decompóe-se 
formando CaO e CO,. Assim, esperamos que BaCO, se decomponha em BaO e CO,. Além disso, tanto o bário quanto o 
cáldo pertencem ao grupo 2A da tabela periódica, o que sugere mais ainda que des reajam do mesmo modo: 

BaCO,(s) * BaO(s) ♦ CO,(g) 


PRATIQUE 

Escreva as equações químicas balanceadas para as seguintes reações: (a) sulfeto de inercurioíll) sólido decompõe-se 
em seus elementos constituintes quando aquecido (b) A superfície do alumínio metálico sofre uma reação de combi- 
nação com o oxigénio do ar. 

Respostas: (a) HgS(s) — — Hg(/) + S(5); (b) 4Al(s) + 30,(s) » 2Al,0,(s). 


Combustão ao ar 

As reações de combustão são reações rápidas que produzem uma chama. A maioria das reações dc combustão 
ue observamos envolve O- do ar como reagente. A Equação 3.5 e o exercício "Pratique 3.1 (b)" ilustram uma classe 
:eral de reações envolvendo queima ou combustão de compostos hidrocarbonetos (compostos que contém apenas 
.irbono e hidrogênio, como CH 4 e C,H 4 ). (Seção 2.9) 

Quando hidrocarbonetos sofrem combustão ao ar, eles reagem com O, para formar CO, e H,0.' O número de 
Tioléculas de O, necessárias na reação e o número de moléculas de CO, e H,0 formadas dependem da composição 
2 a hidrocarboneto, o qual atua como n combustível da reação. Por exemplo, a combustão de propano <C,Hj, um 
ças usado para cozinhar e aquecer residências, é descrito pela seguinte equação: 

CjH s (g)+50 2 (g) > 3C0,(g) + 4H,0(s) [3.9] 

Oestado físico da água, H,0(g) ou H,0(f), depende das condições da reação. Vapor de água, H,0(g), é formado 
. altas temperaturas em um recipiente aberto. A chama azul produzida quando o propano se queima é mostrada 
ia Figura 3.7. 


Quando existe uma quantidade insuficiente de O, presente, monóxido de carbono (CO) será formado com CD 2 . S«? a quantidade 
de O, e extremamente restrita, partículas finas de carbono, chamadas de fuligem, serão produzidas. A combustão completa produz 
COj. A menos que se especifique o conteário, trataremos cvmbuslãn com o significado de uimfiusíõo completa. 
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Figura 3.7 O propano, CjHj,, 
queima-se ao ar, produzindo uma 
chama azul. O líquido propano 
vaporiza-se e mistura-se com o ar 
quando escapa pelo bico. 


A combustão de derivados de hidrocarbonetos contendo oxigénio, como 
CH,OI l, também produz CO ; e H 7 0. A regra simples de que hidrocarbonetos 
e seus derivados análogos que contêm oxigénio formam CO, e H,0 quando se 
queimam resume o comportamento de aproximadamente 3 milhões de 
compostos. Muitas substâncias que nossos corpos usam como fonte de ener- 
gia, a glicose (C h H, : OJ, por exemplo, reagem com o O, de maneira análoga 
em nossos organismos formando CO, e 11,0. Porém, em nosso organismo as 
reações ocorrem em uma série de etapas à temperatura do corpo. Essas reações 
são descritas como reações de oxidação, e não como reações de combustão. 


COMO FAZER 3.4 

Escreva a equação balanceada para a reação que ocorre quando o metanol, 
CH,OH(í), ê quetmado ao ar. 

Solução Quando qualquer composto contendo C, H e O sofre combustão, ele 
reage com o 0,{g) do ar para produzir CO,(g) e 1 I.O(,ç). Portanto, a equação não 
balanceada é 

CH,OH(f)+ Oj(jj) » CO,(.ç) + HXKtf) 

Uma vez que CH 3 OH tem apenas um átomo de C, podemos começar o balanceamen- 
to usando o coeficiente 1 para o CO,. Já que o CH-,011 tem quatro átomos de H, coloca- 
mos um coeficiente 2 diante de H : 0 para balancear os átomos de H: 

CH,OH(/) + Oj(£) ► COj(g) + 2HjO(g) 

Isso nos dá quatro átomos de O junto dos produtos e três junto dos reagentes (um 
em CHjOH e dois em OJ. Podemos colocar o coeficiente fracionário § em frente do 
O, para dar quatro átomos de O junto dos reagentes (existem ] *2 = 3 átomos de O 
em g 0 3 ): 

CH,OH(/) + |0,(g) » CO,(*) +2H 2 0(g) 

Apesar de a equação estar agora balanceada, esta não é sua forma mais comum por- 
que contêm uni coeficiente fracionário. Se multiplicarmos cada lado da equação por 2, 
eliminaremos a fração e chegaremos à seguinte equação balanceada 

2CH,OH(0 + 3O I ( í r) * 2CO,(ff) eáHjCK#) 


PRATIQUE 

Escreva a equação balanceada para a reação que ocorre quando o etanol, 
CjHjOHf/), é queimado ao ar. 

Resposta: 01,0^/)+ 30^) * 2CO t (g) + 3Hfi{g) 


3.3 Massa mo\ecu\ar 


Tanto as fórmulas quanto as equações químicas têm significado quantitativo; os índices inferiores nas fórmulas 
e os coeficientes nas equações representam quantidades precisas. A fórmula H 2 0 indica que a molécula dessa 
substância contém exatamente dois átomos de hidrogénio e um átomo de oxigênio. Analogamente, a equação quí- 
mica balanceada para a combustão do propano — C,H g (g) + 5 0 : (g) * 3CO : (#) + 41 l : 0(g), mostrada na Equa- 

ção 3.9 — indica que a combustão de uma molécula de C,H, necessita de cinco moléculas de O, e produz 
exatamente três moléculas de C0 2 e quatro de H,0. Mas como relacionamos os números de átomos e moléculas 
com as quantidades que medimos no laboratório? Apesar de náo podermos contar átomos ou moléculas direta- 
mente, podemos determinar indiretamente seus números se conhecemos as massas. Assim, antes que possamos 
seguir os aspectos quantitativos de fórmulas e equações químicas, precisamos examinar as massas dos átomos e 
moléculas, o que faremos nesta seção e na próxima. 
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Peso molecular e massa molecular 

O peso molecular, peso fórmula ou massa molecular de uma substância é a soma das massas atómicas de 
. jda átomo em sua fórmula química. Neste livro adotaremos o termo massa molecular porque foi sugerido pela 
ipac e é o mais correto. O termo peso fórmula não é usado no Brasil. O peso molecular, apesar de ser muito usado, 
rào é correto porque peso é a massa multiplicada pela aceleração da gravidade. O ácido sulfúrico (H-SO,), por 
\emplo, possui massa molecular igual a 98,1 u. 

MM do H-,S0 4 = 2(MA do H) + (MA do S) + 4(MA do O) 

- 2(1,0 m) + 32,1 u + 4(16,0 u) 

= 98,1 u 

Arredondamos as massas moleculares para uma casa depois da vírgula. As massas moleculares serão arredon- 
dadas dessa forma para a maioria dos problemas. 

Se a fórmula química é simplesmente o símbolo químico de um elemento, como Na, a massa molecular é igual 
massa atômica do elemento. A massa molecular da glicose (C B H ]; OJ, por exemplo, é 

MM de C 6 H i: O ft = 6(12,0 u) + 12(1,0 li) + 6(16,0 u) = 180,0 u 

Uma vez que substâncias iônicas existem como redes tridimensionais de íons (Figura 2.23), não é apropriado 
ralar de moléculas de NaCl. Em vez disso, falamos em fórmula unitária, representada pela fórmula química da subs- 
tância. A fórmula unitária do NaCl compóe-se de um íon Na* e um íon Cl". Portanto, a massa molecular do NaCI é a 
'.assa de uma fórmula unitária: 


MM do NaCl = 23,0 u + 35,5 u = 58,5 u 


COMO FAZER 3.5 

Calcule a massa molecular de (a) sacarose, C^EÇO,, (açúcar refinado) e (b) nitrato de cálcio, CafNOJ,. 

Solução (a) Somando as massas dos átomos na sacarose, vemos que a massa molecular é 342,0 li: 

12 átomos de C = 12(12,0 u) = 144,0 U 
22 átomos de H = 22(l,0u) = 22,0 u 
11 átomos de O * I(16j0 n) = 176.0 u 

342 fiu 

(b) Se uma fórmula química tem parênteses, o índice Inferior fora do parênteses é multiplicado por todos os átomos 
dentro dele. Assim, para Ca(NOj : , temos 

1 átomo de Ca = 1(40,1 «) = 40,1 w 

2 átomos de N = 2(14,0 u) = 28,0 u 

6 átomos de O = 6(16,0 ií) = 96,0 u 

164,1 m 

PRATIQUE 

Calcule a massa molecular de (a) Al(OH) , e (b) CH,OH. 

Respostas: (a) 78,0 u; (b) 32,0 u. 


Composição percentual a partir das fórmulas 

Ocasionalmente teremos de calcular a composição percentual de um composto (isto é, a contribuição percentual 
.m massa de cada elemento na substância). Por exemplo, no intuito de se verificar a pureza de um composto, pode- 
mos querer comparar a composição percentual calculada da substância com a encontrada expcrimcntalmente. 
_ alcular a composição percentual é um problema direto se conhecemos a fórmula química. O cálculo depende da 
massa molecular da substância, da massa atômica de cada elemento no qual estamos interessados e do número de 
: tomos de cada elemento na fórmula química: 


76 


Química: a ciência central 


0 - do elemento - ( mimcro átomos desse elemento )( massa atómica do elemento) ^ 

(massa molecular do composto) 


[3.10] 


COMO FAZER 3.6 

Calcule a composição percentual de C u H ; ,O u . 

Solução Vamos examinar essa questão usando as etapas de resolução de problemas dadas no quadro "Estratégias 
em química: Resolvendo problemas". 

Análise: dada a fórmula química de um composto, C^Oy, pede-se para calcular a composição percentual, ou soja, 
a porcentagem cm massa de seus elementos constituintes (C, H e O). 

Planejamento: podemos usar a Equação 3.10, contando com urna tabela periódica para obter as massas atômicas de 
cada elemento constituinte. As massas atômicas sáo usadas inicialmente para calcular a massa molecular do compos- 
to. (A massa molecular do C, J-L,O n , 342,0 u, foi calculada em "Como fazer 35".) Entào temos de fazer três cálculos, 
um para cada elemento. 

Resolução: usando a Equação 3.10, temos 


%C = 
%H = 

%o = 


- 1 - 2 - ( -- ° U) x 100% - -12,1% 
342,0 u 


( 22 )( 1.0 «) 

342.0 U 


x 100% = 6,4% 


x 100%= 51,5% 

34241 u 


Conferência: a soma das porcentagens dos elementos individuais deve ser igual a 100%, o que é verdade nesse caso. 
Poderíamos usar mais algarismos significativos para nossas massas atômicas, resultando em mais algarismos signifi- 
cativos para a composição percentual, mas aderimos à diretriz sugerida para arredondar as massas atômicas para 
uma casa após a vírgula. 

PRATIQUE 

Calcule a porcentagem de nitrogênio, em massa, em Ca(NOj),. 

Resposta: 17,1 o ». 


Estratégias na química Solução de 

A chave do sucesso na solução de problemas é a prática. 

À medida que você pratica, c possível melhorar suas habili- 
dades seguindo esses passos: 

Passe 1: Analise o problema. Leia o problema cuidadosa- 
mente para uma boa compreensão. O que ele diz? Desenhe 
uma figura ou um diagrama que o ajude a visualizá-lo. Ano- 
te os dados que são fornecidos. Identifique, também, a gran- 
deza que você precisa obter (a incógnita) e a anote. 

Passo 2: Desenvolva um plano para solucionar o problema. 
Considere os possíveis caminhos entie a informação dada 
e a incógnita. Que princípios ou equações podem rela- 
cionar os dados fornecidos à incógnita? Lembre-se de 
que alguns dados podem não ser fornecidos explidta- 
mente no problema; você pode ter de conhecer certas gran- 
dezas (como o número de Avogadro, o qual veremos em 


problemas 

breve) ou procurá-las em tabelas (como as massas atómi- 
cas). Lembre-se, também, de que seu plano pode envolver 
um único passo ou uma série deles com respostas interme- 
diárias. 

Passo 3: Solucione o problema. Utilize a informação dada e as 
equações apropriadas ou relações para ajudar a encontrar a 
incógnita. Análise dimensional (Seção 1.6) é uma ferramenta 
útil para a solução de grande número de problemas. Preste 
atenção aos algarismos significativos, sinais e unidades. 

Passo 4: Verifique a solução. Leia o problema novamente 
para certificar-se de que todas as soluções pedidas forarn en- 
contradas. Sua resposta faz sentido? Isto é, a resposta está 
extremamente longa ou reduzida, ou está em um limite ra- 
zoável? Finalmente, as unidades e os algarismos significati- 
vos estão corretos? 
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3.4 O mol 


Mesmo as menores amostras com que trabalhamos no laboratório contêm enormes números de átomos, íons 
. moléculas. Por exemplo, uma colher de chá de água (aproximadamente 5 mL) contém 2 x IO 23 moléculas de 
;ua. um número tão grande que praticamente dificulta a compreensão. Por isso, os químicos inventaram uma 
nidade de contagem especial para descrever números grandes de átomos e moléculas. 

No dia-a-dia usamos unidades de contagem como dúzia (12 objetos) e grosa (144 objetos) para lidar com quan- 
.! ades modestamente grandes. Em química a unidade para lidar com o número de átomos, íons ou moléculas em 
ma amostra de tamanho normal é o mol.* Um mol é a quantidade de matéria que contém tantos objetos (átomos, 
loiéculas ou o que considerarmos) quantos números de átomos em exatamente 12 g de '*C isotopicamente puro. 
partir de experimentos, os cientistas determinaram que esse número é 6,0221421 > 10 2 ’ e o chamaram de número 
.re Avogadro, em homenagem ao cientista italiano Amedeo Avogadro (1776-1856). Para muitos propósitos usare- 
ios 6,02 x 10 21 ou 6,022 x 10 21 para o número de Avogadro no decorrer deste livro. 

Um mol de átomos, um mol de moléculas ou um mol de qualquer coisa contém o número de Avogadro desses 
i?)etos: 

1 mol de átomos de l2 C = 6,02 x 10 2 ’ átomos de l3 C 
1 mol de moléculas de H,0 - 6,02 x 10 21 moléculas de H.O 
1 mol de íons NO," = 6,02 x 10 2 ' ion.s de NO," 

O número de Avogadro é tão grande que se toma difícil concebê-lo. Espalhar 6,02 x 10*' de bolas de gude por 
•da a superfície da Terra produziria uma camada aproximadamente igual a 5 km de espessura. Se o número de 
ogadro de moedas norte-americanas de um centavo fosse colocado lado a lado em uma linha reta, circularia a 
ma 300 trilhões (6 x 10 M ) de vezes. 


COMO FAZER 3.7 

Sem usar uma calculadora, coloque as seguintes amostras em ordem crescente de números de átomos de carbono: 
12 g l3 C, 1 mol de CH,, 9 x Kr” moléculas de CO,. 

Solução 

Análise: foram dadas as quantidades de diferentes substâncias expressas em gramas, mols e número de moléculas. 
Pede-se que essas amostras se|am colocadas em ordem crescente de números de átomos de C. 

Planejamento: para determinar o número de átomos de C em cada amostra, devemos converter g de ^C, mols de 
C,H : e moléculas de CO, para números de átomos de C, usando a definição de um mol e o número de Avogadro. 

Resolução: um mol é definido como a quantidade de matéria que contém tantos objetos quantos númems de átomos 
em exatamente 1 2 g de i: C. Assim, 12 g de '*C contém 1 mo) de átomos de C (isto é, 6,02 10*' átomos de C). Em 1 mol 
de C,H, existem 6,02 x 10 2 ' moléculas de C,H,. Como existem dois átomos de C em cada molécula de C,H„ ela con- 
tém 12 xlO átomos de C. Uma vez que cada molécula de CO, contém um átomo de C, a amostra de CO, contém 9 x 
10*' átomos de C. A ordem é 12 g de ‘*C (6 xlO 15 átomos de C) < 9 *10 : ' moléculas de CO, (9 xlO 21 átomos de C) < l mol 
de CjH, (12 *10 2 ' átomos de C). 

PRATIQUE 

Sem usar a calculadora, coloque as seguintes amostras em ordem crescente de número de átomos de 0: 1 mol de H,0, 
1 mol de CO,, 3 x1o 21 moléculas de O,. 

Resposta ; 1 mol de H,0 < 3 * lü r moléculas de O, < 1 mol de CO,. 


I O termo mol vem da palavra latina moké, significa 'uma massa’. O termo molécula é a forma diminutiva dessa palavra e significa 
uma pequena massa'. 
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COMO FAZER 3.8 


Calcule o número de átomos de H em 0350 mol de QH, 2 0*. 

Solução 

Análise: foram dadas tanto a quantidade da substância (0,350 mol) quanto sua fórmula química (C*H, A)- A incógni- 
ta é o número de átomos de H nessa amostra. 


Planejamento: o número de Avogadro fornece o fator de conversão entre a quantidade de matéria ou número de 
mols de C„H,A e o número de moléculas de QH , Sabendo-se o número de moléculas de C„H, A/ é possível usar 

a fórmula química, que nos diz que cada molécula de C„H a 0 6 contém 12 átomos de H. Portanto, convertemos mols de 
C.H.A em moléculas de C»H, A para determinarmos o número de átomos de H a partir do número de moléculas de 




Resolução: 


mol de C„H, A 


moléculas de QH,A, 


átomos de H 


j u I . rtl 6,02 xlO 2 ' moléculas (12 átomos de H'| 

Í “ m “ de H . <0350 n»< de C.H a O.>[ J ( ~ J 

= 2,53 x IO 2 * átomos de H 


Conferência: o valor dessa resposta é razoável; é um número aproximadamente tão grande quanto o de Avogadro. 
Podemos, ainda, faz.er os seguintes cálculos por aproximação; multiplicando 035 *6 x llj” resulta aproximadamente 
2,4 x 10 2 ’ moléculas. Multiplicando esse resultado por 12, temos 24 x 10 r = 2,4 x 10‘* átomos de H o que estaria de 
acordo com os cálculos mais detalhados feitos anteriormente. Tendo sido requisitado o numero de átomos de H, a uni- 
dade da resposta está correta. Os dados fornecidos têm três algarismos significativos, de forma que nossa resposta 
também os tem. 


PRATIQUE 

Quantos átomos de oxigênio existem em: (a) 035 mol de Ca(NO,), e (b) 130 mol de carbonato de sódio? 
Respostas: (a) 9,0 x 10 3 ; (b) 2,71 x 10“. 


Massa molar 

Uma dú2ia é o mesmo número (12) se temos uma dúzia de ovos ou uma dúzia de elefantes. K óbvio que uma 
dúzia de ovos não tem a mesma massa que uma dúzia de elefantes. Da mesma forma, um mol é sempre o mesmo 
número (6332 * 10 3 ), mas um mol de diferentes substâncias terá diferentes massas. Compare, por exemplo, 1 mol de l3 C 
e 1 mol de "'Mg. Um único átomo de l2 C tem massa de 1 2 u, enquanto um único átomo de 24 Mg teni massa duas ve- 
zes maior, 24 u (para dois algarismos significativos). Como um mol apresenta sempre o mesmo número de partí- 
culas, um mol de ‘‘Mg deve ter uma massa duas vezes maior que um mol de t2 C Já que um mol de “C pesa 12 g 
(pela definição), um mol de 'Mg deve pesar 24 g. Portanto, a massa de um único átomo de um elemento (em u) é 
numericamente igual à massa (em gramas) dei mol daquele elemento. Essa declaração é verdadeira independen- 
temente do elemento: 

1 átomo de l2 C tem massa de 12 u => 1 mol de '"C tem massa de 12 g 
1 átomo de Cl tem massa de 35,5 1 < => 1 mol de Cl tem massa de 35,5 g 
1 átomo de Au tem massa de 197 u 1 mol de Au tem massa de 197 g 

Observe que quando tratamos com um isótopo em particular de um elemento, usamos a massa daquele isóto- 
po; caso contrário, usamos a massa atômica (a massa atômica média) do elemento. 

Para outros tipos de substâncias, existe a mesma relação numérica entre a massa molecular (em u)e a massa 
(em gramas) de 1 mol de substância: 

1 molécula de H ; 0 tem massa de 18,0 u =3 1 mol de H 3 0 tem massa de 18,0 g 
1 íon NO,' tem massa de 62,0 u => 1 mol de NO,* tem massa de 62,0 g 
1 unidade de NaCl tem massa de 58,5 u => 1 mol de NaCl tem massa de 583 g 

A Figura 3.8 ilustra a relação entre a massa de uma única molécula de H 7 0 e a de um mol de H,0- 
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Amostra de 
escala laboratorial 


Molécula única 

3b 


N úmero de 
Avogadro 
de moléculas 
(6,02 x 10 23 ) 


1 molécula de H-,0 
(18,0 li) 


1 mol HtO 

08,0 g) 


Figura 3.8 Relação entre uma 
única molécula e sua massa e um 
mol e sua massa, utilizando H 2 0 
como exemplo. 


A massa em gramas de 1 mol de certa substância (isto é, a massa em gra- 
•s por mol) é chamada de massa molar A massa molar {em g/mol) de uma subs- 
- :ia é sempre numericamente igual a sua massa molecular (em u). O NaCl, por 
- mplo, tem massa molar de 58,5 g/mol. Mais exemplos de relações molares 
mostrados na Tabela 3.2. A Figura 3.9 apresenta quantidades de 1 mol de 
rias substâncias. 

Os registros na Tabela 3.2 para NeN, apontam para a importância de se 
.vr a forma química de uma substância de maneira clara quando usamos o 
iceito de mol. Suponha que você leia que 1 mol de nitrogênio é produzido 
err uma reação em particular. Você pode interpretar essa frase como 1 mol de 
mos de nitrogênio (14,0 g). Entretanto, a menos que se diga o contrário, pro- 
. elmente o que se quer falar é de 1 mol de moléculas de nitrogênio, N, (28,0 
; porque N, é forma química normal do elemento. Para evitar ambiguidades, 
importante dizer explicitamente a forma quimica que está sendo discutida, 
-ar a fórmula química N, evita esses problemas. 



Figura 3.9 Um mol de um sólido, 
um mol de um líquido, um mol de 
um gás. Um mol de NaCl, o sólido, 
tem massa de 58,45 g. Um mol de 
HjO, o líquido, tem massa de 1 8,0 g 
e ocupa um volume de 1 8,0 mL. 
Um mol de 0 2 , o gás, tem massa 
de 32,0 g e ocupa um balão de 
diâmetro igual a 35 cm. 


TABELA 3.2 Relações molares 




Nome 

Fórmula 

Massa 

molecular (n) 

Massa molar 
(g/mol) 

Número e tipo de partículas em um mol 

. hrogènio atômico 

N 

14,0 

1443 

6,022 x!0 a átomos de N 

itrogênlo molecular 

N* 

28,0 

28,0 

6,022 xlO'' moléculas de N, 
2(6,022 * 10 a ) átomos de N 

^rata 

A g 

107,9 

107,9 

6,022 x 10 a átomos de Ag 

ns prata 

Ag’ 

107, 9* 

107,9 

6,022 x10 a íons Ag* 

Cloreto de bário 

BaCL 

208,2 

2082 

4 

6.022 x 10 a unidades de BaCl : 

6.022 x10 a íons Ba 2 * 

2(6,022 x 10 a ) tons Cl 


• trem tem massa insignificante; íons e átomos têm essendalmente a mesma massa. 
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COMO FAZER 3.9 

Qual é a massa ern gramas de 1,000 mol de glicose, C„H 1 X>„ 7 

Solução 

Análise: foi dada a fórmula química da glicose e pede-se calcular sua massa molar. 

Planejamento: encontra-se a massa molar de uma substância somando-se as massas atómicas de seus átomos consti- 
tuintes. 

Resolução: 

6 átomos de C = 6(12,0) = 72,0 u 
12 átomos de H = 12(1,0) = 12,0 u 
6 átomos de O - 6(16,0) = 96.0 u 

180,0 u 

Uma vez que a glicose tem uma massa molecular de 180,0 u, 1 mol dessa substância tem massa de 180/) g, Em outras 
palavras, C„H, A tem massa molar de 180,0 g/mol. 

Conferência: o valor dessa resposta parece razoável, e g/ mol é a unidade apropriada para a massa molar. 

Comentário: a glicose õ algumas vezes chamada de dextrose. Também conhecida como o açúcar do sangue, ela é en- 
contrada em grande abundância na natureza, como, por exemplo, no mel e nas frutas. Outros tipos de açúcares usa- 
dos como alimentos devem ser convertidos em glicose no estômago ou fígado antes que possam ser utilizados como 
fontes de energia. Como a glicose náo necessita ser convertida, ela é geralmente administrada de maneira intravenosa 
em pacientes que precisam de nutrição imediata. 

PRATIQUE 

Calcule a massa molar de CaíNOJ,. 

Resposta: 164,1 g/mol 


Conversões entre massas, mols e número de partículas 

Conversões de massa para mols e vice-versa são comumente encontradas nos cálculos usando o conceito 
de mol. Esses cálculos são facilmente realizados pela análise dimensional, como mostrado no Como fazer 3.10 
e 3.11". 

O conceito de mol fornece a ponte entre massa e número de partículas. Para ilustrar como podemos converter 
massas e números de partículas, vamos calcular o número de átomos de cobre em uma moeda de cobre de um cen- 
tavo norte-americano. Essa moeda pesa aproximadamente 3 g e consideremos que ela seja 100% de cobre: 


Átomos de Cu = (3 g de Cu) 


1 mol de Cu 

( 6,02 x1o 1 ' átomos deCu^ 

k 63,5 g dc Cu j 

1 mol de Cu 


= 3x10" átomos de Cu 


COMO FAZER 3.10 

Calcule a quantidade de matéria de glicose (C„H,_,OJ cm 5/380 g de C|H,P,. 


Solução 

Análise: foi dado o número de gramas de C„H,X)„ e pede-se cakular a quantidade de matéria. 

Planejamento: a massa molar de uma substância fornece o fator de conversão entre gramas e mols. A massa molar de 
QH,A é 130,0 g/mol ("Como fazer 3.9"). 

Resolução: usando 1 mol de C^H t .O, = 180/) g de C ft H u O b para escrever o fator de conversão apropriado, temos 

I 1 mol de CJd,,O t 
180,0 g de CjlT.O,, 


Mols de C„H , A = (5380 g de C„H i; OJ 


: 0,02989 mol de CA A 


Conferência: como 5380 g é menor que a massa molar, é razoável que nossa resposta seja menor que 1 mol. A unida- 
de de nossa resposta (mol) está apropnada. Os dados originais tinham quatro algarismos significativos, portanto nos- 
sa resposta também os tem. 


PRATIQUE 

Qual a quantidade de matéria de bicarbonato de sódio (NaHCOO existente em 508 g de NaHCO,? 
Resposta: 6,05 mol de NaHCO,. 
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COMO FAZER 3.11 

Calcule a massa, em gramas, de 0,433 mol de mtTato de cálcio. 

Solução 

Análise: foi dada a quantidade de matéria de nitrato de cálcio e pede-se calcular a massa da amostra em gramas. 
Planejamento: para se converter mols em gramas, precisamos da massa molar, que pode ser calculada usando a fór- 
mula química e as massas atômicas. 

Resolução: uma vez que o íon cálcio é Ca J ' e o ion nitrato ó NO,', o nitrato de cálcio é CafNO,),. Somando as massas 
atómicas dos elementos no composto do resultado é uma massa molecular de 164,1 u. Usando 1 mol de Ca(NQJ, = 
164,1 g de Ca(NO,), para escrever o fator de conversão apropriado, temos: 

Gramas de CafNO,), = (0,433 mol de CafNO,),) I — SdeCilNOJ. = ?u de Ca (\0,), 

’ [ 1 mol de CafNO,), ) 

Conferência: a quantidade de matéria é menor que 1: logo, o número de gramas deve ser meno que a massa molar, 
164,1 g. Usando os números arredondados para estimativa, temos que 0,3 * 150 = 75 g. Portanto, o valor de nossa res- 
posta é razoável. Tanto a unidade (g) quanto o número de algarismos significa tivos (3) estão corretos. 

PRATIQUE 

Qual é a massa, em gramas, de (a) 6.33 mol de NaHCO, e (b) 3,0 « 10" mol de ácido sulfúrico? 

Respostas: (a) 532 g; (b) 2,9 * 10' 1 g. 


Observe como a análise dimensional (Seção 1.6) fornece uma rota direta de gramas para número de átomos. 
4 massa molar e o número de Avogadro são usados como fatores de conversão de gramas » mols » áto- 

- - Xote também que nossa resposta é um número muito grande. Sempre que você calcular o número de átomos, 

-cuias ou ions em uma amostra normal de matéria, você pode esperar que a resposta seja muito grande. Con- 
: namente, a quantidade de matéria em uma amostra normalmente será minto menor, muitas vezes menor que 1 . 
procedimento geral para converter massa e número de unidades da fórmula (átomos, moléculas, íons ou o que 

- - -r que esteja representado na fórmula química) de uma substância está resumido na Figura 3.10. 


Use 


1 -r- 


Gramas • mossa 

Mols 

: _ número de 


molar 


Avogadro 


Fórmulas 

unitárias 


Figura 3.10 Esboço do procedimento usado para converter a massa de uma substância 
em gramas e o número de fórmulas unitárias da substância. A quantidade de matéria da 
substância é central para o cálculo; assim, o conceito de mol pode ser tido como uma 
ponte entre a massa de uma substância e o número de fórmulas unitárias. 


COMO FAZER 3.12 

Quantas moléculas de glicose existem em 5,23 g de C„H,,0„? 

Solução 

Análise: foram dados o número de gramas de glicose e sua fórmula química e pede-se calcular o numero de moléculas 
de glicose. 

Planejamento: a estratégia para determinar o número de moléculas em certa quantidade de uma substância está re- 
sumida na Figura 3.10. Devemos converter 5,23 g de C,H,,0„ para mols de C, H,,O r , que então pode ser convertido 
para moléculas de C„H,,O ft . A primeira conversão usa a massa molar de C.H^O,,: 1 mol de C h H n O„ = 180,0 g de 
A segunda conversão usa o número de Avogadro. 

Resolução: 


Moléculas de C,U i: 0„ 


= (5,23 g de C e H,,OJ 


1 mol de C^H 
l 180,0 g de c” 

1,75 x 10“ moléculas de C„H l; 0, 


,H q oJ 


6,023 xl0 r ' moléculas 


1 mol de CJ4 


deC,H,A ) 

,A J 
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Conferência: o valor da resposta é razoável. Como a massa com que começamos é menor que um mol, deve haver me- 
nos de 6,02 * 10 r ' moléculas. Podemos fazer uma estimativa aproximada da resposta: 5/200 - 2,5 « 10 " mol; 2,5 * 10 " 
x 6 x 10 11 = 15 x 10 21 = 1,5 * 10“ moléculas. A unidade (molécula) e os algarismos significativas (3) estão apropriados. 


Comentário: se fosse pedido também o número de átomos de um elemento em particular, seria necessário um fator 
adicional para converter o número de moléculas em número de átomos. Por exemplo, existem seis átomos de O em 
uma molécula de QH^O*. Assim, o número de átomos de O na amostra é 


Átomos de O = (1,75 * 10" moléculas de QH^O,, 


6 átomos de O 
, 1 molécula de C„H i; O t 


= 1.05 * 10 11 átomos de O 


PRATIQUE 

(a) Quantas moléculas de ácido nítrico existem em 4,20 g de HNO,? (b) Quantos átomos deOexistem nessa amostra? 
Respostas: (a) 4,01 xlO 32 moléculas; (b) 1/20 * 10 1 ’ átomos de O. 


3.5 Fórmulas mínimas a partir de análises 


A fórmula mínima de uma substância diz o número relativo de átomos de cada elemento que ela contém. 
Assim, a fórmula H,0 indica que a água contém dois átomos de H para cada átomo de O. Essa razão também se 
aplica em nível molar; logo, 1 mol de H,0 contém 2 mols de átomos de H e 1 mol de átomos de O. Redprocamente, 
a razão da quantidade de matéria de cada elemento em um composto dá os índices inferiores da fórmula mínima 
do composto. Portanto, o conceito de mol fornece uma maneira de calcular as fórmulas mínimas de substâncias 
químicas, como mostrado nos exemplos a seguir. 

O mercúrio forma um composto com cloro que tem 73,9% de mercúrioe26,l% de cloro em massa. Isso significa 
que se tivermos uma amostra com 100 g de sólido, ela conteria 73,9 g de mercúrio (Hg) e 26,1 g de cloro (Cl). (Quais- 
quer quantidades de amostras podem ser usadas nesse tipo de problema, mas geralmente usaremos 100,0 g para 
simplificar os cálculos de massa a partir da porcentagem.) O uso das massas atômicas dos elementos dá a massa 
molar; calculamos a quantidade de matéria de cada elemento na amostra: 


(73,9 g de Hg; 


1 mol de Hg 
200,6 g de Hg . 


= 0,368 mol de Hg 


(26,1 g de Cl/ L^ o 1 _Í*! C1 _ o,735 mol de Cl 
6 ^ 35,5 g de Cl ^ 


Divide-se, assim, a maior quantidade de matéria (0,735 mol) pela menor (0,368 mol) para obter-se uma razão 
molar de 1,99 : 1: 


mols de Cl _ 0,735 mol de Cl 1,99 mol de Cl 
mols de Hg 0,368 mol de l lg 1 mol de Hg 


Devido a erros experimentais, os resultados podem não levar a números inteiros exatos para a razão de mols. 
O número 1 ,99 é muito próximo de 2; podemos, então, concluir com segurança que a fórmula mínima para o com- 
posto é HgClj. Essa é a fórmula mais simples, ou mínima porque seus índices inferiores são os menores números 
inteiros que representam a razão dos átomos presentes no composto. i Seção 2.6) O procedimento geral para de- 

terminar fórmulas mínimas é ressaltado na Figura 3.11. 
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Dados: Encontrar 


Porcentagem 

Fórmula 

em massa 
dos elementos 

mínima 


T 

Supor 100 g 
de amostra 

Calcular 
razão molar 


Jl 


Gramas de 
rnda elemento 


Use Moísde j 

inassis cada elemento 

atômicas 


Muls de 
cada elemento 


Figura 3.11 Esboço do 
procedimento utilizado para se 
calcular a fórmula mínima de uma 
substância a partir de sua composição 
percentual. O procedimento é 
também resumido como 
"porcentagem para massa, massa 
para mol, dividir pelo menor, 
multiplicar até obter um número 
inteiro". 



ATIVIDADE 

Determinação de fórmula 
molecular C,H t O 


COMO FAZER 3.13 

O ácido ascórbico (vitamina C) contém 40,92% de C, 4,58% de H e 54,50% de O em massa. Qual é a fórmula mínima do 
ácido ascórbico? 


Solução 


Análise: foram dadas as massas percentuais dos elementos no ácido ascórbico e pede-se sua fórmula mínima. 
Planejamento: a estratégia para determinar a fórmula mínima de uma substância a partir de sua composição elemen- 
tar envolve as quatro etapas dadas na Figura 3.11. 

Resolução: em primeiro lugar, vamos assumir, para simplificar, que temos exatamente 100 g de material (apesar de 
qualquer número poder ser usado). Em 100 g de ácido ascórbico, teremos 


40,92 g de C, 4,58 g de H e 54,50 g de O. 

Em segundo lugar, calculamos a quantidade de matéria de cada elemento na amostra: 

Mols de C = (40,92 g de C) 1 lmo,deC 


= 3,407 mol de C 


Mols de H = (438 g 


= 4,54 mol de H 


12.01 g de CJ 

mol de H 1 
,008 g de H; 

Mols de O = (5430 g de O) í l ^f lde Q | = 3 ^ mol de O 
6 ^16,00 g de O J 


“'"'(o 


Em terceiro lugar, determinamos a relação mais simples de números para as quantidades de matéria dividindo-se 
cada uma delas pelo menor número, 3,406; 

3,406 


C: 3 —= 1,000 
3,406 


4 54 

H:-^_=133 

3.406 


C : ; 


3,406 


1,000 


A razão para 1 1 está muito menor que 1 para atribuir a diferença ao erro experimental; na realidade, é muito próxima de I 5 , 
sugerindo que, se multiplicarmos a relação por 3, poderemos obter números inteiros: 

C : H : O = 3(1 : 133 : 1) = 3 : 4 : 3 

A relaçáo molar nos dá os índices inferiores para a fórmula mínima. Assim, a fórmula mínima é 

G HA 

Conferência: é tranquilizador o fato de que os índices inferiores são números inteiros relativamente pequenos. Caso 
contrário, temos pouco para julgar se essa resposta é razoável. 


PRATIQUE 

Em uma amostra de 5,325 g de benzoato de metila, um composto utilizado na fabricação de perfumes, encontraram-se 
3,758 g de carbono, 0,316 g de hidrogênio e 1,251 g de oxigênio. Qual é a fórmula mínima dessa substância? 

Resposta: C 4 H 4 Q 
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Fórmula molecular a partir de fórmula mínima 

A fórmula obtida a partir da» composições percentuais é sempre a fórmula mínima. Podemos oblcr a fórmula 
molecular a partir da fórmula mínima se conhecermos a massa molecular do composto. Os índices inferiores dn fór- 
mula molecular de uma sulrstância são sempre números múltiplos inteiros dos índices inferiores da sua fórmula míni- 
ma. (Seção 2.b) O múltiplo é encontrado comparando o peso da fórmula mínima com a massa molecular. Em 
"Como fazer 3.13", por exemplo, a fórmula minima encontrada para o ácido ascórbico é C.H,0,, resultando em 
uma massa molecular de 3(12,0») + 4(1,0») + 3(1 6,0») -88,0 u. A massa molecular determinada experimentalmente 
é 176 u. Assim, a molécula tem uma massa duas vezes maior (176/88/) = 2,00) e deve, portanto, apresentar duas ve- 
zes mais átomos de cada tipo do que são dados em sua fórmula mínima. Consequentemente, os índices inferiores 
na fórmula minima devem ser multiplicados por 2 para se obter a fórmula molecular: C„H^O B , 


r 

—s. 


COMO FAZER 3.14 

O mesitileno, hidrocarbonelo encontrado em pequenas quantidades no petróleo, tem uma fórmula mínima C,H t . A 
massa molecular, determinada experimentalniente, para essa substância é 121 u. Qual é a fórmula molecular do mesi- 
tileno? 

Solução 

Análise: foram dadas a fórmula minima e a massa molecular do mesitileno, e pede-sc determinar sua fórmula mo- 
lecular. 

Planejamento: os índices inferiores em uma tórmuln molecular sâo números múltiplos inteiros dos índices inferiores 
em sua fórmula mínima. Para encontrar o múltiplo apropriado, devemos comparar a massa molecular com a massa 
molecular da fórmula minima. 

Resolução: primeiro calculamos a massa molecular da fórmula mínima, Ç,H,: 

3(12,0 ti) + 4(1,0 «) = 40,0 u 

Em seguida, dividimos a massa molecular pelo peso da fórmula mínima para obter o fnlor usado para multiplicar os 
índices inferiores em QHé 

massa molecular _ 121 
massa molecular máxima 40,0 

Apenas números inteiros têm sentido físico, porque temos de lidar com átomos inteiros. O número 3,02 nesse caso re- 
sulta de um pequeno erro experimental na massa molecular. Portanto, multiplicamos cada índice inferior na fórmula 
minima por 3 para dar a fórmula molecular: C Ü H 13 . 

Conferencia: podemos ter confiança no resultado porque dividindo a massa molecular pelo peso da fórmula mínima 
tem-se quase um número inteiro. 

PRATIQUE 

O etilenoglicol, substância usada em anticongelantes automotivos, é composto de 38,7% de C, 9,7% de 11 e 51,6% de O 
em massa. Sua massa molar é 62,1 g/mol. (a) Qual é a fórmula mínima do etilenoglicol? (bl Qual é sua fórmula mole- 
cular? 

Respostas: (a) CH,0; (b) C,H„a. 


Figura 3.12 Instrumento para 

determinar porcentagens de o,— ► 

carbono e hidrogênio em um 

composto. O óxido de cobre ajuda 

a oxidar traços de carbono e 

monóxido de carbono a dióxido 

de carbono e oxidar hidrogénio a 

água. 



F «™> deHjO licCOj 


Análise por combustão 

A fórmula minima de um composto c baseada em experimentos que fornecem a quantidade de matéria de 
cada elemento na amostra do composto. Ê por isso que alguns autores usam fórmula 'empírica', que significa fór- 
mula 'baseada na observ ação ou experimento'. Os químicos têm desenvolvido um número de diferentes técnicas 

experimentais para determinar as formulas mínimas dos compostos. Uma dessas 
lécnicas é a análise por combustão, a mais utilizada para compostos contendo 
prinripa lmente carbono e hidrogênio como seus elementos constituintes. 




FILME 

Redução de CuO 
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Quando um composto contendo carbono e hidrogênio sofre combustão completa em um aparelho como o 
- 'trado na Figura 3.12, todo o carbono no composto é convertido em CO. e todo o hidrogênio, em H.O. (Se- 
.21 As quantidades dc CO, c H,0 produzidas são determinadas pela medida do aumento na massa de CO, e 
3 absorvidos. A partir das massas de CO, e H.O, podemos calcular a quantidade de matéria de C e H no com- 
eto original e, a seguir, a fórmula mínima. Se um terceiro elemento está presente no composto, sua massa pode 
- determinada subtraindo-se as massas de C e H da massa original do composto. Fm "Como fazer 3.15", mos- 
->e como determinar a fórmula mínima de um composto contendo C, H e O. 


COMO FAZER 3.15 

Álconl Isopropílico, uma substância vendida como álcool de massagem, é composto de C, H e O. A combustão de 
0,255 g de álcool isopropílico produz 0,561 g de CO, e 0,306 g de H.O. Determine a fórmula mínima do álcool iso- 
propflico. 


Solução 

Análise: foram dadas as quantidades de CO, e H,0 produzidas quando certa quantidade de álcool isopropílico sofre 
combustão. Devemos usar essa informação para determinar a fórmula mínima para o álcool isopropílico, uma tarefa 
que nos exige calcular a quantidade de matéria de C, H e O na amostra. 

Planejamento: podemos usar o conceito de moi para calcular o número de gramas de C presentes no CO, e o número 
de gramas de H presentes na H,0. Essas são as quantidades de C e H presentes no álcool isopropílico antes da com- 
bustão. O número de gramas de O presentes no composto é igual ã massa de álcool isopropílico menus a soma das 
massas de C e H. Uma vez que temos o número de gTamas de C, H e O na amostra, podemos prosseguir como no 
"Como fazer 3.13": calcular a quantidade de matéria de cada elemento e determinar a razão molar, que fornece o índi- 
ce inferior na fórmula mini ma. 


Resolução: paia calcular o número de gramas de C, primeiro usamos a massa molar de CO-, 1 mol de CO : - 44,0 g de 
CO,, para conv erter gramas de CO, para mols de CO,. Uma vez que existe apenas um átomo de C em cada molécula 
de CO„ existe apenas 1 mol de átomos de C por mol de moléculas de CO,. Essa observação nos permite converter 
mols de CO, em mols de C. Finalmente, usamos a massa molar de C, 1 mol de C = 1 2,0 g de C. para converter mols de 
C para gramas deC. Combinondo-se os três fatores de conversão, temos: 


Gramas de C ■ (0,56 1 g de CO,) 


í 1 mol de CO; \ 

1 mol de C 

(12,0 g de C\ 

[ 44 á) g de CO. J 

( 1 mol de CO. i 

1 1 mol de C ) 


0,153 g de C 


O cálculo do número de gramas de H a parlir das gramas de H.O é igual, apesar de que devemos nos lembrar da exis- 
tência de 2 rnols de átomos de H por 1 mol de moléculas de H.O: 


Gramas 


de H = (0,306 g dc H.O) f 1 mo1 de H i° jL de H U Ç01 g de H j = ^ 

h - , 1 8,0 g de H,0 ^ 1 mol de H.O ) 1 1 mol de H 


gdeH 


A massa total da amostra, 0,255 g. é a soma das massas de C. H e O. Logo, podemos calcular a massa de O como a 
seguir: 

Massa de O = massa da amostra - (massa de C + massa de H) 

= 0,255 g - (0,153 g + 0,0343 g) = 0,068 g de O 
Calculamos depois as quantidades de matéria de C, H e O na amostra 

MoLs deC - (0,153 g de C) I 1 tnoldeC | - () r 0128 mol de C 

[ 12,0 g de C ) 

Mols de H = (0,0343 g de H) I -— ol — I = 0,0340 mol de H 

QjOlgdéHJ 


Mols de O = (0,068 g de O) 


1 mol de O 
16,0 g de O 


- 0,0043 mol de O 


Para encontrar a fórmula mínima, devemos comparar a quantidade relativa de matéria de cada elemento na amostra. 
A quantidade relativa de matéria de cada elemento é encontrada divídindo-se cada número pelo menor dos números, 
0,0043. A razão molar C : H : O obtida é 2,98: 7,91 : 1,00. Os dois primeiros números são muito próximos dos números 
inteiros 3 e 8, fornecendo uma formula mínima C,H,0. 


PRATIQUE 

(a) O ácido capróíco. responsável peio cheiro podre de meias sujas, é composto de átomos de C, H e O. A combustão 
de uma amostra de 0,225 g produz 0,512 g de CO, e 0,209 g de H-O. Qual é a fórmula mínima do ácido capróico? fb) O 
ácido capróíco tem uma massa molar de 116 g/trol. Qual sua fórmula molecular? 

Resposta: (a) C,H„0; (bl C„H,-0,. 
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Química: a ciência central 


3.6 Informações quantitativas a partir de equações balanceadas 


O conceito de mol permite-nos usar a informação quantitativa disponível em uma equação balanceada em ní- 
vel macroscópico prático. Considere a seguinte equação balanceada: 


Os coeficientes cm uma equação química balanceada ; iodem ser interpretados tanto como o número relativo de moléculas 
(ou fórmula unitária) envolvidas em tinta reação quanto como a quantidade relativa de matéria. 

As quantidades 2 mols de H,, 1 mol de O, e 2 mols de H.O, dadas pelos coeficientes da Equação 3.1 1, são cha- 
madas de quantidades cstequiometrkimiente equivalentes. A relação entre essas quantidades pode ser representada 
como: 


mols de H ; e 1 mol de O, formando 2 mols de H : 0. Essas relações estequiométricas podem ser usadas para fazer a 
conversão entre quantidades de reagentes e produtos em uma reação química. Por exemplo, a quantidade de ma- 


Vamos calcular a massa de CO, produzida quando 1,00 g de C,H,„é queimado. Os coeficientes na Equaçao3.12 
nos dizem como a quantidade de C^H,,, consumida está relacionada com a quantidade de CO, produzida; 2 mol de 
CjH, 0 ==• 8 mol de CO, Entretanto, no intuito de usar essa relação devemos usar a massa molar de C^H tl) para con- 
verter gramas de C,H lu para mols de C 4 H m . Uma vez que 1 mol de C 4 H 1U - 58,0 g de C 4 H„„ temos: 


Podemos usar o fator estequiométrico a partir da equação balanceada, 2 mol de C 4 H U , — 8 mol de CO,, para cal 
cular mols de CO,: 


Finalmente, podemos calcular a massa de CO^, em gramas, usando a massa molar de CO, (1 mol de CO, = 44,0 g 
de CO,): 


2H,(S) + 0,(g) 2H,O(0 [3.1 1J 

Os coeficientes nos dizem que duas moléculas de H, reagem com cada molécula de 0 3 para formar duas molé- 
culas de H,0. Segue que as quantidades relativas de matéria são idênticas aos números relativos de moléculas: 


|3.11 1 


2H &) 


+ 


CM*) 


2H,0(/) 


2 moléculas 


1 molécula 
h,02 x 10 -3 moléculas 
1 mol 


2 moléculas 
2(fi,02 * KJ 1 ' moléculasl 
2 mols 


2(6.02 * lü' 1 moléculas) 
2 mols 


2 mols de H, — 1 mol de O, — 2 mols de H.O 

onde o símbolo - significa ‘estequiometricamente equivalente a'. Em outras palavras, a Equação 3.11 mostra 2 


téria de H.O produzida a partir de 1,57 mol de O, pode ser calculada como a seguir: 



- 3,14 mol de H.O 



Cálculo utequiométnco 


ATIVIDADE 


Como um exemplo adiciona:, considere a combustão do butano, o combus 
tível de isqueiros descartáveis: 


2C 4 H iO (0 + 130 ,(sr) 8CO,(g) + 10H,O(g) 


[3.12] 


Mols de C 4 H, ( , = (1,00 g de C 4 HJ 


1 mol de C 4 íl 1# 
58,0 g de C 4 H w t 


= 1,72 x 10 : mol de C 4 H,„ 



8 mol de CO, 
2 mol deC 4 H )(J 



, í 44 0 e de CO ) 

Gramas de CO, = (6,88 x 10 ' mol de CO J — — : I - 3,03 g de CO. 

^ 1 mol de CO, ) 
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A.-sim, a sequência de conversão é 



£?ses passos podem ser combinados em uma única sequência de fatores: 

4 (1 molde C 4 H 1L , Y 8 mel de CO, )( 44,0 g de CO,' 
' 4 , " i 58,i 


Gramas de CO ; = (1,00 g de C 4 


58,0gdeC 4 H 


ip 


ZmoldeCjH, ImoldeCO, 


= 3,03 g CO- 


Analogamente, podemos calcular a quantidade de O, consumida ou H.O produzida nessa reação. Para calcu- 
2 quantidade de O, consumida, nos baseamos, outra vez, nos coeficientes da equação balanceada para nos dar o 
r estequiométrico apropriado: 2 mol de C 4 H 10 — 13 mol O,: 


Gramas de CO. = (1,00 g de 


1 mol deC.H, 


{ 58,0 g dcC 4 H 


*1 y 


13 molde O, 

2 mol deC 4 H |0 t 


32,0 g de O, )_ 
1 mol de O 


= 3,59 g de O, 


A Figura 3.13 resume o procedimento geral usado para calcular as quantidades de substâncias consumidas ou 
duzidas em reações químicas. A reação química balanceada fornece as quantidades relativas de matéria dos rea- 
: nfces e produtos envolvidos na reação. 


Dados: 


Encontrar: 


Gramas da 

Gramas da 

substância A 

substância B 




Utilize massa Utilize massa 

molar de A molar de B 


Figura 3.13 Esboço do 
procedimento utilizado para se 
calcular o número de gramas de um 
reagente consumido ou de um 
produto formado em uma reação, 
começando pelo número de gramas 
de um dos outros reagentes ou 
produtos. 


\ 

Quantidade de 
matéria da 
substância A 


Use coeficientes _ 

deAeBa Quantidade de 

partir da matéria da 

equação substância B 

balanceada 


COMO FAZER 3.16 

Quantos gramas de água são produzidos na oxidação de 1,00 g de glicose, C n H P O 0 ? 

C„H ; A(s) + 6 Q,fc) » 6CO ; 0f) + 6H.O(/) 


Solução 


Análise: foram dados a massa de glicose e um reagente, e pede-se para determinar a massa dc H.O produzida em de- 
terminada equação. 

Planejamento: a estratégia geral, como destacado na Figura 3.13, exige très etapas. Primeiro, a quantidade de C„H l: 0„ 
deve ser convertida de gramas para mols. Podemos, então, usar a equação balanceada, que reladona a quantidade de 
matéria de QH u O 0 com a quantidade de matéria de H.O: 1 mol de C„H ,,0*^6 mols de H.O. Finalmente, a quantida- 
de de matéria de H.O deve se convertida em gramas. 

Resolução: em primeiro lugar, usamos a massa molar de QH, 3 0* para converter gramas de QH r O fc em mols de 
QH u O t : 


Mols de C h H,.O h = (1,00 g deC^O.) 


í 1 rnoldeC, H |.Q K j 
i 180,0 g de C„H,.oJ 


Em segundo lugar, usamos a equação balanceada para converter quantidade de matéria de QH^O,. em quantidade 
de matéria de H.O: 








\ 


■ 
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Química: a ciência centrai 


V 


Mols de H,0 = (1.00 g de C„H l; OJ 


í 1 mol deC„H i; 0„ N 

( 6 mols de H .O 'l 

ll80.0gdcC„H i; oJ 

{] mol deC h H,,OJ 


Em terceiro lugar, usamos a massa molar de H.O para converter quantidade de matéria de H,0 em gramas de H.O: 

Gramas de H,0 = (1 ,0Ü g de C,H,,Oj I 1 mo1 — C " H ' :0 ” 1 1 6 - nl ° l8 dt? I IS '° ° j - 0,600 g de H.O 

1 180,0 g dc C„H |: 0„ J { 1 mol de C„H ,,0. J { 1 mo) de H.O J B 


As etapas podem ser resumidas em um diagrama como o da Figura 3.13: 



Conferência: uma estimativa do valor de nossa resposta: 18/180 = 0,1 e 0,1 *6 = 0,6 está de acordo com o cálculo e.va 
to. A unidade, gramas de H.O, está correta. O dado inicial tem três algarismos significativos, logo está correto termos 
três algarismos significativos na nossa resposta. 

Comentário; uma pessoa ingere em média 2 L de água diariamente e elimina 2,4 L A diferença entre 2 1. e 2,4 Lé pro- 
duzida no metabolismo, por frutas, como na oxidação da glicose. (Metabolismo é o termo geral usado para descrever 
todos os processos químicos de um ser vivo ou planta.) O rato do deserto (rato-canguru), por nutro lado, aparente- 
mente nunca bebe água. Esse animal sobrevive com a água metabólica. 

PRATIQUE 

A decomposição do KCIO. geralmente é usada para produzir pequenas quantidades de O, no laboratório: 2KGO,(s) 

► 2KCl(s) + 30,(g). Quantos gramas de O. podem ser preparados a partir de 4,50 g de KCIO,? 

Respostas: 1,77 g. 


CO, e o efeito estufa 


A química no trabalho 

O carvào e o pctnileo fornecem os combustív eis que utili- 
zamos para gerar eletricidade e ativar nosso maquinário in- 
dustrial. Esses combustíveis são constituídos principalmente 
de hidrocarbonetos e outras substâncias que contêm carbo- 
no. Como já vimos, a combustão de 1,00 g de C,H, , produz 
3,03 g de CO,. Similarmente, um galão (3,78 L) de gasolina 
(densidade = 0,70 g/ mL e composição aproximada C„H,,) 
produz cerca de 8 kg (18 lb) de CO.. A queima desses com- 
bustíveis libera cerca de 20 bilhões de toneladas de CO. na 
atmosfera anualmente. 

Parte do CO. é absorvido pelos oceanos ou utilizada por 
plantas na fotossíntese. Mas atualmente estamos produzin- 
do CO. muito mais rapidamente do que ele tem sido absor- 
vido. Químicos têm monitorado as concentrações de CO, 
atmosférico desde 1958. A análise do ar confinado no gelo 
da Antártica e Groenlândia possibilita determinar os níveis 
atmosféricos de CO. durante os últimos 160 mil anos. Essas 


medições rev elam que o nível de CO, permaneceu razoavel- 
mente constante desde o último Período Glacial, cerca de 10 
mil anos atrás, ate aproximadamente o início da Revolução 
Industria), cerca de 300 anus atrás. Desde então, a concentra- 
ção de CO, aumentou por volta de 25"<i (Figura 3.14). 

Apesar de o CO, ser um componente secundário da at- 
mosfera, ele tem um papel importante porque absorve calor 
radiante, agindo como o vidro de uma estufa. Por essa razão, 
comumente nos referimos ao CO, e a outros gases retentores 
de calor como gases estufa, e chamamos o calor causado por 
eles de efeito estufa. Alguns cientistas acreditam que o acúmu- 
lo de CO, e outros gases retentores de calor começou a alterar 
O clima de nosso planeta. Outros sugerem que os fatores que 
afetam o clima são complexos e não inteiramente compreen- 
didos. 

Examinaremos o efeito estufa mais atentamente no Capí- 
tulo 18. 
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Data 

Figura 3.14 A concentração de C0 2 atmosférico aumentou nos últimos 
1 40 anos. Dados anteriores a 1 958 são oriundos de análises do ar confinado 
em bolhas de gelo glacial. A concentração em ppm (ordenada) é o número 
de moléculas de C0 2 por milhão (10*) de moléculas de ar. 


COMO FAZER 3.17 

O hidróxido de li tio sólido é usado em veicuJos espaciais para remover o dióxido de carbono exalado. O hidróxido de 
litio reage com o dióxido de carbono gasoso para formar carbonato de lítio sólido e água liquida. Quantos gramas de 
dióxido de carbono podem ser absorvidos por 1,00 g de hidróxido de litio? 


Solução 

Análise; foi dada uma descrição textual da reação e pede-se para calcular o número de gramas de dióxido de carbono 
que reage com 1,00 g de hidróxido de lítio. 

Planejamento; a descrição textual da reação pode ser usada para escrever a equação balanceada: 

2LiOH(s) + CO,(g) * Li,CO,(s) + H,0(/) 

Foram dados gramas de LiOH e pede-sc para calcular gramas de CO,. Essa tarefa pode ser realizada pelo seguinte con- 
junto de conversões: gramas de UOH ► molsdeLiOH * mols de CO, * gramas de CO,. A conversão de 

grania de LiOH para mols de LiOH exige a massa molecular de LiOH (6,94 + 16.00 + 14)1 = 23,95). A conversão de mols 
de LiOH em mols de CO, é baseada na equação química balanceada: 2 mols de LiOH — 1 mol de CO,. Para converter a 
quantidade de matéria de CO, em gramas, devemos usar a massa molecular do CO,: 124)1 •+ 2( 16,00) = 444)1 . 


Resolução: 


(1,00 g de UOH 


1 mol de UOH V 
23i»£deLiOH 


1 m ntdeCO. ) ( 
2 mols de UOH J I, 


44,01 gdeC O/ 
1 mol de CO, 


= 0,919 g de CO, 


Conferência: observe que 23,95 * 24; 24 x 2 = 48, e 44/48 è ligeiramente menor que 1. Logo, o valor de nossa resposta 
é razoável com base na quantidade de LiOH; o número de algarismos significativos e unidade estão também 
apropriados. 


PRATIQUE 

O propano, Ç,H„ é um combustível comum para fogão e aquecimento residencial. Qual a massa de O, consumida na 
combustão de 1,00 g de propano? 

Resposta: 3,64 g. 


Reagentes limitantes 

Suponha que você deseje fazer vários sanduíches usando uma fatia de quei- 
v - duas fatias de pão para cada um deles. Usando Pa = pào e Qu = queijo, c Pa,- 'fe ANIMAÇÃO 
= sanduíche, a receita para fazer um sanduíche pode ser representada como jP Reageme limitante 
cru equação química: ' ' 
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Química: a ciência centrai 


ATIVIDADE 

jjr Reagentes Irm/tantes g e VOC ç f em j e7 fias de pão e sele fatias de queijo, apenas cinco sanduí- 

ches poderão ser feilos antes que o pão acabe. Restarão duas fatias de queijo. 
A quantidade de pão disponível limita o número de sanduíches. 

Uma situação análoga ocorre em reações químicas quando um dos reagentes é usado completamente antes dos 
outros. A reação pára tão logo que algum dos reagentes ê totalmente consumido, delvando o reagente em excesso 
como sobra. Suponha, por exemplo, que tenhamos uma mistura de 10 molde R, e 7 mol de(X que reagem para for- 
mar água: 


2Pa + Qu 


Pa,Qu 


2H : (g) + 0,(g) 


2H : 0(ç) 


Uma vez que 2 tnols de H : ^ 1 mol de (X, a quantidade de matéria de O, necessária pa ra reagir com lodo o H : é 

1 mol de O , 


Mols de O, = (10 mols de H ; ) 


2 mols de O, t 


= 5 mols de O, 


Já que 7 mols dc O, estão disponíveis no início da reação, 7 mols de CX - 5 mols de O, = 2 mols de CX estarão presen- 
tes quando tudo o H, tiver sido consumido. O exemplo que acabamos de considerar está representado na Figura 3.1 5. 

O reagente completamcnte consumido em uma reação é chamado reagente limitante ou reagente limitador 
porque ele determina, ou limita, a quantidade de produto formada. Os outros reagentes são algumas vozes chama- 
dos reagentes em rxtvsso. Em nosso exemplo, H, é o reagente limitante, o que significa que, uma vez que todo o H 3 ti- 
ver sido consumido, a reação pára. O O, é o reagente em excesso, e às vezes sobra quando a reação termina. 

Não existem restrições nas quantidades dos reagentes de partida em uma reação. Na realidade, muitas reações 
são realizadas usando-se um excesso de um dos reagentes. As quantidades dos reagentes consumidos e as quanti- 
dades de produtos formados, entretanto, são restringidas pela quantidade do reagente limitante. 

Antes de abandonar nosso exemplo atual, vamos resumir os dados na forma de uma tabela: 



2H 3 (£) + 

CX(s) — 

- 2H,0(s) 

Quantidades iniciais 

10 mols 

7 mols 

0 mol 

Mudanças (reação): 

-10 mols 

—5 mols 

+10 mols 

Quantidades finais; 

0 mol 

2 mols 

10 mols 


As quantidades iniciais de reagentes são as quantidades com as quais iniciamos a reação (10 mols de H,e 7 mol 
de CX). A segunda linha da tabela (mudanças) resume as quantidades de reagentes consumidas e as quantidades 
de produto formadas na reação. Essas quantidades são restringidas pela quantidade de reagente limitante e de- 
pendem dos coeficientes na equação balanceada. A razão molar de H, : CX : H-,0 = 10:5: 10, conforme a relação dos 
coeficientes na equação balanceada, 2 : 1 : 2. As mudanças são negativas para os reagentes porque eles são consu- 
midos durante a reação e positivas para o produto porque ele esta sendo formado durante a reação. Finalmente, as 
quantidades na terceira linha da tabela (quantidades finais) dependem das quantidades iniciais e suas mudanças, 
e esses registros são encontrados somando-se os registros para as quantidades iniciais e mudanças para cada colu- 
na. Não sobra nada do reagente limitante (H 2 ) ao final da reação. Tudo que permanece são 2 mols dc CX e 10 mols 
de H.O. 


Figura 3.15 Diagrama mostrando o 
consumo total de um reagente 
limitante em uma reação. Uma vez 
que o H; é completamente 
consumido, ele é o reagente limitante 
nesse caso. já que há um excesso 
estequiométrico de 0 3 , parte que 
sobra ao final da reação. 


Antes da reação 



Depois da reação 



10 H ; e70j 


10H 2 Oe2O2 
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COMO FAZER 3.18 

O mais importante processo comercial para converter N> do ar em compostos contendo nitrogênio é baseado na rea- 
ção de N, e H, para formar (NH,): 

N : (jr) + 3H,(£) ► 2NR&) 

Qual quantidade de matéria de NH, pode ser formada a partir de 3,0 mols de N, e 6,0 mols de H : ? 

Solução 

Análise: foi pedido o cálculo da quantidade de matéria do produto, NH„ tendo sido dadas as quantidades de cada 
reagente, N, e H,, disponíveis na reação. 

Planejamento: pede-se a quantidade de produto formada na reação, dada as quantidades de dois reagentes; este é 
um problema sobre reagente limi tante. Se assumirmos que um reagente é consumido por completo, podemos calcular 
qual é a quantidade necessária do segundo reagente na reação. Comparando a quantidade calculada com a quantida- 
de disponível, podemos determinar qual reagente é limitante. Assim prosseguimos com os cálculos usando a quanti- 
dade do reagente limitante. 

Resolução: a quantidade de matéria de H, necessária para o consumo completo de 3,0 mols de N, é 

Mols de H, = (3,0 mols deN,) mn ' S — = 9,0 mols de H- 

^ 1 mol de Nj J 

Uma ve/, que apenas 6,0 mol de H, está disponível, ficaremos sem H : antes do N, ter acabado e o H- será o reagente 
limitante. Usamos a quantidade de reagente limitante, H ; . para calcular a quantidade de NH, produzida: 

Mols de MH, = (6,0 mete de H.) I 2m °k d e^ H - I = 4 mols de NH, 

\ 3 mols de H. ) 


Comentário: a tabela a seguir resume esse exemplo: 

2N,fe) + 3Hj(g) > ZNH,(í) 


Quantidades iniciais: 

3,0 mols 

6,0 mols 

0 mol 

Mudanças (reação): 

-2,0 mols 

-6,0 mols 

+4,0 mols 

Quantidades finais: 

1,0 mol 

0 mol 

4,0 mols 


Observe que podemos calcular não apenas a quantidade de matéria de NI 1 formado, mas também a quantidade de 
matéria da sobra de cada reagente ao final da reação. Veja também que mesmo existindo mais mols de H, presentes no 
início da reação, ele é o reagente limitante, porque seu coeficiente na equação balanceada é maior. 

Conferência: a tabela que resume esse exemplo mostra que a razáo molar dos reagentes utilizados e produto formado 
está de acordo com os coeficientes na equação balanceada, 1:3:2. Também, uma vez que H , é o reagente limitante, ele 
é consumido por completo na reação, restando 0 mol no final. Já que 6,0 mols de H, têm dois algarismos significativos, 
nossa resposta apresenta dois algarismos significativos. 

PRATIQUE 

Considere a reação 2AI(s) + 3Cl,(x) ► 2AlCI,(s). Deixa-se reagir uma mistura de 130 mol de Al e 3,00 mols de Cl,. 

(a) Qual é o reagente limitante? (b) Qual a quantidade de matéria de A1C1-, formada? (c) Qual a quantidade de matéria 
do reagente em excesso que sobra ao final da reação? 

Respostas; ta) Al; (b) 130 mol, (c) 0,750 Cl,. 


COMO FAZER 3.19 
Considere a seguinte reação: 

2Na,P0 4 (aif) + ãBatNOJjíflij) ► Ba,(PO,),(s) + 6NaNO,firç) 

Suponha que uma solução contendo 330 g de Na, PO, é misturada com uma solução contendo 6.40 g de Ba(NO^,. Quan- 
tos gramas de 8a,(P0 4 ) ; podem ser formados? 

Solução Análise: foi nos dada uma reação química e as quantidades de dois reagentes (330 g de Na.PO, e 6.40 g de 
Ba(NO,) ; ]. Pede-se para calcular o número de gramas de Ba, (PO,), (um dos produtos). 

Planejamento: pede-se para caJcular a quantidade de produto, dando as quantidades de dois reagentes, logo esse é 
um problema de reagente limitante. Para resolvê-lo devemos calcular a quantidade de matéria de cada reagente e 
comparar suas razões com aquela necessária na equação balanceada. Utilizaremos a quantidade do reagente limitante 
para calcular a massa de Ba.(P0 4 ), formada. 

Resolução: a partir da equação balanceada, temos as seguintes relações estequiométricas: 

2 mols de Na, PO, = 3 mols de Ba(NO,), — 1 mol de Ba,(P0 4 ) 3 
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* ^ 


Usando a massa molar de uda substância, podemos calcular a quantidade de matéria de cada reagente: 

MoLs de Na.rO, - (3,50 g de Ntt.rO,) í 1 = °' 0213 mo1 dc Na W 

l 1M g de Na jPO, ) 


Mob de lia(NOj), = (6,40 g de Ba(.\0,),) í — ol Bn — ° 
’■ B - 1 l64gdcBa(NO 


A), 

Ai 


0,0245 tnol de Ba(NO,), 


Esses cálculos mostram-nos que há um ligeiro excesso na quantidade de matéria de Ba(NO,), em relação a Na,PO, 
Os coeficientes na equação balanceada indicam, entretanto, que a reação requer 3 mois de Ba(NO.,) ; para cada 2 mob 
de Na.rO,. (Isto é, são necessários 13 vezes mais mols de Ba (N 0,1, do que mob de Na.PO,.) bso significa que o 
Ba(NQJ, é o reagente limitante. Portanto, usamos a quantidade de Ba(NO,) : para calcular a quantidade de produto 
formada. Podemos começar o cálculo com t»s gramas de Ba(NQ,) ; , mas economizamos uma etapa começando com a 
quantidade de matéria de BaíNOj-, calculada anteriormente nn exercido: 


Gramas de Ba,(PO,) 2 = (0,0245 mol de Bn(NO,),) 


( 1 mol de Da .(PO, ), ) í 602 g de Ba ,(PO Jj j 
3 mob de Ba(NOj), J 1, 1 mol de Ba ,(PO, ): 


= 4,92 g de Ba,(PO,)j 

Conferência: o valor da resposta parece razoável. Começando com os números nos dois fatores ã direita, temos 600/3 
= 200; 200 x 0,025 = 5. As unidades estáo corretas, e o número de algarismos significativos (3) corresponde ao da quan- 
tidade de Ba(NOJ 2 . 

Comentário: a quantidade do reagente limitante, Ba(NO,),, pode também ser usada para determinar a quantidade de 
NaNO, formada (4,16 g) e a quantidade de Na, PO, usada (2,67 g). O número dc gramas do excesso de reagente, 
Na, PO,, restante ao final da reação é igual à quantidade inicial menos a quantidade consumida na reação, 3,50 g - 2,67 

g = 0,82 g. 


PRATIQUE 

Uma tira de zinco metálico pesando 2,00 g é colocada em uma solução aquosa contendo 2,50 g de nitrato de prata, pro- 
vocando a seguinte reação: 

Zn(s) = 2AgNO,(flç) » 2Ag (s) + Zn{NQ^(aq) 

(a) Qual é o reagente limitante? (b) Quantos gramas de Ag são formados? (c) Quanfos gramas de Zn(NO,), são forma- 
dos? (d) Quantos gramas de reagente em excesso restará ao final da reação? 

Respostas; (a) AgNO^ (b) 1,59 g: (c) 1,39 g; (d) 132 g de Zn. 


Rendimentos teóricos 

A quantidade de produto formada calculada quando todo o reagente limitante foi consumido é chamada ren- 
dimento teórico. A quantidade de produto de lato obtida em uma reação é chamada rendimento real. O rendimento 
real é sempre menor que (e nunca pode ser maior que) o rendimento teórico. Existem muitas razões para essa dife- 
rença. Parte dos reagentes podem não reagir, por exemplo, ou podem reagir de forma diferente da desejada (reações 
laterab). Além disso, nem sempre é possível recuperar da mistura de reação lodo o produto fonnado. O rendimento 
percentual de uma reação relaciona o rendimento real com o rendimento teórico (calculado): 

Rendimento percentual = x ] 00 % [3.13j 

rendimento teórico 

No experimento descrito em "Como fazer 3.19", por exemplo, calculamos que 4,92 g de Ba,(PO,)_, devem ser 
formados quando 3,50 g de Na, PO, é misturado com 6,40 g de Ba(NO,),. Isso é o rendimento teórico de Ba.lPO,). 
na reação. Se o rendimento real vem a ser 4,70 g, o rendimento percentual será: 

4,70 g 

- — e X 100% = 953% 

4,92 g 


COMO FAZER 3.20 

Ácido adipico, H.QH.Oj, é usado para produzir náilon. Ele é preparado comerrialmente por uma reação controlada 
entre o cido-hexano (C„H,j) e O,: 

2C„H,,(/) + 5 O : {g) » 2H,C„HA(0 + 2H.O(.ç) 

(a) Considerando que você realizou essa reação começando com 25,0 g de ciclo-hexano, e que o cirlohexano é o rea- 
gente limitante. qual é o rendimento teórico de ácido adipico? 
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(b) Se você obtem 35,5 g de íicMo adlpico a partir dessa reação, qual é o rendimento percentual de árido adípico? 

Solução 

Análise: foram dadas urna equaçao química e a quantidade de um dos reagentes (25,0 g de Pede-se primeiro 

calcular o rendimento teórico de um produto (H C r H s O,) e, em seguida, calcular seu rendimento percentual se apenas 
35,5 g de substância for realmente formada. 

Planejamento: (a) O rendimentu teórico é a quantidade calculada de ácido adipicn formada na reação. Realizamos as 

seguintes conversões: g de C„H a •> mol de C h H i: • mol de H,C„H s 0 4 s g de H,C..H«0 4 . Ibl Tendo sido 

calculado o rendimento teórico, usamos a Equação 3.13 para calcular o rendimento percentual 

Resolução: 

ta» Gramas de H,QH,O t = (25,0 g de QH r ) ' ‘* l ^ 

( 84,0 g de L,H t , j 


( 2 mo Is de K.Q FjO, j 146,0 g de H : C.H,Q 4 
2 mols de C„H, 1 1 mol de Ff,C„H,0 4 


= 13,5 g de H.C„H.O, 


(b) Rendimento percentual - — — rl - L | x |0(VV = xl00% = 77,0" u 

\ rendimento teórico ' 43,5 g 


Conferência: nossa resposta em (a) tem valor, unidades e algarismos significativos apropriados. Hm (b) a resposta é 
menor que 100% como necessário. 

PRATIQUE 

Imagine que você busque maneiras de melhorar o processo pelo qual o minério de ferro contendo Fe.O , e convertido 
em ferro Em seus testes você realizou a seguinte reação em pequena escala: 

Fe,n,(s) + 3CT\ç) 2Fe(s> a- TCO.^) 

(a) Se você começa com 150 g de Fe.O, como reagente limitante, qual é o rendimento teórico de Fe? (b) Se o rendimento 
real de Fe em nosso teste toi 87, ‘l g, qual e o rendimento percentual? 

Respostas: (a! 105 g de Fe; (b) 83,7% 


-esumo e termos-chave 


Introdução e Seção 3.1 0 estudo da relação quantitati- 
mtre fórmulas químicas e equações químicas c conhe- 
como estcquiometria. Um dos importantes conceitos 
c.-tequiometria é a lei da conservação da massa, que 
rer a massa total de produtos de uma reação química a 
-nui que a massa total de reagentes. O mesmo numero 
átomos de cada tipo está presente antes e depois da rea- 
química. Uma equação química balanceada mostra 
meros iguais de átomos de cada tipo em cada lado da 
cação. As equações são balanceadas cokicando-se coefi- 
ntes na frente das fórmulas químicas para os reagentes 
rrodutos de uma reação, não pela troca dos índices infe- 
res nas formulas químicas. 

Seção 3.2 Entre os tipos de reação descritos neste ca- 
rio estão (1) reações de combinação, nas quais dois 
sentes combinam-se para formar um produto; (2) rea- 
óes de decomposição, nas quais um único reagente for- 
dois ou mais produtos e (3) reações de combustão 
presença de oxigênio, nas quais um hidrocarboneto 
: íe com O, para formar CO, e H.O. 

Seção 3.3 Muitas informações quantitativas podem 
descritas a partir de fórmulas químicas e equações 
micas balanceadas pelo uso de massas atômicas. A 
^sa molecular de um composto é igual à soma das 
^>as atômicas dos átomos em sua fórmula. Se a fór- 
• da é molecular, a massa molecular é também chania- 
peso molecular. As massas atômicas podem ser 


usadas para determinar a composição elementar de um 
composto. 

Seção 3.4 Um mol de qualquer substância é o número 
de Avogadro (6,02 » 10”') de fórmulas unitárias dessa 
substância. A massa de um mol de átomos, moléculas 
ou tons é a massa molecular desse material expressa em 
gramas (a massa molar). A massa de uma molécula de 
H,0 é 18 g/ mol. 

Seção 3.5 A fórmula mínima de qualquer substân- 
cia pode ser determinada a partir de sua composição 
percentual calcuiando-se a quantidade relativa de maté- 
ria de cada átomo em 100 g da substância. Se a substân- 
cia é de natureza molecular, sua fórmula molecular 
pode ser determinada a partir de sua fórmula minima se 
a massa molecular for também conhecida. 

Seções 3.6 e 3.7 O conceito de mol pode ser usado 
para calcular as quantidades relativas de reagentes e 
produtos envolvidos nas reações químicas. Os coeficien- 
tes em uma equação balanceada dão a quantidade rela- 
tiva de matéria dos reagentes e produtos. Para calcular o 
número de gramas de um produto a partir do número 
de gramas de um reagente, primeiro convertemos gra- 
mas de reagentes para mols de reagentes. Em seguida 
usamos os coeficientes da equação balanceada para con- 
verter a quantidade de matéria dos reagentes em mols de 
produto. Finalmente, convertemos mols de produtos 
em gramas dc produto. 
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Um reagente limitanie é completamente consumi- 
do em uma reação. Quando ele é todo usado, a reação 
pára, limitando assim as quantidades de produtos forma- 
das. O rendimento teórico de uma reação é a quantidade 


formada de produto quando todo o reagente liimtante foi 
consumido. O rendimento real de uma reação é sempre 
menor que o rendimento teórico. O rendimento percen- 
tual compara os rendimentos real e teórico. 


Exercícios 


Equações químicas balanceadas 

3.1 (a) Qual o principio cientifico ou lei usada no processo 
de balanceamento de equações? (b) No balanceamento 
de equações, por que os índices infenores nas fórmulas 
químicas não podem ser modificados? (c) Quais são os 
símbolos usados para representar gases, líquidos, sóli- 
dos e soluções aquosas em equações químicas? 

3.2 (a) Qual é a diferença entre adicionar um índice inferior 
2 ao final de uma fórmula para CO para dar CO, e adi- 
cionar um coeficiente diante da fórmula para dar 2CO? 

(b) A reação química a seguir, como escnta. está coeren- 
te com a lei da conserv ação da massa? 

3Mg(OH).(s) + 2H, PO, (.»</) » M^tPOJ/s) + H,Oí/) 

Justifique sua resposta. 

33 A reação entre o reagente A (esferas azuis) e o reagente B 
(esferas vermelhas) está mostrada no diagrama a seguir 



Baseando-se nesse diagrama, qual equação descreve 
melhor essa reação? 

(a) A. - B ► A,B <b) A, -r 4B ► 2AB, 

(c) 2Â + B 4 * 2AB- (d) AV B, , AB. 

3.4 Sob condições experimentais apropriadas, H, e CO rea- 
gem para formar CH.OH. O desenhei representa uma 
amostra de H, Faça um desenho correspondente da 
quantidade de CO necessária para reagir por completo 
com o Hj. Como você chegou ao número de moléculas 
de CO que devem ser mostradas em seu desenho? 



3.5 Faça o balanceamento das seguintes equações: 

(a) SO.( Ç ) + 0 ; fe) ► SOjfc) 

(b) PAÍs) + Hp(í) » H,P0 4 (oj) 


fdCH&)+a&) — » ccwo+Hdfo) 

(dJAJAsJ-sROf/) » Al(OH);(s) f CH t (g) 

(e) CJitPU) - OJg) * COJO + 1 UOÇç) 

(0 Fe(OH),(õ) + HS0 4 (aq) Fe,(S0 4 y«?) + Hfld) 

* MgS 

3.6 Faça o balanceamento das seguintes equações: 

(a) Li(s)f N.(g) » Li,N(s) 

(WTia.íO+HjOf/) x TiO,(s)+ HClfnq) 

(c) NH 4 NOj(s) ► N,(g)+ Ó,(g)+H,0(g) 

(d) C ai P,(s)+H.O(0 ► Ca(OH),(aij)- PH,(y) 

(*) Al(OH)j(s)+Ha0 4 (aq) ► 

Al(QO, ),(m/) + HjCKf) 

Í0 AgNO,(aq)-f Na,S0 4 (mj) ► 

Ag : SO>')r NaNO,(uq) 
(R) 

3.7 Escreva as equações químicas balanceadas correspon- 
dentes a cada uma da.s seguintes descrições: (a) O carbe- 
to de cálcio sólido, CaC,, reage com água para formar 
uma solução aquosa de hidróxido de cálcio e gás aceti- 
leno, C.FL,. (b) Quando o clorato de potássio ê aqueci- 
do, decompõe-se formando cloreto de potássio e gás 
oxigénio, (c) O zinco metálico sóbdn reage com ácido 
sulfúrico para formar gás hidrogênio e uma solução 
aquosa de sulfato de zinco, (d) Quando o tricloreto de 
fósforo é adicionado à água, reage para formar ácido 
fosforoso, H.POjíaq), e ácido doridrico. (e) Quando o 
gás sulfeto de hidrogênio é passado sobre hidróxido 
de ferro(lll) quente, a reação resultante produz sulfe- 
to de forro(lil) e água gasosa. 

3.8 Converta essas descrições em equações balanceadas: 
(a) Quando o gás trióxido de enxofre reage com água, 
forma uma solução de ácido sulfúrico. (b> O sulfeto de 
boro, BjS 3 (s), reage violentamente com água para for- 
mar ácido bórico dissolvido. HjBOj, e sulfeto de hidro- 
gênio gasoso. Icl A tosfina, PH,(^), sofre combustão em 
gás oxigênio para formar água gasosa e decaóxido de te- 
trafósforo sólido, (d) Quando o nitrato de mercürio(ll) 
sólido é aquecido, decompóe-se para formar óxido de 
mercúrio(II) sólido, dióxido de nitrogênio e oxigênio ga- 
sosos. (e) O cobre metálico reage com uma solução 
quente de ácido sulfúrico concentrado para formar sul- 
fato de cobre(U) aquoso, gás dióxido de enxofre e água 


Padrões de reatividade química 

3.9 (a) Quando o elemento metálico sódio combina-se com 

o elemento não-metálico bromo, Br.(/), como podemos 
determinar a fórmula química do produto? Como t;ber 


se o produto é um sólido, um líquido ou um gás ã 
temperatura ambiente? Escreva a equação quimica ba- 
lanceada para a reação. (b) Quando um hidrocarbonetn 
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sofre combustáo ao ar, qual reagente além do hidrocar- 
boneto está envolvido na reaçào? Quais produtos são 
formados? Escreva a equação química balanceada para 
a combustão do benzeno, C,,H ( ,(D, ao ar. 

10 (a) Determine a fórmula química do produto formado 
quando o elemento metálico caldo se combina com o 
elemento nSo-metálico oxigênio, CÇ Escreva a equaçáo 
química para a reação, (b) Quais os produtos formados 
quando um composto contendo C, H e O sofre combus- 
tão completa ao ar? Escreva a equação química balancea- 
da para a combustão da acetona. C,1 4,0(0, ao ar. 

1 Escreva a equaçáo para a reação que ocorre quando (a> o 
Mg(s) reage com Q.(ç); (b) o hidróxido de níquel(II) decom- 
põe-se em óxido de níquelfll) e água quando aquecido; (c) o 
hidrocarbooeto estireno, C s H s (0, sofre combustão ao ar; 
(d) o aditivo de gasolina MTBE (metil terciário-butil éter), 
C,H ijO( 0 sofre combustão ao ar. 

:i Escreva a equação para a reação que ocorre quando (a) o 
alumínio metálico sofre uma reação de combinação com 


Br,(/); (b) o carbonato de estrôncio decompõe-se em óxi- 
do de estrondo e dióxido de carbono quando aqueddo; 
(c) o heptano, C.H^(f). sofre combustão ao an (d) o dimeti- 
léter, CH,OCH -,(#), sofre combustão ao ar. 

3.13 Faça o balanceamento das seguintes equações e indique 
se são reações de combinação, decomposição ou com- 
bustão: 

(a) Al(s) + Cl 3 (g) * AIC1,(S) 

WCA(|)+0,(|) » CO,(g)-t-H.O(g) 

(c) Ü(s)+N.(g) • Li,N(s) 

(d) PbCO,(s) » PbO(s)+ CO^g) 

(e) C ; H,0j(/) + 0:(x) > C0 : (g)-H : 0(x) 

3.14 Faça o balanceamento das seguintes equações e indique se 
são reações de combinação, decomposição ou combustão: 

(a) C^I,(g)+Oj(g) ■> CO.(^) + H.CK") 

(b) NH,NO,(s) ► N,CX*) + H,0(?) 

(c) C;H,CX/) + 0,(g) . COJg) + H,CXg) 

(d) N 2 l.ç) + H ; («) NHj(g) 

(a) K,Q(s) + H,0( I) ► KOH(aq) 


usa molecular 


15 Determine as massas moleculares de cada um dos se- 
guintes compostos: (a) H.S; (b) NiCO.; (c) Mg(C.H,0 : ) : ; 
(d) (NH,) : sÓ 4 ; (e) fosfato de potássio; (f) oxido de fer 
rcKIII); (g) pentassulfeto de difósforo. 

: 16 Determine as massas moleculares de cada um dos se- 
guintes compostos: (a) oxido nihuso, N.O. conhecido 
como gás hilariante e usado como anestésico udontológi- 
co; (b) ácido benzóico, HC-H.,0,, substância usada como 
conservante de alimentos; (c) Mg(OH) ; , o principio ativo 
do leite de magnésia; (d) uréia, (NH,) ; CO, composto usa- 
do como fertilizante nitrogenado; <e) acetato de iso- 
pentila, CHjC0 3 G,H,„ responsável pelo aroma de 
banana. 

17 Calcule a porcentagem em massa de oxigênio em cada 
um dos seguintes compostos: (a) SO,; (b) sulfato de só- 
dio; (c) C,H,COOH; (d) AlfNO.,)^ (e) nitrato de amónio. 

-.18 Calcule a porcentagem em massa do elemento indicado 
em cada um dos seguintes compostos: (a) carbono no 
acetileno, C.H., gás usado em soldagem; (b) hidrogênio 
no sulfato de amónio, (NH 4 ).S0 4 , substância usada 
como fertilizante nitrogenado; (c) oxigênio no ácido as- 
córbico, HC^HyOj, também conhecido como vitamina C; 
(d) platina em PtCI,(!MH0 3 , agente quimioterápico cha- 
mado risplatma; (e) carbono no hormônio sexual femini- 
no estradiol, Cj.HjjCX; (f) carbono na capsairina, 
C 1 ,H-N T 0- J composto que dá o gosto ardente na pimenta 
malagueta. 

19 Baseado nas seguintes fórmulas estruturais, calcule a 
porcentagem em massa de carbono presente em cada 
um dos compostos: 


(a) 


H H 


/ 

H 


H 



H 


Benzaldeido 

(fragrância de amêndoas) 


(b) HjCO H 

W o 

HO — C C— H Vanüina 

\ / (sabor de baunilha) 

C— C 

/ \ 

H H 

(c) H H H O 

iii i 

h 3 c— c— c— c— o— c— ch 3 

III 

H 3 C H H 
Acetato de isopentila 
(sabor de banana ) 


3-20 Calcule a porcentagem em massa de carbono em cada um 
dos compostos representados pelos seguintes modelos: 
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Química: a ciência central 


O mol 

3.21 (a) O que é número de Avogadro e qual é sua relação 
com o mol? (b) Qual é a relação entre a massa molecular 
de uma substância e sua massa molar? 

3.22 (a) Qual é a massa, em gramas, de um mol de ,: C? 

(b) Quantos átomos de carbono estão presentes em 
um mol de l2 C? 

3.23 Sem fazer cálculos detalhados (mas usando a tabela perió- 
dica para achar as massas atômicas), coloque as seguintes 
amostras em ordem crescente de numero de átomos. 0,50 
mol de H,0; 23 g de Na; 6,0 >. 10 3 ' moléculas de N-. 

3.24 Sem fazer cálculos detalhados (mas usando a tabela pe- 
riódica para achar as massas atómicas), coloque as se- 
guintes amostras em ordem crescente de número de 
átomos: 3.0 *10“' moléculas de H.O,; 2,0 mol de CH 4 : 
32 g de O,. 

3.25 Qual é a massa em quilogramas do número de Avoga- 
dro de bolas de lançamento de peso olímpicas se cada 
uma possui massa de 16 !b? Como essa massa se compa- 
ra com à da Terra, 5,9B *10 :4 kg? 

3.26 Se n numero de Avogadro de moedas de um centavo de 
dólar é dividido igualmente entre 250 milhões de ho- 
mens mulheres e crianças nos Estados Unidos, quantos 
dólares- cada um receberia? Como esse valor se compara 
com o débito nacional dos Estados Unidos, que era de 
5,5 trilhões de dólares na época que este livro foi escrito? 

3.27 Calcule as seguintes quantidades: 

(a) massa, em gramas, de 1,73 rnol de CaH r 

(b) quantidade de matéria de MgfNDj, em 3,25 g dessa 
substância. 

(c) número dc moléculas em 0,245 mol CH,OH. 

(d) número de átomos de H em 0,585 mol de C,H,„. 

3.28 Calcule as seguuites quantidades: 

(a) massa, em gramas, de 2,50 x 10 ; mol de MgCl.; 

<b) quantidade de matéria de NH 4 C1 em 76,5 g dessa 
substancia; 

<c) número de moléculas em 0.0772 mol de HCHO,; 

(d) número de ions NO, em 4,88 x 10 mol de AKNÒúv 

3.29 (a) Qual é a massa, em gramas, de 2,50 « 10" mol de sul- 
fato de alunumo? 

(b) Qual é a quantidade de matéria de íons cloreto exis- 
tente em 0,0750 g de cloreto de alumínio? 

<c) Qual é a massa, em gramas, de 7,70 « IO'" moléculas 
de cafeína, C,H„^xl 4 0,? 

(d) Qual é a massa molar de colesterol se 0,00105 mol 
pesa 0,406 g? 


3.30 (a) Qual ú a massa, em gramas, de 0,0714 mol de tostato 
de ferro(IIl)? 

(b) Qual é a quantidade de matéria de ions amónio exis- 
tente em 4,97 g de carbonato de amónio? 

<c> Qual a massa, em gramas, de 6,52 « 10"' moléculas de 
aspirina, C,H,0,? 

td) Qual a massa molar de diazepam (Valium ) se 
0,05570 mol pesa 0,406 g? 

3.31 A fórmula molecular da alicina, o composto responsá- 
vel pelo cheiro característico do alho, é QH^OS;. 

(a) Qual a tnassa molar da alicina? (b) Qual a quantida- 
de de matéria de alicina presente em 5,00 mg devo 
substância? (c) Quantas moléculas de alicina existem em 
5,00 mg de alicina? (d) Quantos átomos de S estão pre- 
sentes em 5,00 mg de alicina? 

332 A fórmula molecular do aspai tame, adoçante artifici- 
al comercializado como NutraSweet é C 14 H,„NjS* 
(a) Qual a massa molar do asparlame? (b) Qual a 
quantidade de matéria presente em 1,00 rng de aspar- 
tame? (c) Quantas moléculas de aspartame estão pre- 
sentes em 1,00 mg de aspartame? (d) Quantos átomos 
de H existem em 1,00 mg de aspartame? 

3.33 Uma amostra de glicose, C„H,,O v contém 5,77 - lfl : " 
átomos decarbono. (a) Quantos átomos de hidrogênio 
essa amostra contém? (b) Quantas moléculas de glico- 
se essa amostra contém 7 (c) Qual a quantidade de maté- 
ria de glicose contida nessa amostra? (d) Qual a massa 
em gramas dessa amostra? 

3.34 Uma amostra do hormônio masculino testostero 

na, contem 3,08 x 10 :i átomos de hidrogê- 

nio, (a) Quantos átomos de rarbono essa amostra 
contém? (b) Quantas moléculas de testosterona essa 
amostra contém? (c) Qual a quantidade de matéria de 
testosterona contida nessa amostra? (d) Qual a massa 
em gramas dessa amostra? 

335 A concentração inaxima permitida de cloreto dc* vinüa. 
CjH,CI, na atmnsfera próxima a uma indústria química 
e 2,0 x 10 11 g/L, Qual a quantidade de matéria de cloreto 
de vinila em cada litro essa concentração representa? 
Quantas moléculas por litro? 

336 No mínimo 25 pg de tetrahídracanabinul (THC). princí- 

pio ativo da maconha, é suficiente para causar intoxica- 
ção. A fórmula molecular do THC é Qual 

quantidade de matéria de THC essa amostra de 25 |ig 
contém? E quantas moléculas? 


Fórmulas mínimas 

337 O diagrama ao lado representa um conjunto de ele- 
mentos formados pela decomposição de um composto, 
(a) Se as esferas azuis representam átomos de \ r e as 
vermelhas, átomos de O, qual é a fórmula minima do 
composto original? (b) Você poderia desenhar um dia- 
grama representando as moléculas do composto que so- 
freu decomposição? Justifique sua resposta. 
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' * la) O diagrama a seguir representa um conjunto de molé- 
culas ilt* CO. e H.O formadas pela combustão completa 
de um hidrocarboneto. Qual è a fórmula minima do hí- 
drocaiboneto? Ib) Voce poderia desenhar um diagrama 
representando as moléc ulas de oxigênio e do hidrocarbo- 
neto que sofreu a combustão? Justifique sua resposta. 



■ • - Dé a formula mínima de cada um dos seguintes compos- 
tos se a amostra contém: (a) 0,0130 mol de C, 0,0390 mol 
de H e 0,0065 mol de O; (b)l 1,66 g de ferro e 5,01 g de oxi- 
gênio; (c) 40,0% de C, 6,7“;. de H e 53,3% de O em massa. 

» Determine a fórmula minima de cada um dos seguintes 
compostos se a amostra contém; (a) 04)104 moi de K. 
0,052 mol de C e 0,1 56 mol de O; (b) 5,28 g de Sn e 3,37 g 
de F; 4c> 87,5% de N, 12,5% de H em massa. 
i Determine as formulas mínimas dos compostos com as 
seguintes composições em massa: 
la) 10,4% de C 27,8% de S, 61,7% de Cl, 

(b) 21,7% de C, 9,6% de O, 68,7% de F; 

(c) 32,79% de Na, 13,02% de Al, 54,19% de F. 

■il Determine as formulas mínimas dos compostos com as 
seguintes composições em massa: 

(a) 55,3% de K 14,6% de P, 30,1% de O: 

(b) 24,5% de Na. 14,9% de Si, 60,6% de F, 

(c) 62,1% de C. 5,21% de H, 20,7% de O. 

Qual é a fórmula molecular de cada um dos seguintes 
compostos? 

la) fórmula minima CFL, massa molar = B4 g/mol; 

(b) lormula mínima NH.CI, massa molar ^513 g/mol. 
u Qual é a fórmula molecular de cada um dos seguintes 
compostos? 

(a) fórmula minima HCO., massa molar = 904) g/ mol; 

(b) fórmula mínima C H .O, massa molar = 88 g/mol. 

-- Determine as fórmulas mínima e molecular de cada 

uma das seguintes substâncias: 

(a) cafeína, estimulante encontrado no ca té e que contém 
493% de C, 5,15% de H. 28,9% de \ e 163% de O em 
massa; massa molar de aproximadamente 195 g/mol; 

l b) glutamato de monossódio (MSG), realçador de sabor 
de alguns alimentos que contém 35,51".. de C, 4,77% de 


H, 37,85% de O, 8.29% de N e 13,60% de Na em massa; 
massa molar de 169 g/mol. 

3.46 Determine as fórmulas mínima e molecular de cada 
uma das seguintes substâncias: 

(a) ibuprofeno, um remédio para dor de cabeça que con- 
tém 75,69% de C. 8.80% de H, e 15,51% de O em massa, 
massa molar de aproximadamente 206 g/ mol; 

(b) eplnefrma (adrenalina), um hormônio eliminado na 
corrente sanguínea na hora do perigo ou estresse que 
contém 59,0% de C. 7.1% de H. 26,2°.. de O e 7,7% de N 
em massa; MM de aproximadamente 180 u. 

3.47 (a) A análise por combustão do tolueno, solvente orgâ- 
nico comum, fornece 5.86 mg de CO. e 1,37 mg de H.O. 
Se o composto contém apenas carbono e hidrogénio, 
qual é sua fórmula minima? (b) O mentol, substância 
responsável pela fragrância em pastilhas mentoladas 
para tosse, é composta de C, H e Q. Uma amostra de 
0,1005 g de mentol sofre combustão produzindo 0,2829 
g de CO. e 0,1 159 g de H.O. Qual é a fórmula minima dn 
mentol? Se o composto tem massa malar de 156 g/mol, 
qual sua fórmula molecular? 

3.48 la) O cheiro caracteristico do abacaxi deve-se ao buhrato 
de etila, composto que contém carbono, hidrogénio e oxi- 
gênio. A combustão de 2,78 mg de buhrato de etila produz 
632 mg de CO. e 2.58 mg de H.O- Qual c a fórmula míni- 
ma desse composto'’ (b) A nicotina, componente do taba- 
co, é constituída de C, H e N. Uma amostra de 5,25(1 mg de 
nicotina sofre combustão produzindo 14342 mg de CO, e 
4,083 mg de H.O Qual é a fórmula mínima da nicotina’ Se 
a substância tem uma massa molar de 160 ± 5 g/mol, qual é 
sua fórmula molecular? 

3.49 Carbonato de sódio, composlo usado como alcalimzan- 
te no tratamento de agua de piscina, c hidratado, o que 
significa que um certo número de moléculas de água 
está incluído na estrutura do sólido. Sua fórmula pode 
ser escrita como Na. CO, ■ .vH.O, onde xó» quantidade 
de matéria de H.O por mol de Na.CO,. Quando uma 
amostra de 2358 g de carbonato de sódio e n querida a 
125 "C, toda a água de hidratação se perde, deixando 
0,948 g de Na.CO,. Qual é o valor de x? 

3.50 O sal de Epsorn, laxante lorte usado em medicina veteri- 
nária, é hidratado, n que significa que certo número de 
moléculas de água está incluído em sua estrutura sólida. 
A fórmula do sal de Epsorn pode ser escrita como 
MgSO, vH.O, onde x indica a quantidade de matéria de 
agua por mol de MgSO, Quando 5,061 g desse sal hi- 
dratado é aquecido a 250 ' C, toda a água de hidratação 
se perde, deixando 2,472 g de MgSÒj. Qual é o valor 
de x? 


lilculos baseados em equações químicas 

Por que é essencial usar equações químicas balanceadas 
na determinação da quantidade de produto formado a 
partir de determinada quanhdade de reagente? 

: Quais partes das equações químicas balanceadas forne- 

cem informações sobre as quantidades de matéria dos 
reagentes e produtos envolvidos em uma reação? 

% O diagrama a seguir representa uma reação á alta tem- 
peratura entre CH. e H.O, Baseado nessa reação, qual 


quanhdade de matéria de cada produto pode ser obtida 
começando com 4,0 mol de CH,? 


Sb 



* 

A 

e 
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Química: a ciência central 


3.54 Se 1,5 mol de cada um dos seguintes compostos sofre 
combustão completa em oxigênio, quais produzirão 
maior quantidade de matéria? Qual produzirá a menor? 
Explique. CJ^OH, C-H„ CH,CH ; COCH, 

3.55 O áddo fluorídrico, não pode ser estocado em 

garrafas de vidro porque os compostos chamado» silica- 
tos presentes no vidro são atacados pelo HF(nq). O sili- 
cato de sódio (Na-SiO,). por exemplo, reage como a 
seguir: 

NaSiO, + SHF(dtj) » 

HjSiF.ítt?) t 2NaF(n/?)+ 311,0(1) 

(a) Qual a quantidade de matéria de HF necessária para 
reagir com 0,300 mol de NaósiO,? 

(b) Quantos gramas de NaF são formados quando 0,500 
mol de HF reage com utn excesso de Na-SiO,? 

(c) Quantos gramas de Na-SiO. podem reagir com 
0,800 g de HF? 

3.56 A fermentação da glicose (C 0 H,,OJ produz álcool etílico 
(C.H,OH) e CO-: 

C,H, 3 0.(rti/) ► 2C í H,OH(a</l+ 2CO,(.s*) 

(a) Qual a quantidade de matéria de CO : produzida 
quando 0,400 mol de C^H,,O s reage dessa maneira? 

(b) Quantos gramas de C,H, : 0„ são necessários para 
formar 7,50 g de C : H = OH? 

<c> Quantos gramas de CQ_, são formados quando 7,50 g 
de C.FUOH são produzidos? 

337 Sulfeto de alumínio reage com água para formar hidró- 
xido de alumínio e sulfeto de hidrogênio, (a) Escreva a 
equação química balanceada para a reação, (b) Quantos 
gramas de hidróxido de alumínio são obtidos a partir de 
10,5 g de sulfeto de alumínio? 

3.58 Hidreto de cálcio reage com água para formar hidróxido 
de caldo e gás hidrogênio, tal Escreva a equação quími- 
ca balanceada para a reação (b) Quantos gramas de hi- 
dreto de cálcio são necessários para formar 5,0 g de 
hidrogênio? 

339 Os airbug s automotivos enchem -se quando a azida de 
sódio, NaN„ decompõe-se rapidamente em seus ele- 
mentos constituintes: 

2NaN,(s) * 2Na(s)+ 3N,(g) 

(a) Qual a quantidade de matéria de N. produzida pela 
decomposição de 2,50 mol de N'aN,7 
íb) Quantos gramas de Na\, são necessários para for- 
mar 6,00 g de gás nitrogénio? 


(c) Quantas gramas de NaN-, são necessários para pr - 
duzir 10 ft’ de gás nitrogénio se a densidade do gás •_ 
1.25 g/L? 

3.60 A combustão completa do octam.) C,H lf , componen h’ ój 
gasolina, ocorre como a seguir 

2C,H w (/)+ 2õOj(g) * 16CO.(#) + 18H 2 0(,tí) 

(a) Qual a quantidade de matéria de O, necessária par. j 
queimar 0,750 mol de C,H IIC ? 

(b) Quantos gramas de O, são necessários para queimar 
5,00 g de C,H„? 

Ic) O octano tem densidade de 0,692 g/mL a 20 "C Quan- 
tas gramas de O, são necessários para queimar 1,00 gal de 

QV 

3.61 Um pedaço de folha de alumínio de 1,00 cm' e 0,550 mn 
de espessura ê colocado para reagir com bromo pan. 
formar brometo de alumínio como mostrado na foti 
que acompanha este exercício, (a) Qual a quantidade de 
matéria de alumínio usada? (A densidade do alumínioé 
2,699 g/cm' 1 .) (b) Quantos gramas de brometo de alumi- 
nio é formado, supondo-se que o alumínio reage com- 
pletamente? 



3.62 A detonação da nitrogliccrina ocorre como a seguir 

4C t H s N J CU') ► 

12CO.<ir) + 6N.(i) o ; (g) - ÍOH.OÍS) 

(a) Se uma amostra contendo 3,00 mL de nitrogliccrina 
(densidade = 1 592 g/ml .) é detonada, qual a quantidade 
de matéria total de gases produzida? (b) Se cada mol de 
gás ocupa 55 L sob essas condições de explosão, quantas 
litro» de gases são produzidos? (c) Quantos gramas de 
N, sáo produzidos na detonação? 


Reagentes limitantes; rendimentos teóricos 

3.63 (a) Defina os lermos reagentes limitantes e reagentes em 
excesso. 

(b) For que as quantidades de produtos formadas em 
uma reação são determinadas somente pela quantidade 
do reagente limitante? 

3.64 (a) Defina os termos rendimento teórico, rendimento real 
e rendimento percentual, (b) Por que o rendimento real de 
uma reação é quase sempre menor que o rendimento 
teórico? 

3.65 Nitrogênio (Nj) e hidrogênio (H/) reagem para tormar 
amónia (NU.). Considere a mistura de N, e H. mostrada 
na figura que acompanha esse exercício. As esferas 
azuis representam o N e as brancas, o H. Desenhe uma 
representação da mistura produzida, supondo-se que a 


reação foi completa. Como você chegou a sua represen- 
tação? Qual é o reagente limitante neste caso? 



sj 


uJ 
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9 
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'* O monóxido de nitrogênio e o oxigênio reagem para for- 
mar dioxido de nitrogênio. Considere a mistura NO e O, 
mostrada na figura que acompanha este exercício. As 
esferas azuis representam nNcas vermelhas o O. Dese- 
nhe uma representação para a mistura produzida, su- 
pondo que a reação foi completa. Como vocé chegou a 
essa representação? Qual é o reagente limitante neste 
caso? 



-* Um fabricante de bicicletas tem -1.250 rodas, 2.755 estru- 
turas e 2.255 guidoes. (a) Quantas bicicletas podem ser 
feitas com essas partes? (b) Quantas partes de cada tipo 
sobrarão? (c) Qual é a parte que limita a produção das 
bicicletas? 

sh Uma mdústna de engarrafamento tem 1 15.350 garrafas 
com capacidade de 355 ml, 122.500 tampas c 39.3775 L 
de bebida, (a) Quantas garrafas podem ser cbeias e tam- 
padas? (b) Quanto sobrará de cada item? (c) Qual o 
componente que limita a produção? 

• O hidróxido de sódio reage com dioxido de carbono 
como a seguir 

2NaOH(s)+ CO,(g) * Na,C0,(s)+H : 0(?) 

Qual reagente é o reagente limitante quando 1,70 mol de 
NaOl l reage com 1,00 mol de CO ? Qual quantidade de 
matéria de Nia-CO, pode ser produzida? Qual quantida- 
de de matéria do reagente em excesso sobra após a rea- 
ção se completar? 

- “0 O hidróxido de aluminio reage com ácido sulfúrico 
como a seguir: 

2AI(OH),(s)* 3H,S0 4 (uí/) * 

Al 2 (S0 4 ),(aif)+6H,0(/) 
Qual reagente é o reagente limitante quando 0,450 mol 
de AJ(OH), reage com 0350 mol de H,S0 4 ? Qual quanti- 
dade de matena de A1,(S0 4 ), pode ser formada sob essas 
condições’ Qual quantidade de matena do reagente em 
excesso sobra após a reação se completar? 

"t A efervescência produzida quando um comprimido de 
Alka-Seltzer* é dissolvido em água deve-se ã reação en- 
tre o bicarbonato de sódio (NaHCO J e o ácido cítrico 
(HXsHAh 

3NaHCO>if)+ HAHAM 

3CO ; (y)^ 3U ; 0(/)+ N.i,C„H-0-(<"/) 
Em determinado experimento 1 ,1)0 g de bicarbonato de 
sódio e 1 XX) g de ácido cítrico são deixados reagir (a) Qual 
c o reagente limitante? (b) Quantos gramas de dióxido de 
carbono são formados? (c) Quantos gramas de reagente 
em excesso sobram depois que o reagente limitante é 
completamente consumido? 



3.72 Uma das etapas no processo comercial para converter 
amónia em ácido nítrico c a conversão de \H, em NO: 

lNH.(g)- 50,(.ç) lN0(tf)-6H 3 0(ff> 

Em detenmnado experimento, 2,25 g de \H- reage com 
3,75 g de 0 : . ta) Qual é o reagente limitante? (b) Quan- 
tos gramas de NO são formados? (c) Quantos gramas 
de reagente em excesso sobram após o consumo com- 
pleto do reagente limitante? 

3.73 As soluções de carbonato de sódio e rutralo de prata rea- 
gem para tormar carbonato de prata sólido e uma solu- 
ção de nitrato de sódio. Uma solução contendo 630 g de 
carbonato de sódio é misturada com uma solução con- 
tendo 7,00 g de nitrato de prata. Quantos gramas de car- 
bonato de sódio, nitrato de prata, carbonato de prata e 
nitrato de sódio estão presentes ao final da reação? 

3.74 As soluções de ácido sulfúrico e acetato de chumbo(II) 
reagem para formar sulfato de chumbo(M ) sólido e uma 
solução de ácido aceüco. Se 730 g de ácido sulfúrico e 
7 30 g de acefato de chirmbofll) são misturados, calcule 
o número de gramas de ácido sulfúrico, acetato de 
chumboín), sulfato de chumbofll) e ácido acético pre- 
sentes na mistura ao final da reação. 

3.75 Quando benzeno (C,.H„) reage com bromo (Br,), ob- 
tém-se bromobenzeno (C„H,Br): 

C„H, + Bn . CABr^HBr 

ta) Qual o rendimento teórico de bromobenzeno nessa 
reação quando 30,0 g de benzeno reagem com 65,0 g de 
bromo? (b) Sc o rendimento real de bromobenzeno foi 
de 56,7 g, qual o rendimento percentual? 

3.76 Quando etano (C : H„) reage com cloro (O,), o produto 
pnndpal é C,1L,C1, mas outros produtos contendo clo- 
ro, como C,H 4 C1 : , são obtidos em quantidades peque- 
nas. A formação desses outros produtos reduz o 
rendimento de C -H S G. (a) Supondo que C,H,. e Cl, rea- 
gem para formar apenas C,H,C1 e HC1, calcule o rendi- 
mento teórico de C J-L,Q. (b) Calcule o rendimento 
percentual de C-H,CI se a reação cie 115 g de C-H„ com 
225 g de O- produz 2Ü6 g de C«H«C1, 

3.77 Lítío e nitrogênio reagem para produzir nitreto de libo: 

óUf.s)- N-(,ç) 2Li,NI (5) 

Se 5,00 g de cada reagente reagem levando a um rendi- 
mento de â03 < t», quantos gramas de Li,N são obtidos da 
reação? 
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3.79 Quando o gas sulfeto de hidrogênio é borbulhado em 
uma solução de hidróxido de sodio, a reação toruia sul- 
feto de sódio e água. Quantos gramas de sulfeto de só- 
dio são formados se 2,00 g de sulfeto de hidrogênio são 


borbulhados em uma solução contendo 2,(X) g de - t- 
xido de sodio, supondo que 0 sulfeto de sódio tr ■< 
/ido com 92,0% de rendimento? 


Exercícios adicionais 

3 79 Escreva a equação química balanceada parn: (a) a com- 
bustão completa do ácido butinco. HC,H.O,(/), um 
composto produzido quando a manteiga se toma ranço- 
sa; <b) a decomposição do hidróxido de cobre(H) sólido 
em óxido de cobre(ll) e vapor de agua; (c) a reação de 
combinação entre o cinco metálico e o gás cloro. 

3.80 A efetividade dos fertilizantes nitrogenados depende 
tanto de sua habilidade em disponibilizar o nitrogênio 
para as plantas como da quantidade de nitrogênio que 
eles podem disponibilizar. Quatro fertilizantes comuns, 
que contém nitrogênio, são amónia, nitrato de amónio, 
sulfato de amónio e uréia [(NHJjCOJ. Classifique esses 
fertilizõnles em termos da porcentagem em massa de ni- 
trogénio que eles contêm. 

3.81 (a) O diamante é uma forma natural de carbono puro. 
Qual e a quantidade de matéria de carbono existente em 
um diamante de 1,25 quilate (1 quilate — 0,200 g)? Quan- 
tos átomos de carbono esse diamante possui? (b) A fór- 
mula molecular do ãcidu acetilsalicílico (aspirina), um 
dos analgésicos mais comuns, é HC,H-Üj. Qual a quan- 
tidade de matéria de HC,HO. existente em um compri- 
mido de aspinna de 0,50(1 g? Quantas moléculas de 
HC U H-C), existem nes^e comprimido? 

3.82 (a) Uma molécula de antibiótico conhecida como penici- 
lina G tem uma massa de 5,342 » 1Q JI g. Qual é a massa 
molar da penicilina G' (b) A hemoglobina, a proteína 
transportadora de oxigénio presente nu-, glóbulos ver- 
melhos. tem quatro átomos de ferro por molécula e con- 
tem P,34Ü% de ferro em massa. Calcule a massa molar 
da hemoglobina. 

3.83 Cnstais muito pequenos constituídos de mil a cem mil 
átomos, chamados pontos quânticos, estão sendo pes- 
quisados para uso em dispositivos eletrônicos. 

(a) Calcule a massa em gramas de um ponto quântico 
constituído de 10 mil átomos de silício, 
tb) 5uponha queosiücinem um ponto tenha uma densi- 
dade de 2,3 g/cm' calcule seu volume. 

(c) Suponha que o ponto tenha o formato de um cubo, 
calcule o comprimento das arestas desse cubo 

3.84 A seroloruna é um composto que conduz impulsos ner- 
vosos no cérebro. Ela contém 68,2% em massa de C. 
6,86% cm massa dc H, 1 5,9% em massa de N e 9,08% em 
massa de O. Sua massa molar é 176 g/mol. Determine 
sua fórmula molecular. 

3.B5 O coala se alimenta exclusivamente de folhas de eucalip- 
to. Seu sistema digestivo desintoxica o óleo de eucalipto, 
um veneno para outros animais. O constituinte princi- 
pal do óleo de eucalipto é uma substância chamada eu- 
caliptol, que contêm 77,87% de C 11,76'% de H c o 
restante de O. (a) Qual e a fórmula mínima dessa subs- 
tância? (b) Um espectro de massa de eucaliptol mostra 
um pico a aproximadamente 154 u. Qual é a formula 
molecular dessa substância? 


3.86 A vanilina, o aroma tizdiite principal da baunilha i 
téni C, H e O Quando 1,05 g dessa substância - * 
combustão completa, 2,43 g de CO. e 0,50 g de H - 
produzidos. Qual é a formula mínima da vanilin 

13.87! Descobriu-se que um composto orgânico conten -~m 
nas C, He Cl, Quando uma amostra de 1,50 g 
composto sofreu combustão completa ao ar, 3.51 . - 
CO, foram formadus. Em um experimento separ; - 
cloro presente em uma amostra de 1,00 g do corpi 
foi convertido em 1,27 g de AgCl, Determine a for - < 
min una do composto. 

13.881 U m composto oxibromato, KBrO x , onde x é desconh ■ 
e analisado, descobrindo que ele contém 52,92*1 : 
Qual o valor de *? 

3.89 Um elemento X torma um todeto (XI,) e um ci- i 
(XCI,). O íodeto é convertido quantitativamente r . . 
cloreto quando aquecido em um fluxo de duro: 

2X1, i- 30, » 2X0, + 3U 

Se 0,5000 g de XI, è tratado, 0,8360 g de XCI, é or- r , 
(a) Calcule a massa atómica do elemento X. (bl fetr 
fique o elemento X. 

3.90 Um método usado pela Agènrin de Proteção Arr^ --. 

tal (EPA) norte-americana para determinar a cor.. - 
tração de ozônio no ar é passar uma amostra de rrç»< 
um 'borbulhador' contendo iodefo de sódio, que rv; j 
ve o ozônio de acordo com a seguinte equação 
0,(g>-2Nal(aij)iH.O(/) ► 

0,(g)r!,(s)-2NaOÍ' , 

fa) Qual a quantidade de matéria de íodeto de sód. 
ressária para remover 3,H • 10 mol deO,?(b)Qu^’ « 
gramas de uideto de sodio são necessários para o. r < 
ver 0,550 mg de O,? 

3.91 Uma indústria química usa energia elétrica pare 
compor soluções aquosas de \aCI para produzir 
H.eNaOH 

2N.iCli.7i7) + 2KO (/) * 2NaOH(aq) * H2(#) I C l 

5e a indústria produz 1,5 n llf kg (1.500 tonelada- 
Cl, por dia, faça uma estimativa das quantidades Oi 
e NaOH produzidas 

3.92 A gordura armazenada na corcunda de um carne, 
fonte de energia e água. Calcule a massa de H.Opr 
zida pelo metabolismo de 1,0 kg de gordura, supi i 
que a gordura consiste mteiramente de triestec .— -4 
(C HunOJ, gordura animal típica, e supondo que : 
rante o metabolismo, a triestearina reage com 0_ p* -» 
formar apenas CO- c H-O. 

3.93 Quando os hidrocarbonetos são queimados em . ' 
quantidade limitada de ar, forma-se tanto CO qu . 
CO. Quando 0,450 g de um hidrocarboneto em pc 
cular foi queimado ao ar, 0,467 g de CO, 0,733 g de OI 
e 0,450 g de H ? 0 foi formada (a) Qual é a fórmula nu: 
tr.a do composto? (b) Quantos gramas de O, foram 
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dos na reação? (c) Quantos gramas seriam necessários 
para a combustão completa? 

*4 Uma mistura de N.(g) e H,(£) reage em um recipiente 
fechado para formar amónia, \Ti.ti;)- A reação pára an- 
tes que qualquer reagente tenha sido totalmente consu- 
mido. Nesse ponto, 2,0 mol de N„ 2,0 mal de H. e 2,0 
mol de NTH . estão presentes. Qual a quantidade de ma- 
téria de N, e H 3 presente no irudo da reação? 

•' Uma mistura contendo KC10 V K-CO., KHCO,e KCI foi 
aquecida, produzindo os gases CO : , (X e H.O, de acor- 
do com as seguintes equações: 

2KC10,(s) 2KO(s) + 30,(s?) 

2KHCO,(s) » K : CHs) + H.0(s)*2C0 3 (x) 

KjCO,(s) » K.O(s) + CO,(y) 

O KC1 não reage sob essas condições de reação. Se 
100,0 g da mistura produzem 1,80 g de H.O, 13,20 g 
de CO- e 4,00 g de O,, qual era a composição original da 
mistura? (Suponha uma decomposição completa.) 


3.96 Quando uma mistura de 10,0 g de acetileno (C.H Z ) e 10,0 g 
de oxigênio (O,) entra em combustão, são produzidos 
CO, e H ; 0. (a) Escreva a equação química balanceada 
para essa reação, (b) Qual é o reagente limitante? (c) 
Quantos gramas de C.H., O., CO, e H.O estão presen- 
tes após o final da reação? 

3.97 A aspirina (C,H.0 4 ) é produzida a partir do ácido sali- 
cílico (OH, O,) e do anidrido acético (C,H^0 4 ): 

C-H,0 3T C 4 H,0, * C^H,0 ( •+ HC,H,Oi 

(a) Qual a quantidade de árido salirilico necessária 
para produzir 1,3 x 10 : kg de aspirina, supondo que 
todo o ácido salkilico é convertido em aspirina? (b) Qual 
a quantidade de árido salirilico necessária se apenas 
80". i do árido salicflico fosse convertido em aspirina? 

(c) Qual o rendimento teórico da aspirina se 185 kg de 
ácido salirilico reagem com 125 kg de anidrido acético? 

(d) Se a situação descrita no item (c) produz 182 kg de 
aspirina, qual é o rendimento percentual? 


= ercicios cumulativos 

-es exercícios exigem habilidade dos capítulos anteriores, 
■»: como do presente capítulo.) 

Considere uma amostra de carbonato de cálcio na for- 
ma de um cubo medindo 1 ,23 in. em cada aresta. Se a 
amostra tem densidade de 2,71 g/cm', quantos áto- 
mos de oxigênio ela contém7 

- - (a) Você recebe um cubo de prata metálica que mede 

IyOOO cm de aresta. A densidade da prata é 10,49 g/cm \ 
Quantos átomos tem o cubo? (b) Como os átomos são 
esféricos, eles não podem ocupar todo o espaço do 
cubo. Os átomos de prata arranjam-se em um sólido de 
tal forma que 74"« do volume do sólido está realmente 
preenchido com átomos de prata. Calcule o volume de 
um único átomo de prata, (c) Usando o volume de um 
átomo de prata, e a fórmula para volume de uma esfera, 
calcule o raio em angstroms de um átomo de prata. 

’ o Se um automóvel roda 125 mi com um consumo de 
19,5 mi/gal, quantos quilogramas de C0 3 são produ- 
zidos? Suponha que a gasolina é composta de octano, 
C B H»(f), cuja densidade é 0,69 g/mL. 

101 1 Em 1865 um químico relatou que reagiu unia amostra 
de prata pura de peso conhecido com ácido nítrico e 
recuperou toda a prata comi) nitrato de prata puro. 
Descobriu-se que a relação de massa da prata para o 
nitrato de prata é 0,634985, Usando apenas essa rea- 
ção e os valores aceitos atualmente para as massas 
atômicas da prata e do oxigénio, calcule a massa atô- 


mica do nitrogênio. Compare-a com o valor aceito 
atualmente. 

13.1021 Um carvão em particular contém 2,5"“ de enxofre em 
massa. Quando esse carvão é queimado, o enxofre é 
convertido em gás dióxido de enxofre. O dióxido de 
enxofre reage com óxido de cálcio para formar sulfito 
de cálcio, (a) Escreva a equação química balanceada. 

(b) Se o carvão é queimado em uma usina termelétrica 
que usa 2 mil toneladas de carvão por dia, qual é a 
produção diária de sulfito de cálcio? 

[3.1031 O cianeto de hidrogênio, HCN, é um gás venenoso. 
A dose letal é aproximadamente 300 mg de HCN por 
quilograma de ar, quando inalado, (a) Calcule a quanti- 
dade de HCN que fornece a dose letal em um pequeno 
laboratório medindo 12 por 15 por 80 ft. A densidade do 
ar a 26 X é 0,1X11 16 g/cm\ (b) Se o HCN é formado pela 
reação de NaCN com um árido como H2üO lf qual a 
massa de NaCN que fornece a dose letal no laboratório? 
2NaCN(s)-r HdàOJoq) * Na,SO,(nq)+ 2HCN(.ç) 

(c) Forma-se HCN quando fibras sintéticas contendo 
Orion ou Acrilan são queimadas. Atril an tem fórmu- 
la mínima CH.CHCN; logo, HCN é 50,9*™ da fórmula 
em massa. Um tapete medindo 12 por 15 ft contém 30 oz 
de fibras Acrilan por jarda quadrada de carpete. Se o 
tapete queima, uma dose letal de HCN será produzida 
na sala? Suponha que o rendimento de HCN a partir 
das fibras é 20°,. e que 50"., do carpete é consumido. 
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i de de cloreto de sódio (NaCl) é dissolvida em grande quantidade de água; 
exemplo, a água é o solvente, e o cloreto de sódio, o soluto. 

r *opríedades eletrolíticas 

Imagine-se preparando duas soluções aquosas — uma dissolvendo uma 
ner de chá dc sal de cozinha (cloreto de sódio) em uma xícara de água, e ou- 
dissolvendo uma colher de açúcar refinado (sacarose) em uma xícara de 
rua. Ambas as soluções são límpidas e incolores. Em que elas diferem? Lima 
-onça, que não é imediatamente óbvia, é a respeito de suas condutividades 
: iricas: a solução de sal é boa condutora de eletricidade, enquanto a solução 
açúcar não é. 

Pode-se determinar se uma solução conduz ou não eletricidade usando-se 
dispositivo como o mostrado na Figura 4.2. Para acender a lâmpada, a cor- 
te elétrica deve fluir entre os dois eletrodos imersos na solução. Apesar de a 
rua por si só não ser um bom condutor de eletricidade, a presença de íons faz 
7P. que as soluções aquosas sejam bons condutores. Os íons transportam car- 
•Iétrica de um eletrodo para outro, fechando o circuito. Portanto, a conduti- 
• de das soluções de NaCl indica a presença de íons na solução, e a falta de 
-dutividade da sacarose, a ausência de ions. Quando NaCl se dissolve em 
:_»a, a solução contém íons Na' e CP, cada um rodeado por moléculas 
r agua. Quando a sacarose (Cl, ,H—.O u ) se dissolve em água, a solução contém 
nas moléculas neutras de sacarose rodeadas por moléculas de água. 

Uma substância (como NaCl) cujas soluções aquosas contêm íons é cha- 
da eletrólito. Uma substância (como C.-.H^O,,) que não forma íons em 
ução é chamada não-eletrólito. A diferença entre NaCl e C l2 H 2 O n 
e-se em grande parte ao fato de o NaCl ser iõnico, enquanto C^H^O,, é 
-■olecular. 



Figura 4.1 Quando o COj se 
dissolve em água, a solução 
resultante é ligeiramente ácida. 

As cavernas de calcário são 
formadas pela ação de dissolução 
dessa solução ácida agindo no 
CaCO B do calcário. 


í 


MODELOS 3-D 

Cloreto de sódio, Sacarose 


ANIMAÇAO 

Betrólitos e não-eletrólitos 



gura 4.2 Dispositivo para detectar íons em solução. A capacidade de uma soluçáo para conduzir eletricidade depende do 
.mero de íons que ela contém, (a) Uma solução de não-eletrólltos não contém íons e a lâmpada não acende, (b e c) Uma 
jção dc eletrólitos contém íons que servem como transportadores de carga e fazem com que a luz acenda. Se a solução 
“tém poucos íons, a lâmpada apresenta brilho fraco, como em (b). 5e a solução contém muitos ions, a lâmpada brilha 
?nsamente, como em (c). 
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Figura 4.3 (a) Dissolução de um composto Iônico. Quando um composto iônico se dissolve em água, as moléculas de H ,0 
separam, circulam e dispersam os íons no líquido, (b) O metanol, CHjOH, um composto molecular, dissolve-se sem formar 
íons. As moléculas do metanol podem ser encontradas nas esferas pretas, que representam os átomos de carbono. Tanto no 
item (a) como rio (b), as moléculas de água (oram afastadas para que as partículas do soluto sejam vistas mais nitidamente. 


Compostos iónicos em água 

. m animação Lembre-se da Seção 2.7 e, prindpalmente, da Figura 2.23 — o NaCl consti- 

flr Dissolução do NaCl em água tui-se de um arranjo ordenadu de íons Na e CL, Quando NaCl se dissolve em 

' ' água, cada ion se separa da estrutura cristalina e se dispersa por toda a solu- 

ção, como mostrado na Figura 4.3 (a). O sólido iônico dissocia-se em seus íons 
constituintes a medida que se dissolve, 

A água é um solvente muito eficaz para compostos iónicos. Apesar de ser uma molécula eletricamente neutra, 
um dos lados da molécula (o átomo de O) é rico em elétrons e possui carga parcial negath a. O outro lado (os áto- 
mos de H) tem carga parcial positiva. Os íons positivos (cátions) são atraídos pelo lado negativo de LLO, e os 
íons negativos (ãnions) são atraídos pelo lado positivo. À medida que um composto iônico se dissolve, os íons 
ficam rodeados de moléculas de H,Ocomo mostrado na Figura 4.3 (a). Esse processo ajuda a estabilizar os íons 
em solução e previne que cátions e ãnions se combinem novamente. Além disso, como os íons e suas camadas 
circundantes de moléculas de água podem se mov er üvTemente, os ions tomam-se uniformemente dispersos por 
toda a solução. 

Em geral podemos prev er a natureza dos íons presentes em uma solução de um composto iônico a partir do 
nome químico da substância. Sulfato de sódio (Na ; SO t ), por exemplo, dissocia-se em ions sódio (Na ) e íons sulfato 
(S0 4 3 T. Você deve ter em mente as fórmulas e as cargas dos ions comuns (Tabelas 2.4 e 2,5) para entender as formas 
nas quais um composto iônico existe em solução aquosa. 


Compostos moleculares em água 

Quando um composto molecular se dissolve em água, a solução normalmente compòe-se de moléculas intac- 
tas dispersas pela solução. Conseqüentemente, a maioria dos compostos moleculares são nào-eletrólitos. Por 
exemplo, uma solução de metanol (CH,OH) em água é inteira de moléculas de CH ,OI 1 dispersas por toda a água 
[Figura 4.3 (b)]. 

Entretanto, existem algumas substâncias moleculares cujas soluções aquosas contêm íons. A mais importante 
destas são os ácidos. Por exemplo, quando HCl(g) se dissolve em água para formar ácido clorídrico, HCI(rhj), ele io- 
niza-se ou separa-se em íons H’(aíj) e Cl (rti/). 

Eletrólitos fortes e fracos 

Há duas categorias de eletrólitos, fortes e fracos, que diferem na extensão 
de condução de eletricidade. Os eletrólitos fortes são os solutos que existem 
em solução totalmente ou quase total como íons. Essencialmente todos os com- 
postos iónicos solúveis (como NaCl) e alguns compostos moleculares (como 


* 


FILME 

Eletrólitos fortes e fracas 
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são eletrólitos fortes. Os eletrólitos fracos são os solutos que existem em 
uçào, na maioria das vezes, na forma de moléculas com apenas uma peque- 
rração na forma de ions. Por exemplo, em uma solução de ácido acético 
-rÇjHjOj) a maioria do soluto está presente como moléculas de HC ; H-0,. 
r enas uma pequena fração de HC,H t O, está presente como tons H(flrf) e C 2 H,0,'(/nj). 

Devemos ter muito cuidado para não confundir a extensão na qual um eletrólito se dissolve com sua classifíca- 
» como forte ou fraco. Por exemplo, HC,H,0, é extremamente solúvel em água, mas é um eletrólito fraco. 
3a(OH)j, por outro lado, não é muito solúvel, mas a quantidade de substância que se dissolve dissocta-se quase 
npletamente, portanto o Ba(OH), é um eletrólito forte. 

Quando um eJetrõlito fraco, como o ácido acético, ioniza-se em solução, escrevemos a reação da seguinte maneira: 

HCH,0 : {aq) W(nq) + C,H,0 {(nq) [4.2] 

\ seta dupla significa que a reação pode ocorrer cm ambos os sentidos. Em determinado momento, algumas 
léculas de HC ; H-,0 2 são ionizadas para formar H' e C.HjOC Ao mesmo tempo, os ions H* e 013,0. combi- 
m-se novamente para formar HC : H,0 2 . 0 balanço entre esses processos opostos determina os números relativos 
. ions e moléculas neutras. Ele também produz um estado de equilíbrio químico que varia de um eletrólito fraco 
-a outro. O equilíbrio químico é extremamente importante e dedicaremos os capítulos 15 a 17 para examiná-lo 
- detalhes. 

Os químicos usam a seta dupla para representar a ionização de eletrólitos fracos e uma seta única para ioniza- 
de eletrólitos fortes. Uma vez que o HCl é um eletrólito forte, escrevemos a equação para a ionização do HCl 
mo segue: 

HClfrtí/) * H'(«q) + C\'(aq) [4.3] 

A seta única indica que os ions H e Cl não têm tendência de se combinar novamente em água para formar mo 
alas de HCL 

Nas seções posteriores começamos a olhar com mais detalhes como podemos usar a composição de um com- 
-to para prever se ele é um eletrólito forte, se é fraco ou um não-eletrólito. Para o momento, é importante lem- 
:r apenas que compostos tónicos solúveis são eletrólitos fortes. Identificamos os compostos iónicos como sendo os 
•stituídos de metais e não-metais (como NaCl. FeSO* e AKNIO,),), ou compostos contendo o íon amónio, NH*~ 
mo NH,Br e (NH*) 2 CO,). 
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A Figura 4.4 mostra duas soluções límpidas sendo misturadas, uma contendo nitrato de chumbo (Pb(NO,) 2 ) e a 
j rra, iodeto de potássio (KT). A reação entre esses dois solutos dá origem a um produto amarelo insolúvel. As rea- 
. > que resultam na formação de um produto insolúvel são conhecidas como reações de precipitação. Um preci- 
sado é um sólido insolúvel formado por uma reação em solução. Na Figura 4.4 o precipitado é iodeto de chumbo 
~bl 2 ), um composto que tem solubilidade muito baixa em água: 

Pb(NO0 : (a<7) + IKMaq) * Pbl 2 (s) + 2KNO,(a*j) 


COMO FAZER 4.1 

O diagrama à direita representa uma solução de um dos seguintes compostos: 
MgCl., KC1 ou K .SCK. Qual solução é mais bem representada pelo diagrama? 



Solução O diagrama mostra duas vezes mais cátions que ânions, consistente 
com a fórmula K.SO r 

- . 

O 

PRATIQUE 

A ^ 

Sc você tivesse que desenhar um diagrama (como o mostrado â direita) repre- 
sentando as soluções aquosas de cada um dos seguintes compostos iónicos, 
quantos ânions você mostraria se o diagrama tivesse seis cátions? (a) NiSO,; 
(b) Ca(NO,),; (c) Na, PO*; td) Al : (SO*) v 
Respoatas: (a) 6; (b) 12; (c) 2; (d) 9. 

• 

*s 

té 


Reações de precipitação 


MODELOS >D 

HCJ, Ácido acético 


[4.4] 
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2 KI(í»< 7 ) PtKNQjhtflí?) Pbli(s) + 2KNOj(oif) 


Figura 4.4 A adição de uma solução incolor de íodeto de potássio (Kl) a uma solução incolor de nitrato de chumbo 
(Pb(NOj) 2 ) produz um precipitado amarelo de iodeto de chumbo (Pblj) que se assenta lentamente no fundo do béquer. 


O outro produto dessa reação, nitrato de potássio, permanece em solução. 

As reações de precipitação ocorrem quando certos pares de ions de cargas 
contrárias se atraem Ido fortemente que formam um sólido iònico insolúvel. Para 
determinar se certas combinações de ions formam compostos insolúveis, 
devemos levar em conta algumas diretrizes ou regras que dizem respeito às solubilidades de compostos iônicos 
comuns. 

Regras de solubilidades para compostos iônicos 

Solubilidade de uma substância é a quantidade dessa substância que pode ser dissolvida em certas quantidade 
de solvente. Apenas 1,2 * 10~' mol de PbL dissolve-se em um litro de água a 25 "C. Em nossos estudos, qualquer 
substância com solubilidade menor que 0,01 mol/L será considerada insolúvel. Nesses casos, a atração entre os ions 
de cargas contrárias no sólido é muito grande para a molécula de água separá-los por uma extensão considerável, e 
a substânda permanece não dissolvida na totalidade. 

Infelizmente não existem regras baseadas em propriedades físicas simples tais como cargas iónicas para nos 
guiar na determinação de um composto iònico em particular ser solúvel ou não. Entretanto, observações experi- 
mentais têm nos levado a regras para previsão da solubilidade de compostos iônicos. Por exemplo, os experimen- 
tos mostram que todos os compostos iônicos comuns que contêm o ãnion nitrato, NO, , são solúveis em água. 


% 


FILME 

Reações de precipitação 
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A T abela 4.1 resume as regras de solubilidade para compostos iônicos comuns. Ela está organizada de acordo com 
o ârtion no composto, mas revela muitos princípios importantes sobre cátions. Observe que todos os compostos iôni- 
cús comuns de ions de metais alcalinos (grupo IA da tabela periódica) e de tons amôttio (NH.~) são solúveis em água. 


I TABELA 4.1 ftogras de solubilidade cm água para compostos iônicos comuns 

Compostos iônicos solúveis 


Exceções importantes 

Compostos contendo 

NO, 

Nenhuma 



Nenhuma 


cr 

Compostos de Ag\ Hg-f* e Pb*‘ 


Br 

Compostos de Ag‘, Hg, 2 ’ e Pb 2 * 


r 

Compostos de Ag’, Hg, 2 * e Pb * 


so i 4 v 

Compostos de Sr 2 ’, Ba 2 *, Hg, 2 * e Pb 2 * 

Compostos iônicos insolúveis 


Exceções importantes 

Compostos contendo 

s 2- 

Compostas de NH/ dos cátions de metais alcalinos e 
Ca 2 *, Sr : *e Ba : “ 


CO, 2 * 

Compostos de NH 4 * e dos cátions de metais alcalinos 


pq, 2 * 

Compostos de \'H 4 ‘ e dos cátions de metais alcalinos 


OfT 

Compostos dos cátions de metais alcalinos e Ca‘\ Sr‘‘e Ba*' 


COMO FAZER 4.2 

Classifique os seguintes compostos iônicos como solúveis ou insolúveis em água: (a) cartona to de sódio (NaXQ,); 
(b) sulfato de chumbo (PbS0 4 ). 

Solução 

Análise; dados os nomes e formulas de dois compostas iônicos, pede-se determinar se eles serão solúveis ou insolúve- 
is em água. 

Planejamento: podemos usar a Tabela 4.1 para responder á pergunta, mas precisamos prestar atenção nos ânions de 
cada composto porque a tabela é organizada por ânions. 

Resolução: (a) De acordo com a Tabela 4. 1 , a maioria dos carbonatos è insolúvel, mas carbonatos de cátions de metais 
alcalinos (como o íon sódio) são uma exceção à regra; portanto, são solúveis. Na,C0 3 é solúvel em água. 

(b) A Tabela 4,1 indica que apesar de a maioria dos sulfatos ser solúvel, o sulfato de Pb ' é uma exceção. PbS0 4 é in- 
solúvel em água. 

PRATIQUE 

Classifique os seguintes compostos como solúveis ou insolúveis em água: (a) hidróxido de cobalto(II); (b) nitrato de 
bário; (c) fosfato de amónio. 

Resposta: (a) insolúvel; (b) solúvel; (c) solúvel. 


Para determinar se um precipitado c formado quando misturamos soluções aquosas de dois eletrólitos fortes, 
devemos (1) observar os íons presentes nos reagentes, (2) considerar as possíveis combinações de cátions e ânions e 
( 3 ) usar a Tabela 4. 1 para determinar se alguma dessas combinações é insolúvel. Por exemplo, se formará um precipi- 
tado quando soluções de Mg(N0 3 ) ; e NaOH são misturadas? Como tanto o Mg(NO,), quanto o NaOH são compos- 
tos iônicos solúveis, ambos são eletrólitos fortes. A mistura de Vlg(NO,) ; (rt^) e de NaOH(iíç) primeiro produz uma 
solução contendo os íons Mg 2 *, NO } ", Na* e OH . Algum dos cátions vai interagir com algum dos ânions para formar 
um composto insolúvel? Além dos reagentes, as outras possibilidades de interação são Mg** com OH* e Na* com 
NO,. Pela Tabela 4.1 vemos que Mg(OH), é insolúvel e formará um precipitado; entretanto, NaNQ, é solúvel, logo 
\a' e NO,* permanecerão em solução. A equação balanceada para a reação de precipitação é: 

Mg(N0 3 ),(aç) + 2NaOH(uç) * Mg(OH)-,(s) + 2NaNOj(<rç) 


[4.5] 
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Reações de dupla troca (metáteses) 1 

Observe na Equação 4.5 que os cátions nos dois reagentes trocam âníons — o Mg ' termina com o OIT e o Na 
termina com o NO,‘. As fórmulas químicas dos produtos são baseadas nas cargas dos ions — são necessários dois 
ions OH para produzir um composto neutro com o Mg‘* e um NO, para produzir um composto neutro com o Na*. 
(Seção 2.7) A equação só pode ser balanceada depois da determinação das fórmulas químicas dos produtos. 

As reações nas quais ions positivos e negativos parecem trocar contra-íons obedecem à seguinte equação geral: 

AX + BY » AY + BX [4.61 

Exempla: AgN0 3 («j) + KCI(aq) » AgCI(s) + KNO,(t7/j) 

Tais reações são conhecidas como reações de dupla troca, ou reações de metálese. Reações de precipitação 
obedecem a esse padrão, bem como muitas reações ácido-base, como veremos na Seção 4.3. 

COMO FAZER 4.3 

(a) Determine qual o precipitado que se forma quando as soluções de BaCl. e K-SO, são misturadas, (b) Escreva a 
equação química balanceada para a reação. 

Solução 

Análise: dados dois reagentes iónicos. pede-se determinar o produto insolúvel que eles formam. 

Planejamento: precisamos anotar os Ions presentes nos reagentes e trocar os ànions entre us dois cátions. Depois de 
escritas as fórmulas químicas para esses produtos, podemos usar a Tabela 4.1 para determinar qual é insolúvel em 
água. Conhecer os produtos também nos permite escrever a equação balanceada para a reação. 

Resolução: la) Os reagentes contêm os ions Ba'\ Cl . K* e SO," . Se trocamos os ánions teremos BaSQ, e KC1. De acordo 
com a Tabela 4. 1, a maioria dos compostos de SO, 1 é solúvel, mas a de Ba 3, não é. Logo, BaS0 4 é insolúvel e precipitará 
da solução. O KC1, ao contrário, é solúvel. 

(b) Do item (a) sabemos as fórmulas químicas dos produtos, BaS0 4 e KC1. A equação balanceada mostrando as fases é 

BaCUÍarj) + lÇSO>j) * BaSO.Ís) + 2KCI(.iç) 

PRATIQUE 

(a) Qual o composto que precipita quando as soluções de Fe 3 (SO t ), e LiOH são misturadas? (b) Escreva uma equação 
balanceada para a reação, (c) Misturando as soluções de Ba(NO,) ; e KOH, haverá formação de precipitado? 

Respostas: (a) Fe|OH) n ; (b) Fe.(50 4 ),(aç) + 6IJOH(aç) * 2Fe(OH),(s) + 3Li-S0 4 (i7íf); (c) não (ambos os produtos 

possíveis são solúveis em água). 


Equações iónicas 

Ao escrever equações químicas para reações em solução aquosa, é util indicar explicitamente se as substâncias 
dissolvidas estão presentes na maior parte como ions ou como moléculas. Vamos considerar a reação de precipita- 
ção entre PbfNJOj, e 2K1, mostrada anteriormente na Figura 4.4: 

Pb(NO, ),(«</) + 2Kl(r?íj) . Pbl 2 (s) + 2KNO.,(/?q) 

Uma equação escrita dessa forma, mostrando as tòrmulas químicas completas dos reagentes e produtos, é cha- 
mada equação molecular porque mostra as fórmulas químicas dos reagentes e produtos sem indicar seu caráter 
iòníco. Como Pb(NO,),, KJ e KNO , são todos compostos iónicos solúveis e. portanto, eletróütos fortes, podemos 
escrever a equação química para indicar expliritamente os ions que estão em soluçâo; 

Pb - (aq) f 2NO, (fl< 7 ) + 2lC(aq) + 2r(aq) » Pbl,(>) + 2 K'(nq) + [4.7] 

Uma equação escrita dessa forma, com todos os eletrólitos fortes solúveis mostrados como ions, é conhecida 
como equação iônica completa. 

Observe que os K* (aq) e NO,~(uç) aparecem dos dois lados da Equação 4.7. Os ions que aparecem em formas idên- 
ticas, juntos tanto dos reagentes quanto dos produtos de uma reação iônica completa, são chamados ions espectado- 
res. Eles estão presentes, mas não têm papel direto na reação. Quando os ions espectadores são omitidos na equação 
(eles cancelam-se como grandezas algébricas), dizemos que temos a equação iônica simplificada: 

Pb-'(riq) f 2T*(fl<j) » PbL(s) [4.8] 


1 Palavra de origem grega que significa 'troca'. 
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Uma equação iònica simplificada inclui apenas os ions e moléculas envolv idos diretamente na reação. A carga 
a reação é conservada; logo, a soma das cargas dos ions deve ser a mesma em ambos os lados de uma equação iõ- 
íca simplificada e balanceada. Yesse caso, somando a carga 2+ do cãtion com as duas cargas 1- dos ãnions, obte- 
rios zero, a carga do produto eletricamente neutro. Sc todos os ri ms cm uma eijuaçâo iõuica completa são espectadores , 
:<lo ocorre reação. 

As equações iònicas simplificadas são muito utilizadas para ilustrar as similaridades entre um grande número 
: e reações env olvendo eletrólítos. Por exemplo, a Equação 4.8 expressa a característica essencial de uma reação de 
precipitação entre quaisquer eletrólítos fortes contendo Pb ' e I : os ions Pb*'(iiq) e Harj) combinam-se para formar 
m precipitado de Pbl,. Portanto, uma equação iònica simplificada demonslTa que mais de um conjunto de rea- 
centes pode levar à mesma reação simplificada. A equação completa, porém, identifica os reagentes reais que par- 
idpam da reação. 

As equações iónicas simplificadas também indicam que o comportamento 
:e uma solução de eletrúlito depende dos vários tipos de ions que ela contém. 

-oluções aquosas de Kl e Mgl : , por exemplo, compartilham várias similarida- 
ies químicas porque ambas contêm ions I . Cada espécie de ion tem suas pró- 
- rias características que diferem muito das dos átomos que lhe deram origem. 

Os seguintes passos resumem o procedimento para escrever equações ió- 
vicas simplificadas: 

1. Escreva a equação molecular balanceada para a reação. 

2. Reescreva a equação para mostrar os ions que se formam em solução quando cada eletrólito lortc solúvel 
se dissoda ou se ioniza nos seus íons constituintes. Apenas eletrólítos fortes dissolmdos em solução aquosa são es- 
critos na forma iònica. 

3. Identifique e cancele os íons espectadores. 

COMO FAZER 4.4 

Escreva a equação iònica simplificada para a reação de precipitação que ocorre quando as soluções de cloreto de cálcio 
e carbonato de sódio são misturadas. 

Solução 

Analise: objetivo t: escrever tuna equação iònica simplificada para uma reação de precipitação, dados os nomes dos re- 
agentes presentes na solução. 

Planejamento: precisamos primeiro escrever as fórmulas químicas dos reagentes e produtos para determinar quais 
são os produtos insolúveis Escrevemos e balanceamos a equação molecular. Em seguida, escrevemos cada eletrólito 
forte solúvel como tons separados para obter a equação iònica completa. Finalmente, eliminamos os ions espectadores 
para obter a equação iònica simplificada. 

Resolução: o cloreto de cálcio é composto de ions cálcio, Ca*', e ions cloreto. Cl ; consequentemente uma solução 
aquosa da substancia é CaCI ; («ç). O carbonato de cálcio é composto de ions Na ' e tons CO, ; portanto uma solução 
do composto é Na ; CO .(aç). Nas equações moleculares de reações de precipitação, ãnions e cátions parecem trocar de 
contra ions. Assim, colocamos Ca*' e CO,*' juntos para dar CaCO„ eNa'eCT juntos para dar NaG. De acordo com as 
regras de solubilidade rui Tabela 4.1, CaCO, é insolúvel e NaCI, solúvel. A equação balanceada é 

CaCÇúiç) + Na.CO,(m;) ► CaCO,(s) + 2NaCl(ntj) 

Em uma equação iònica completa, apenas os eletrólítos fortes solúveis (como compostos iõnicos solúveis) são escri- 
tos como ions separados. Como a designação {nq) lembra-nos, CaCl : , Na_.CO, e NaCI estão todos dissolvidos em solu- 
ção. Além disso, são eletròlitos fortes. CaCO, õ um composto iônico, mas não é solúvel. Não escrevemos a fórmula de 
nenhum composto insolúvel na forma de seus íons componentes. Portanto, a equação iònica completa e 

Ca*'(ai 7 ) 2 CV(aq) > 2Na'(oç) * CO, 1 (aq) » CaCO,(s) + 2 Na (nq) + 2Cr(í?íj) 

Cl e Na são ions espectadores. Cancelando-os, obtemos a seguinte equação iònica simplificada: 

Ca’ (aç) • CO,* {aq) * CaCO,(s) 

Conferência: podemos conferir o resultado vendo se tanto os elementos quanto a carga elétrica estão balanceados 
Cada lado tem 1 Ca, 1 C e 3 O, e a carga líquida em cada lado é igual a 0. 

Comentário: se nenhum dos íons em uma equação é removido da solução ou modificado de algum modo, todos serão 
Ions espectadores e a reação não ocorrerá. 

PRATIQUE 

Escreva a equação iònica balanceada para a reação de precipitação que ocorre quando as soluções aquosas de nitrato 
de prata e fosfato de potássio são misturadas. 

Resposta: 3 Ag' (aq) 4 PO,' (aq) ► Ag,PO,(s) 




ATIVIDADE 

Escrevendo reações iònicas 
simplificadas 


no 
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Figura 4.5 Alguns ácidos 
(esquerda) e bases (direita) comuns 
encontrados em produtos 
domésticos. 



HC1 



HNQ, 



HQH-,0, 


ANIMAÇÕES 

Introdução aos ácidos aquosos. 
Introdução às bases aquosas 



Figura 4.6 Uma molécula de HjO 
age como doadora de próton 
(ácido), e NHj, como receptor de 
prótons (base). Apenas uma parte 
do NHj reage com H 2 0; NHj é um 
eletrólito fraco. 



4.3 Reações ácido-base 


Muitos ácidos e bases são substâncias industriais e domésticas (Figtv* 
4.5), alguns deles importantes componentes dos líquidos biológicos. O ádd 
clorídrico, por exemplo, é não só um importante produto químico industria; 
mas também o principal constituinte do suco gástrico dn estômago. Os ádd< * 
e bases são eletrólitos comuns. 

Ácidos 

Ácidos são substâncias que se ionizam em soluções aquosas para form c r 
ions hidrogênio, aumentando a concentração de ions H'(a< 7 ). Uma vez que 
átomo de hidrogênio possui apenas um elétron, H' é simplesmente um pròtor 
Portanto, os ácidos são comumente chamados doadores dc prótons. Os mode- 
los moleculares de três ácidos comuns, HCI, HNO, e HC ; H 7 0 : , estão mostre 
dos na margem. 

As moléculas de diferentes ácidos podem ser ionizadas, produzindo dife- 
rentes números de ions H'. Tanto HCI como HNO, são ácidos monoprõlicos, o* 
quais produzem um FT por molécula de ácido. O ácido sulhirico, RSO„ ê urr 
ácido diprótico, o que produz dois H' por molécula dc ácido. A ionização d. 
HjSOj e outros ácidos dipróticos acontecem em duas etapas: 

HjSOjíflíj) » fT(n</) + US0 4 (nq) [4.9] 

HSO/(r?</) + SO/ (utj) [4. 1Ü| 

Apesar de 1 IjSO, ser um eletrólito forte, apenas a primeira ionização é 
completa. Portanto, soluções aquosas de áddo sulhirico contêm uma mistur. 
de H><7), HSO, ( aq ) e SO?~(aq). 

Bases 

Bases são substâncias que aceitam (reagem com) ions H\ Elas produzem 
ions hidróxido (OH~) quando dissolvidos em água. Compostos iônicos de hi- 
dróxidos, como NaOH, KOH e Ca(OH),, estão entre as bases mais comuns 
Quando dissolvidos em água, dissociam-se em seus ions componentes, intro- 
duzindo íons Of-T na solução. 

Compostos que não contêm ions OH podem também ser bases. Por 
exemplo, a amónia (NHJ é uma base comum. Quando adicionada à água, acei- 
ta um íon H‘ da molécula de água e, consequentemente, produz um íon OH 
(Figura 4.6): 

NHj(aíj) + H,0(f) NH/(«<7) + OH (nq) [4. 1 1 ] 

Como apenas uma pequena fração de NR, (aproximadamente 1%) forma 
ions NH,’ e OH', a amónia é um eletrólito fraco. 

Ácidos e bases fortes e fracos 

Os ácidos e bases que são eletrólitos fortes (completamente ionizados em 
solução) são chamados ácidos fortes e bases furtes. Os que são eletrólitos fra- 
cos (parcialmente ionizados) são chamados ácidos fracos e bases fracas 
Os ácidos fortes são mais reativos do que os fracos quando a reatividade de- 
pende tão-somente da concentração de H*(íh/). Entretanto, a reatividade de 
um ácido pode depender tanto do ãnion quanto do H*(ímj), Por exemplo, áddo 
fluorídrico (HF) é um áddo fraco (apenas parcialmente ionizado em solução 
aquosa), mas é muito reativo e ataca vigorosamente muitas substándas, inclu- 
sive o vidro. Essa reatividade deve-se à ação combinada de H‘(mj) e F (nq). 

A Tabela 4.2 reladona os áddos e bases fortes mais comuns. Você deve 
memorizá-los. À medida que examinar a tabela, observe primeiro que alguns 
dos ácidos mais comuns, como por exemplo HCI, HNO, e H : S0 4 , são fortes. 
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- cundt) lugar, três dos ácidos mais fortes resultam da combinaçáo de um átomo de hidrogênio e um átomo de 
cériio. (Entretanto, HF é um ácido fraco.) Em terceiro, a lista de ácidos fortes é muito pequena. A maioria dos 
s é fraca. Em quarto lugar, as únicas bases fortes comuns são os hidróxidos de Li', Na", K , Rb' e Cs' (os metais 
nos, grupo 1 A) eos hidróxidos de Ca'*, Sr 3 * e Ba 1 * (os metais alcalinos terrosos mais pesados, grupo 2A). Esses 
-» s hidróxidos metálicos solúveis mais comuns. A maioria dos outros hidróxidos metálicos é insolúvel em 
. . A base fraca mais comum é NH V que reage com água para formar íons OH* (Equação 4.11). 


I "4BELA 4,2 Ácidos e bases fortes comuns 

idos fortes 

Bases fortes 

1 ridrico, HC1 
-nidrico, HBr 
• drico. Hl 
rico, HC1C\ 
rsclórico, HCIO, 
~ico, HNO, 

- -.rúrico, H,SO, 

Hidróxidos dos metais do grupo 1 A (LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH) 
Hidróxidos dos metais mais pesados do grupo 2A (Ca(OH)., Sr (OH)., Ba(OH),) 


COMO FAZER 4.5 

Os seguintes diagramas representam soluções aquosas de três ácidos (HX, HY e HZ) com as moléculas de água omiti- 
das por questões de clareza. Coloque-os em ordem decrescente de força ácida. 



HY 


HZ 




Solução O ácido mais forte é o que apresenta mais ions H’ e menos moléculas de ácido nào dissociadas em solução 
Matura Imente, a ordem é HY > HZ > HX. HY é um ácido forte porque está totalmente ionizado (não existem moléculas 
de HY em solução), enquanto os outros, HX e HY, são ácidos fracos, cujas soluções consistem de uma mistura de 
moléculas e íons. 

PRATIQUE 

Imagine um diagrama mostrando dez ions Na* e dez íonsOFT. Se essa solução fosse misturada com a de HY mostrada 
na figura acima, como seria o diagrama que representa a solução depois de uma possível reação? (Os ions H* reagirão 
com os íons OIT para formar H.Ô.) 

Resposta: o diagrama final mostrará dez ions Na , dois tons OH , oito íons Y~ e oito moléculas de H,0. 


ontificando eletrólitos fortes e fracos 

Se lembrarmos dos ácidos e bases fortes comuns (Tabela 4.2) e também de 
\*Hj é uma base fraca, podemos fazer previsões razoáveis sobre o com- 
«riamento eletrolítico de um grande número de substâncias solúveis em 
. a. A Tabela 4.3 resume nossas observações sobre eletrólitos. Para classifi- 
ama substância solúvel como eletrólito forte, eletrólito fraco ou não-eletrólito, basta olhar a primeira coluna da 
3 :--la de cima para baixo e, depois, a linha correspondente. Primeiro nos perguntamos se a substância é iónica ou 
lecular. Se for iónica, é um eletrólito forte. Se for molecular, perguntamos se é um ácido. 5e é um ácido, coníia- 
- na lista memorizada da Tabela 4.2 para determinar se é um eletrólilo forte ou fraco. Se um ácido não está rela- 
_ iado na Tabela 4.2, provavelmente é um eletrólito fraco. Por exemplo, H^PO,, H,SO. e HC.H.O. não estão 


% 


ATIVIDADE 

Ácidos fortes 
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relacionados na Tabela 4.2 e são ácidos fracos. NH, é a única base fraca que abordaremos neste capitulo. (Existe - 
compostos chamados aminas que são relacionados com NH, e também são bases moleculares, mas nlo serão ab 
dados antes do Capítulo 16.) Finalmente, qualquer substância molecular que encontrarmos, neste capitulo. - 
não seja ácido ou NH, fatalmente será um não-eletrólito. 


I TABELA 4.3 

Resumo do comporia meti lo elelrolitico de compostos iõnicos solúveis e moleculares comuns 



Eletrólito forte 

Eletrólito fraco 

Não-eletrólito 


lõnico 

Molecular 

Todos 

Ácidos fortes 
(ver Tabela 42) 

Nenhum 

Áridos fracos - (H.,.) 
Bases fracas (NHJ 

Nenhum 

Todos os outros compostos 



COMO FAZER 4.6 

Classifique cada uma das seguintes substâncias dissolvidas como eletrólito forte, eletrólito froco ou não-eletmlit 
CaCU, HNO v CjHcOH (etanol), HCHO ; (ácido fórmico) e KOH. 

Solução 

Análise: dadas várias formulas químicas, pede-se classificar cada uma das substâncias como eletrólito forte, eletróli; 
fraco ou não-eletrólito. 

Planejamento: o caminho que escolhemos está detalhado na Tabela 4.3. Podemos determinar se uma substância é ’■ - 
nica ou molecular baseados em sua composição. Como rimos na Seção 2.7, a maior parte dos compostos iônicos qu 
encontramos no texto é constituída tanto de metal como de não- metal, enquanto a maioria dos compostos molecuL 
res é constituída apenas por não-metais. 

Resolução: dois compostos se encaixam nesse crilério para compostos iônicosi CaCU e KOH. Ambos são eletrólhi 
fortes. Os três compostos restantes são moleculares. Dois, HNO, e HCHO : , são ácidos. O ácido nítrico, HNO-, é un 
árido torte comum (eletrólito forte), como mostrado na Tabela 4.2. Como a maioria dos ácidos é fraca, a melhor sup 
sição seria de que HCHO, é um árido fraco (eletrólito fraco). Isso esta correto. O composto molecular que resu 
CH^OH. não é árido nem base. portanto, é não-eletrólito. 

Comentário: apesar de CjH,OH ter um grupo OH, ele não é um hidróxido metálico; logo, não é uma base. Ê.ina • 
acertadamente, membro de uma classe de compostos orgânicos que têm ligações C — OH conhecida como alcon,- 

ac (Seção 2.4). 

PRATIQUE 

Considere as soluções nas quais 0,1 mol de cada um dos seguintes compostos é dissolvido em 1 L de água: Ca(NO 
(nitrato de cálcio), C„H i: 0 # (glicose), NaC,H,0. (acetato de sódio) e HC J4,0 : (ácido acético). Coloque as soluções etr 
ordem crescente de candutividade elétrica, baseado no principio de que quanto maior o número de íons em soluçai 
maior a conduthidade 

Resposta: C,H,_.0,, (não-eletrólito) < HC ; H,0. (eletrólito fraco, existindo principalmente na forma de moléculas cotr- 
poucas ions) < NaC : H,0. (eletrólito forte que fornece dois fons, Na ' e C,H ,0 : ") < Ca (NO,), (eletrólito forte que fomec 
três íons, Ca : ‘ e 2NÒ } ) 


Reações de neutralização e sais 

As soluções de ácidos e bases têm propriedades muito diferentes. Os ácidos têm sabor azedo, enquanto as b 
ses, sabor amargo''. Os ácidos podem mudar a cor de certos corantes de maneira peculiar, diferentemente do efeit 
de uma base (Figura 4.7). O corante conhecido como tomassol, por exemplo, muda de azul para vermelho na pr» 
sença de um ácido, e de vermelho para a 2 ul na presença de uma base. .Além disso, soluções ácidas e básicas dife- 
rem nas propriedades químicas em vários aspectos, que exploraremos neste e em capítulos posteriores. 

Quando uma solução de um ácido e a de uma base são misturadas, ocorre uma reação de neutralizaçãc 
Os produtos da reação não têm características de soluções ácidas nem de soluções básicas. Por exemplo, quando 
ácido clorídrico é misturado a uma solução de hidróxido de sódio, a seguinte reação ocorre: 


2 Provar soluções químicas não è urna boa pratica. Entretanto, todos nós já experimentamos ácidos, como por exemplo ádd 
ascórbico (vitamina C), árido acetüsalirilicn (aspirina), e árido cítrico (em frutas cítricas), e estamos acostumados com seu sal*, 
azedo característico. Sabões, que são básicos, têm o sabor amargo característico das soluções de base. 
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I lCl(flt/) + Nai H 
(ácido) (base) 


H 0(0 + NaCl((J< 7 ) 
(água) (sal) 


[4.12] 


A água e o sal de cozinha, NaCl, sáo os produtos da reação. Por analogia a 
■-‘ssa reação, o termo sal significa qualquer composto iônico cujo cátion vem de 
.mia base (por exemplo, Na' de NaOH) e cujo ánion vem de um ácido (por 
\emplo, CP de HC1). Em geral, uma reação de neutralização entre um ácido e um 
tidróxido metálico produz água e sal. 

Uma vez que HC1, NaOH e NaCl são todos eletrólitos fortes solúveis, 
i equação iônica completa associada com a Equação 4.12 é 

( aq ) + Cl'(rt< 7 ) + Na(aq) + OH (aq) ► H.O(/) + Na*(mj) + CV(aq) [4.13] 

Conseqüentemente, a equação iônica simplificada é 

H (aq) + OH (aq) » 1 1 0(1) [4.141 


li 





Figura 4 J O indicador ácido-base 
azul de bromotimol é azul em 
soluções básicas e amarelo em 
soluções ácidas. O frasco da 
esquerda mostra o indicador na 
presença de uma base, amónia 
aquosa (rotulado como hidróxido 
de amónio). O frasco da direita 
mostra o indicador em presença de 
ácido clorídrico, HO. 


A Equação 4.14 resume a característica principal da reação de neutraliza- 
ção entre um ácido forte e uma base forte: os ions H‘(o<f) e OH'(mj) combi- 
nam-se para formar H.O. 

A Figura 4.8 mostra a reação entre o ácido clorídrico e outra base, Mg(OH),, o qual é insolúvel em água. Uma 
suspensão branca leitosa de Mg(OH) : , chamada leite de magnésia, pode ser vista dissolvendo-se à medida que a 
reação de neutralização ocorre: 


- nação molecular: Mg(OH),(s) + 2HG(oq) * MgCl,(a< 7 ) + 2H -G(f) 14.15] 

Lsuaçâo iônica simplificada: Mg(OH) 2 (s) + 21 1 (aq) ► Mg*’(a<j) + 2H 0(1) [4.16] 

Observe que os íons OIT (dessa vez em um reagente sólido) e os íons H' combinam-se para formar H,0. Uma 
que os íons trocam de contra-íons, as reações de neutralização entre ácidos e hidróxidos metálicos são também 
rações de metátese. 





(a) (b) (c) 

Figura 4.8 (a) O leite de magnésia é uma suspensão de hidróxido de magnésio, Mg(OH),(s). em água. (b) O hidróxido de 
- agnésio dissolve-se com a adição de ácido clorídrico, HCI(oq). (c) A solução transparente final contém MgCU(og), 
mostrado na Equação 4.15. 


COMO FAZER 4.7 

(a) Escrev a umn equação química completa e balanceada para a reação entre soluções aquosas de ácido acético 
(HCjH.O.) e hidróxido de bário (Ba(OH),). (b) Escreva a equação iônica simplificada para essa reação. 
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Solução 

Analise: dadas as fórmulas químicas para um ácido e uma base, pede-se escrever a equação química balanceada e a 
equação química simplificada para sua reação de neutralização 

Planejamento: como a Equação 4.12 e a trase em itálico que a segue indicam, reações de neutralização formam dois 
produtos, HjO e um sal. Examinemos o cátion da base e o ãnion do ácido para determinar a composição do sal. 

Resolução: (a) O sal conterá o cátion da base (Ba *) e o ãnion do ácido (C,HjO, )• Portanto, a fórmula do sal é 
Ba(CH,0 2 ) 3 . De acorda com as regras de solubilidade na Tabela 4.1 , esse composto é solúvel. A equação não-balanceada 
para a reação de neutralização é: 

HCHAOrç) + Ba(OH),(flç) * H,O(0 + Ba(C.H,0 ; )A?) 

Para balancear a equação, devemos fornecer duas moléculas de HCjHjQ, para produzir dois ions C,H,CV e prover 
dois ions H‘ necessários para combinar com os dois ions OH da base. A equação balanceada è: 

2HC 2 H£> : (aq) + Ba(OHk(. 7 ç) ► 2H,0</) + Ba(C,H, 0 : M‘ l ‘?> 

(bl Para escrever a equação iõnica, devemos determinar se cada composto solúvel em soluções aquosas é um eletrólito 
forte ou não. O HC,H,0-, é um eletrólito fraco (ácido fraco), Ba(OH) : é um eletrólito forte e Ba(C,H/3,) 1 também é um 
eletrólito forte. Portanto, a equação iõnica completa é: 

2HCHjP 2 («f) + Ba :, (aq) + 20H (aq) » 2H,0(i) + Ba : *(m 7 ) + 2CjHA'(«?) 

Eliminando os ions espectadores, obtêm -se: 

2HC J HA(aq) - 20H (aq) » 2H,0(/) -*- 2C.H 3 0 3 ( a< ?) 

Simplificando os coeficientes, obtemos a equação iõnica simplificada: 

HCH ,0 2 (aq) + Ot-T(aç) » H..O(/) + CjH,0,(íK)) 

Conferência: podemos determinar se a equação molecular está corretamente balanceada contando o número de áto- 
mos de cada tipo em ambos os lados da seta. (Existem dez H, seis O, quatro C e um Ba de cada lado.) Geralmente é 
mais fácil conferir as equações contando grupos: existem dois grupos C,H,0 ; , bem como um Ba e quatro átomos de H 
adicionais e 2 átomos de O adicionais de cada lado da equação. A equação iõnica simplificada confere porque os nú- 
meros de elementos de cada tipo e as cargas líquidas são as mesmas em ambos os lados da equação. 

PRATIQUE 

(a) Escreva uma equação balanceada para a reação de ácido carbônico (H,CO,) e hidróxido de potássio (KOH). 

(b) Escreva a equação iõnica simplificada para essa reação. 

Rraposta: (a) HjCOj(*f) + 2KOH(«?) » 2H,0(/) ♦ KjCO,(flq); (b) H,C0 3 (aç> * 20H(aq) ► 2H,O(0 + CO,’ (aq) 

(HjCO, é um eletrólito fraco, enquanto KOH e K.CO, são eletrólitos fortes). 


Reações ácido-base com formaçao de gás 

Existem muitas bases além do OH" que reagem com o PT para formar compostos moleculares. Duas destas, 
que podem ser encontradas em laboratório, são o ion sulfeto e o íon carbonato. Esses dois ânions reagem com ári- 
dos para formar gases que têm baixas solubilidades em água. O sulfeto de hidrogênio (HjS), a substância que dá 
aos ovos podres seu cheiro pútrido, forma-se quando um ácido como HCl(nq) reage com um sulfeto metálico como 
Na,S: 

Equação molecular: 21 Ci(aq) + Na 2 ^(aq) ► + 2NaCl(/iq) [4.17] 

Equação iõnica balanceada: 21 1 (aq) + S (aq) » H ^(g) [4.18] 

Os carbonatos e os bicarbonatos reagem com ácidos para formar gás CO,. A reação de CO , ' ou HCO, com um 
ácido produz primeiro o ácido carbónico (H,C0 3 ). Por exemplo, quando ácido clorídrico é adicionado ao bicarbo- 
nato de sódio, ocorre a seguinte reação: 

• lCl(fl<)) + Na 1 1C( 1 (aq) * NaCl(/wj) + I U t ' (aq) [4.19] 

O árido carbônico é instável; se presente em solução em concentrações suficientes, decompõe-se para formar 
CO„ que escapa da solução como um gás. 

H,CO,(íi(7) * H,0 (/) + C0 2 (g) [4.201 

A decomposição de H,CO, produz bolhas de gás CO : , como mostrado na Figura 4.9. A reação total está resu- 
mida nas seguintes equações: 
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_ iif ão molecular: 

Clftiíj) + Nal ICO ( aq ) NaC\(aq) + H 0(1) + CO (g) [4.21 ] 

cão iônica simplificada: 

aq) + HCO (aq)' *H.O(/)+CO(s) [4.22] 

Tanto NaHCO, quanto Na : CQ, são usados como neutralizadores ácidos 
derramamentos de ácidos. O sal bicarbonato ou carbonato é adicionado ate 
- a efervescência causada pela formação do CQ : (g) pare. Algumas vezes 
arbonato de sódio é usado como antiáddo para aliviar distúrbios estoma- 
-. Nesse caso, o HCO,' reage com o áddo do estômago para formar CO : (g). 
-rervcscência que ocorre quando comprimidos de Alka-Seltzer são adicio- 
ã água deve-se à reação de bicarbonato de sódio e ácido cítrico. 



A química no trabalho 


Antiácidos 



Figura 4.9 Os carbonatos reagem 
com ácidos para formar o gás 
dióxido de carbono. Aqui o NaHCO, 
(sólido branco) reage com ácido 
clorídrico; as bolhas contém C0 2 . 


□ estômago produz dddos para ajudar na digestão dos ali- 
--ntos. Esses ácidos, os quais incluem ácido clorídrico, con- 
m aproximadamente 0,1 mol de H* por litro de solução, 
estômago e o trato digestivo sáo normalmente protegidos 
_ - efeitos corrosivos do ácido estomacal por um reveshmen- 
mucoso Entretanto, podem se desenvolver buracos nesse 
•vestimenta, permitindo que o árido ataque o ferido subja- 
:nte, causando lesões dolorosas. Esses buracos, conhecidos 
•mo úlceras, podem ser causados pola secreção de ácido em 
■.cesso ou por uma fraqueza do revestimento digestivo. Estu- 
- recentes indicam, entretanto, que muitas úlceras são cau- 



£ igura4.10 Antiácidos e Inibidores ácidos são 
medicamentos comuns que podem ser vendidos sem 
rescoção médica. Tagamet HB' e Pepcid AC 4 são inibidores 
3e ácidos e os demais produtos são antiácidos. 


sadas por infecções baeterianas. Entre 1 0 e 20% dos norte-ame- 
ricanos sofrem de úlcera em algum período de suas vidas e 
muitos outros experimentam indigestões ocasionais ou azia 
devido ao uso ocasional de áridas digestivos. 

Podemos tratar o problema do excesso de ácido estomacal 
de dois modos simples: ( 1 ) removendo o excesso de árido ou (2) 
diminuindo a produção de áddo As substâncias que removem 
o exressn de árido são chamadas antiáádos, enquanto as que di- 
minuem a produção de áridos são chamadas inibidores de ácidos. 
A Figura 4.10 mostra vários medicamentos comuns dos dois ti- 
pos que podem ser vendidas sem receita médica. 

Os antiácidos sâo bases simples que neutralizam ácidos. 
Sua capacidade de neutralização sc deve aos fons hidróxi- 
do, carbonato ou bicarbonato que eles contém A Tabela 4.4 
relaciona os princípios ativos de alguns antiácidos. 

A mais nova geração de medicamentos contra úlcera, 
como Tagamet e Zantac*, é inibidora de ácidas. Eles agem 
nas células produtoras de árido no revestimento do estôma- 
go. Desse modo, os medicamentos que controlam o árido 
não podem ser vendidos sem prescrição médica. 


I TARELA 4 Akjuns antiácidos comuns 

Nome comercial 

Agentes neutralizadores 
de ácidos 

Alka-Seltzer 

NaHCO, 

Amphojel 

AI(OH), 

Di-Gel* 

Mg(OH) : e CaCO, 

Leite de magnésia 

MgíOH), 

Maalox 

Mg(OH). e Al(OH), 

Mylanta 

Mg(OH), e Al(OH), 

Rolaids 

NaAl(OH),CO, 

Tums' 

CaCO, 


-.4 Reações de oxirredução 


Em reações de precipitação, cátions e ánions se unem para formar um composto iônico insolúvel. Em reações 
- e neutralização, ions H ' e ions OH' se unem para formar moléculas de H : 0. Consideremos agora um terceiro tipo 
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importante de reação na qual elétrons são transferidos entre a-agentes. E>^.l 
reações são chamadas reações de oxirredução. ou redox. 

Oxidação e redução 

A corrosão do ierro (ferrugem ) e de outros metais, como terminais de ba 
na automotiva, são processos comuns. O que chamamos de corrosão é a com er 
são de um metal em composto metálico por uma reação entre u metal e algum; 
substância em seu ambiente. Ferrugem envolve a reação do oxigênio com 
ferro na presença de água. A corrosão mostrada na Figura 4.1 1 resulta da rts. 
cão do ácido da bateria (H,SOJ com o metal da braçadeira. 

Quando um metal sofre corrosão, ele perde elétrons e forma cátions. I' - 
exemplo, o caldo é atacado vigorosamenle por ácidos para formar tons cálc 
(Ca 3 *): 

Ca(s) + 2IT (aij) ► Cí\ 2 '(aq) + H,(.ç) (43 

Quando um átomo, ion ou molécula se toma mais positivamente carrega 
do (isto é, quando perde elétrons), dizemos que ele foi oxidado. A perda de cif 
trons por uma substância è chamada oxidação. Portanto, Ca, que não tem carga 
oxidado (sofre oxidação) na Equação 4.23, formando Ca’\ 

O termo oxidação é usado porque as primeiras reações desse tipo a se 
completamenle estudadas foram reações com oxigênio. Muitos metais reagem dirctamente com o O, no ar par 
formar óxidos metálicos. Nessas reações, o metal perde elétrons para o oxigénio, formando um composto iônico d- 
ion melálico e ion óxido Por exemplo, quando o cálcio metálico é exposto ao ar, a superfície metálica brilhante d 
metal embaça à medida que CaO se forma: 

2Ca(s) ♦ 0 2 (g) . 2CaO(f) [4.24! 

Conforme Ca vai sendo oxidado na Equação 4.24, o oxigênio é transf orma- 
do da forma O, neutro para duis ions O 3 Quando um átomo, ion ou molécul 
se toma mais negativamente carregado (ganha eletrons), dizemos que ele é re- 
duzido. O ganho de elétrons por uma substância c chamado redução. Quando uir 
reagente perde elétrons, outro tem de ganhá-los, a oxidação de uma substnnci 
e sempre acompanhada pela redução de outra, já que elétrons são transféridi - 
entre elas, como mostrado na Figura 4.12. 

Números de oxidação 

Antes que possamos identificar devidamente uma reação de oxirreduçãi 
devemos obter uma forma de nos manter informados sobre os elétrons ganho- 
pela substância reduzida e sobre os perdidos pela substância oxidada. O con- 
ceito de números de oxidação (também chamado estados de oxidação) foi desen- 
volvido visando ser uma maneira simples de informação sobre os elétrons eir 
reaçòes. O númeru de uxidaçáu de um átomo em uma substância é a carga rea 
do átomo se ele for um ion monoatúmico; de outra torma. é a carga hipotética assinalada ao átomo usando um con- 
junto de regras. A oxidação ocorre quando há aumento no número de oxidação; a redução, quando há diminuiçãi 
no número de oxidação. 

Usamos as seguintes regras para assinalar números de oxidação: 

1. Para um átomo na sua forma clemcntaro número de oxidação é sempre zero. Assim, cada átomo de H na molécu- 
la de H, tem um número de oxidação igual a ü, e cada átomo de P na molécula de P, tem um número de oxi- 
dação igual a U. 

2. Para qualquer ion monaatõmico o número de oxidação c igual à carga do ion. Dessa forma, K‘ tem número de oxi- 
dação de + 1, S' tem um estado de oxidação de -2 e assim por dianle. Os íons dos metais alcalinos (grupo 
1 A) sempre têm carga 1+ em seus compostos. Do mesmo modo, os metais alcalinos terrosos (grupo 2A) são 
sempre +2 e o alumínio (grupo 3A) é sempre +3 em seus compostos. (Ao escrever números de oxidação, 
colocaremos o sinal antes do número para distmgui-los das cargas elelrònicas reais, que acompanhará o 
número primeiro.) 

3. Geralmente os não-metais têm número de oxidação negativo, apesar de algumas vozes serem positivos: 



Substànda 

oxida 

(perde 

elétron) 


Substância 
reduz 
(gani ia 
elétron) 


Figura 4.1 2 A oxidação é a perda 
de elétrons pela substância; a 
redução ê o ganho de elétrons por 
ela. A oxidação de uma substância 
sempre é acompanhada pela 
redução de outra. 



Figura 4.11 A corrosão nos 
terminais de uma bateria, causada 
pelo ataque ao metal, provocada 
pelo ácido sultürico. 


£ 


ANIMAÇÕES 

Reações de Oxirredução; parte I, 
Reações de Oxirredução; parte II 
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(a) O número de oxidação do oxigênio normalmente ê -2 tanto em com- i* atividade 

postos iónicos como moleculares. A principal exceção é nos compos- jF Números de oxidação 

tos chamados peróxidos, que contém o íon O,'", dando a cada oxi- ' > 

génio um número de oxidação -1. 

(b) O número de oxidação do hidrogênio é +7 quando ligado a não-metais, e -1 quando ligado a metais. 

(c) O número de oxidação do flúor r -1 em todos os compostos. Os outros halogénios têm número de oxidação 
-1 na maioria dos compostos binários. Quando combinados com o oxigênio, como em oxiãnions, entre- 
tanto, têm estados de oxidação positivos. 

4. A soma dos números de oxidação de todos os átomos em um composto neutro é zero. A soma dos números de oxi- 
dação em um ion poliatômieo f igual à carga do ion. Por exemplo, no ion hidrônio, H.O‘, o número de oxida- 
ção de cada hidrogênio é +1 e de cada oxigênio é -2. A soma dos números de oxidação é3(+l) + (-2)^ +1, 
que é igual à carga liquida do íon. Essa regra è muito util para obter o número de oxidação de um átomo 
em um composto ou íon se você souber os números de oxidação de outros átomos, como ilustrado em 
"Como fazer 4.8". 


COMO FAZER 4.8 

Determine o estado de oxidação do enxofre em cada um dos seguintes itens: (a) H.S; (b) S v (c) SCL, (d) Na30,; 
(e) SO« 2 '. 

Solução (a) Quando ligado a um nào-metal, o hidrogénio tem número de oxidação +1 (regra 3b). Unta vez que a 
molécula de H.S é neutra, a soma dos números de oxidação deve ser igual a zero (regra 4). Fazendo o número de 
oxidação de S igual a v, temos 2(+l) + .t - 0. Logo, S tem número de oxidação -2. 
ib) Como essa é a forma elementar do enxofre, o número de oxidação de S é 0 (regra 1). 

(ct Dev ido a ser um composto binário, esperamos que o cloro tenha número de oxidação -1 (regra 3c). A soma dos nú- 
meros de oxidação deve ser igual a zero (regra 4). Igualando o número de oxidação de S a x. temos x + 2(-l) - 0. Conse- 
quentemente, o número de oxidação de S deve ser +2. 

(d) O sódio, um metal alcalino, sempre tem número de oxidação < 1 em seus compostos ( regra 2). O oxigênio tem seu 
mimem de oxidação comum -2 (regra 3a). Igualando o número de oxidação de S a .t, temos 2(+t) ♦ x + 3(-2) = 0. Por- 
tanto, o número de oxidação de S nesse composto é *4. 

(e) O estada de oxidação de O é -2 (regra 3a). A soma dos números de oxidação é igual a -2, a carga líquida do ion 
SO,' (regra 4). Logo, temos que x + 4 (-2) = -2. A partir dessa relação, concluímos que o número de oxidação de S 
nesse íon é -t-6. 

Esses exemplos ilustram que o numero de oxidação dê certó elemento depende do composto no qual ele aparece. 
Os numeres de oxidação do enxofre, como visto aqui, variam de -2 a +6. 

PRATIQUE 

Qual é o estado de oxidação dos elementos em destaque em cada um dos seguintes itens: (a) P-O.,; (b) NaH; (c) Cr.CL" ; 
(d) SnBr 4 ; (e) BaCL? 

Respostas: (a) +3; (b) -1} (c) +6; (d) -t 4; (e) -L 


Oxidação de melais por ácidos e sais 

Existem vários tipos de reações redox. Por exemplo, reações de combustão são reações redox porque o oxigê- 
io elementar é convertido em compostos de oxigénio. Se.: Ai > 3.2) Neste capítulo, abordaremos as reações re- 

iox entre metais e ácidos ou sais. No Capítulo 20 examinaremos tipos mais complexos de reações redox. 

A reação de um metal com um ácido ou com um sal metálico obedece ao seguinte padrão geral: 

A + BX * .a+B [4.25] 

Exemplos: /n (s) + 21 1 Br (r/ç) » ZiiBr ; (r7ç) + 

Mn(s) + Pb(NO,),(r/ç) * \fn(NO,),(nç) + Pb(s) 

Essas reações são chamadas reações de deslocamento porque o íon em solução é deslocado ou trocado pela 
oxidação de um elemento. 

Muitos metais sofrem reações de deslocamento com ácidos, produzindo sais e gás hidrogênio. Por exemplo, 
magnésio metálico reage com ácido clorídrico para formar cloreto de magnésio e gás hidrogênio (Figura 4.13). 
Para mostrar que ocorreu oxidação e redução, o número de oxidação de cada átomo é mostrado embaixo da equa- 
ção química para essa reação: 
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Química: a déncia central 



Figura 4.13 Muitos metais, 
como o magnésio mostrado aqui, 
reagem com ácidos para formar 
gás hidrogênio. As bolhas são 
produzidas peio gás hidrogênio. 


Mg(s) + 21 1C1 (aq) ► MgCl,(<rç) + FL(g) [4.26] 

I t f 

0 +1 -1 +2 -1 0 


Observe que o número de oxidação do Mg muda de 0 para +2. 0 aumento 
no número de oxidação indica que o átomo perdeu elétrons; logo, foi oxidado. 
O íon H* do ácido diminui o número de oxidação de +1 para 0, indicando que 
esse íon ganhou elétrons e com isso foi reduzido. O número de oxidação do íon 
CT permanece -1 eéum íon espectador na reação. A equação iònica simplifica- 
da é a seguinte; 

Mg(s) + 2H‘(r?<j) Mg -'(aq) + H,(#) [4.27] 

Os metais podem também ser oxidados poT soluções aquosas de vários 
sais. O ferro metálico, por exemplo, é oxidado a Fe 2 ' por soluções aquosas de 
Ni* 4 , como Ni(NOj)j(fl^): 

Equação molecular: Fe(s) + Ni(NO,),(atj) ► Fe(NOj),(/?t 7 ) + Ni(s) [4.28] 

Equação iônica simplificada: Fe(s) + Ni 2 '(flr/) *• Fe‘ (aq) + Ni(s) [4.2y] 

A oxidação do Fe para formar Fe 24 nessa reação é acompanhada pela redu- 
ção do Ni 2 a Ni. Lembre-se: sempre que uma substância é oxidada, alguma outra 
tem que ser reduzida. 


COMO FAZER 4.9 

Escreva a equação molecular e a equação iünica simplificada (ambas balanceadas) para a reação de alumínio cnm áci- 
do bromídrico. 

Solução 

Análise: devemos escrever a equação para a reação redox entre metal e ácido. 

Planejamento: os metais reagem com ácidos para formar sais e gás H r Para esc rever a equação balanceada, devemos 
escrever as fórmulas químicas para os dois reagentes e determinar a fórmula do sal. O sal è constituído pelo cdtion for- 
mado pelo metal e peio ãnion do ácido. 

Resolução: as fórmulas dos reagentes dados sáo Al e HBr. O cátion formado pelo Al é Al‘\ eo ãnion do ácido bromi- 
drico ê Br . O sal formado na reação é AI Br,. Escrevendo os reagentes e produtos para balancear a equação, a seguir 
obtém-se: 

2Al(s) + 6HBr(iíij) » 2AIBr,(oq) + 3H,(g) 

Tanto HBr quanto AlBr, são eletrólitos fortes solúveis. Portanto, a equação iônica completa é: 

2A1(«) -f (,H'(aq) + 6Br '(aq) » 2Al l *(oç) + 6Br >ç) + 3Hj(g) 

Como Br é um íon espectador, a equação iônica simplificada é: 

2Al(s) + 6H "(«,)) » 2Al u (a<7) t 3H,(y) 

Comentário: a substância oxidada é o alumfnio metálico porque seu estado de oxidação muda de 0 para +3 no cátion, 
aumentando seu número de oxidação. O H* é reduzido porque seu estado de oxidação muda de +1 para 0 no H,. 

PRATIQUE 

(a) Escreva a equação molecular e a equação iônica simplificada (ambas balanceadas) para n reação entre o magnésio e 
o sulfato de cobalto(ll). (b) Qual sofreu oxidação e qual sofreu redução na reação? 

Respostas: (a) Mg(s) + CoSO,(mj) * MgSO,(oç) + Co(s); Mg(s) + Co : '(aç) » Mg' (aij) + Co(s); (b) Mg é oxidado 

e Co 2 * é reduzido. 


Série de atividade 

Podemos determinar se um metal será oxidado por um árido ou por um sal específico? Essa é uma pergunta de 
suma importância na prática e de grande interesse químico. De acordo com a Equação 4.28, por exemplo, não seria 
sensato armazenar uma solução de nitrato de níquel em um recipiente de ferro porque a ela dissolveria o recipiente. 



Capitulo 4 Reações em soluções aquosas e estequiometria de soluções 
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..h. -ão um metal é oxidado, ele parece ser destruído à medida que reage para formar vários compostos. A oxida- 
- tensiva pode levar ao mau funcionamento das peças de mptal de maquinários ou à deterioração de estrutu- 
• - -itálicas. 

1 -íerentes metais variam na facilidade com que são oxidados. O Zn é oxidado por soluções aquosas de Cu : \ 
emplo; Ag não é. Portanto, Zn perde elétrons mais facilmente do que Ag, isto é, Zn é mais fácil de oxidar do 

«r Ag. 

ma lista de metais dispostos em ordem decrescente de facilidade de oxidação é chamada série de atividade, 
i -via 45 fornece a série de atividade em solução aquosa para a maioria dos metais comuns. O hidrogênio tam- 
- — 'tá incluído na tabela. Os metais no topo da tabela, como os alcalinos e os alcalinos terrosos, são mais facil- 
* -*e oxidados, isto é, reagem mais facilmente para formar compostos. Eles são chamados metais atiivs. Os metais 

■ tse da série de atividade, como os elementos de transição dos grupos fiB c 1B, são muito estáveis c formam 
rostos com menos facilidade. Esses metais, usados para fazer moedas e jóias, são chamados metais nobres por- 

■ presentam baixa reatividade. 


*-«ê£LA 4.5 Série de alivídade de metais em solução aquosa 
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A série de atividade pode ser usada para prev 
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FILME 

Química de oxirredução do 
estanho e do zinco 


ATIVIDADE 

Reações de precipitação, rcdox 
e neutralização 


_">■ quer metal na lista pode ser oxidado por ians do elemento abaixo dele. Por exemplo, o cobre está acima da prata na sé- 
- Portanto, o cobre metálico pode ser oxidado por íons prata, como mostrado na Figura 4.14: 


Cu(s) + 2Ag‘(flry) > Cu 2 \aq) + 2Ag(s) 


14.30] 


A oxidação do cobre a ions cobre é acompanhada pela redução de ions 
ta em prata metálica. A prata metálica está evidente na superfície do fio de 
re da Figura 4.14 (b) e (c). O nitrato de cobre(II) produz cor azul na solução, 
está mais evidente na parte (c). 

Apenas os metais acima do hidrogênio na série de atividade são capazes de 
exemplo, o Ni reage com HCl(rirj) para formar H,: 


reagir 


FILME 

Formação de cristais de prata 


com ácidos para formar H,. 


Ni(s) + 2HCl(nq) ► NiC l(aq) + H 2 (g) 


(4.31) 
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Química: a ciência central 



Cu(s) 2AgNQ,(mj) 2Ag(s) CuíNOj^aij) 


Figura 4.14 Quando o cobro metálico é colocado em uma solução de nitrato de prata (a), ocorre uma reação redox, 
formando prata metálica e solução azul de nitrato de Cu(ll) (b e c). 

Como os elementos abaixo do hidrogênio na série de atividade não podem ser oxidados pelo H', Cu não reage 
com HC1 (íj</). De maneira interessante, o cobre reage como ácido nítrico, como mostrado anteriormente na Figura 
1.1 1. Entretanto, essa reação não é simples oxidação de Cu pelo íon H’ do ácido. Em vez disso, o metal é oxidado a 
Cu'' pelo íon nitrato do ácido, acompanhado pela formação do gás marrom dióxido de nitrogênio, NO ; (^): 

Cu(s) + ► Cu(NO0 : («íf) + 2H,0 </) + 2 NO,(jj) (4.32] 

Qual substância é reduzida à medida que o cobre é oxidado na Equação 432? Nesse caso, o NO, resulta da re 
dução de NO," Examinaremos reações desse tipo com mais detalhes no Capítulo 20. 


COMO FAZER 4.10 

Uma solução de cloreto de ferro(ll) oxidará o magnésio metálico? Se a oxidação ocorcer, escreva n equação molecular e 
a equação iõnica simplificada (ambas balanceadas) para a reação. 

Solução 

Análise: dadas duas substâncias — um sal em solução aquosa, FeCl,, e um metal. Mg — , pergunta -se se eles reagem 
entre si. 

Planejamento: a reação acontecerá se o Mg estiver acima do Fe'' na série de atividade (Tabela 4.5). Se a reação ocorrer, 
o íon Fe 3 ' no FeCl, será reduzido a Fe, e o Mg elementar será oxidado a Mg 2 *, 

Resolução: em virtude de Mg estar acima de Fe na tabela, a reação ocorrerá. Para escrever n fórmula para o sal que 
será produzido devemos lembrar as cargas dos íons comuns. O magnésio está sempre presente em compostos como 
Mg 3 "; o ion cloreto é CT. O sal de magnésio formado na reação é MgCU: 

Mg(s) + FeCl,( 0 f) > MgCl 3 (<rç) + Fe(s) 

Tanto o FeCl, como o MgCl. são eletrólitos fortes solúveis e podem ser escritos na forma iõnica. Então, o CT é um íon 
espectador na reação. A equação iõnica simplificada é 

Mg($) + Fe 1 '{aq) * MfÇ'(aq) +■ Fe(s) 

A equação iõnica simplificada mostra que o Mg é oxidado o o Fe 3 ' é reduzido nessa reação. 

PRATIQUE 

Quais dos seguintes metais serão oxidados por Pb(N0 3 ) ; : Zn, Cu, Fe? 

Resposta: Zn e Fe. 


Capitulo 4 Reações em soluções aquosas e estequiometna de soluções 
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A aura de ouro 


Um olhar mais de perto 

mro e conhecido desde os registros mais antigos da 
éncia humana. Ao longo da História, as pessoas têm 
__iado o ouro, têm lutado e morrido por ele. 

-> propriedades físicas e químicas do ouro fazem dele 

- rietal especial. Em primeiro lugar, sua beleza e raridade 

■-ecas o luzem precioso. Em segundo, u ouro é maleável 
de ser facilmente transformado em objetos artísticos, jór- 
» moedas (Figura 4.15). Em terceiro lugar, o ouro eum dos 

- ais menos ativos (Tabela 4.5). Ele não é oxidado ao ar e 

* * reage com a agua. Não e reativo mediante soluções hasicas 

- r.te de praticamente todas as soluções ácidas. Como re- 

- *ado disso, o ouro pode ser encontrado na natureza como 

demento puro, em vez de combinadu com oxigênio ou 
-■ ' >s elementos, o que explica sua precoce descoberta. 
Muitos do» estudos mais antigos sobre as reações do ouro 
c ram da pratica da alquimia, pela qual as pessoas tenta- 
transformar metais baratas, como o chumbo, em ouro. 
' [uimistas descobriram que u ouro pude ser dissolvido 

- ema mistura 3:1 de ácidos clorídrico e nítrico, conhecida 

• agua régia (‘água real'). A ação do ácido nítrico no ouro 
■>gn a do cobre (Equação 4.32), ou seja, o iun nitrato, e não 
\id,i o ouro metálico a Au ' . Os íons Cl interagem com o 
para formar os ians aJ lamente estáveis AuCL, A equação 
• • a simplificaria para a reação do ouro com água regia é: 

: + .NO, (mj) + II 1 (iiíj) + iCl taij) «• 

AuQ 4 (ui/) - 2H,O0) + NOt?) 

' Lido o ouro que já foi explorado cabenn em um cubo de 

• m de lado pesando aproximadamente 1,1 * 10* kg (125 mil 

- -. adas). Mais de 90% dessa quantidade foi produzida 
— . ie o inicio da corrida do ouro de 1848 na Califórnia. 

a la ano, a produção mundial de ouro soma aproximada- 


mente 1,8 > 10“ kg (2 mil toneladas). De outro lado, rnais de 
1,5 » 10' kg (16 milhões toneladas) de alumínio sãn produzi- 
das anuaiinente. O ouro é usado principalmente em jóias 
(73%). moedas (10%) e na eletrônica (9%). Seu uso na área da 
eletrónica se deve â sua excelente aindutn idade e resistên- 
cia ã corrosão. O uuru e usadii, por exemplo, para placas de 
contato em chaves elétricas, relês e conexões. Lm teleíone 
Touch-Tone típico contém 33 contatos folheados a ouro. 
O outo é usado também em computadores e outros disposi- 
tivos microeletrõnicos nos quais um fio fino desse material é 
usado para conectar componentes. 

Alem do seu valor para a joalheria, moedas e eletronicus, 
o ouro é também importante nas profissões da saúde. Pela 
capacidade de resistência ã corrosão por ácidos e outras 
substâncias encontradas na salivo, o ouro c o metal ideal para 
coroas e restaurações dentárias, que respondem por aproxi- 
madamente 3% do uso anual dn elemento. O metal puro é 
muito maleável para ser Utilizado em odontologia, sendo 
combinado com outros metais para formar ligas. 

Figura 4.15 Imagem do 
faraó Tutankamon (1 346- 
1 337 a.C.) feita de ouro e 
pedras preciosas. Detalhe da 
pane interna do careão de 
lutankamon. 



p 4 Analisando reações químicas 


Neste capítulo você conheceu um grande número de rea- 
— químicas. A principal dificuldade que os estudantes en- 
: -am quando tentam dominar matenal desse tipo é obter 
percepção' do que acontece quando produtos quími- 
-âô colocados para reagir. \a realidade, você pode se ad- 
iar com a facilidade que seu professor tem para decifrar 
••sulcados de uma reação química Um de nossos objetivos 
livre» e ajuda-lo a se tornar mais hábil em delerminar o 

- -ultado de reações. O segredo para obter essa 'intuição quí- 

- V é entender como classificá-las. 

> istem tantas reações singulares na química que tnemo- 
u ■ todas elas seria urna tareia tola. É muito mais proveitoso 
-•ar usar um padrão de reconhecimento para determinar a 
çoria geral de uma reação, cumo metãtese ou reação de 
redução. Portanto, quando você deparar com o desafio 
rrever o resultado de uma reação química, faça a você 

- >jnc as seguintes questões apropriadas 

• Quais são os reagentes na reação? 

• São eletrolitos ou náo-eletrólitos? 

• 5ão ácidos ou bases? 

• Se os reagentes são eletrolitos, a metãtese produzira um 
precipitado? Agua? Gás? 


• Se u metãtese não pode ocorrer, os reagentes podem 
provavelmente se encaixar em uma reação de oxirredu- 
ção? Isso requer a existenaa tanto de um reagente que 
possa ser oxidado como de um que possa ser reduzido. 

Fazendo perguntas como essas, você estará apto a deter- 
minar o que poderá acontecer durante a reação Você pode 
nem sempre estar correto, mas, se mantiver esse raciocínio, 
não estará longe. À medida que você ganhar experiência 
com reações químicas, começará a procurar pelos reagentes 
que podem náo ser imediatamentv óbvios, corno a água da 
solução ou o oxigênio da atmosfera. 

Uma das maiores ferramcnlas disponíveis para nós na 
quimica é a experimentação. 5e você realiza um experimen- 
to no qual duas soluções são misturadas, você pude fazer ob- 
servações que o ajudarão a entender o que está acontecendo. 
Por exemplo, utilizara informação da Tabela 4.1 para prever 
se um precipitado será formado náo é nem de perto Ião emo- 
cionante como ver realmente o precipitado se formar, como 
na Figura 4.4. Observações cuidadosas nas aulas práticas do 
curso farão com que a matéria das aulas teóricas seja mais 
bem assimilada. 
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Química: a ciência central 


4.5 Concentrações de soluções 


O comportamento das soluções geralmente depende não só da natureza dos solutos, mas também de suas con- 
centrações. Os cientistas usam o termo concentração para designar a quantidade de soluto dissolvida em uma de- 
terminada quantidade de solvente ou solução. O conceito de concentração é intuitivo: quanto maior a quantidade de 
soluto dissolvido em certa quantia de solvente, mais concentrada a solução resultante. Em química normalmcnte 
precisamos expressar as concentrações de soluções de forma quantitativa. 

Concentração em quantidade de matéria* 

A concentração em quantidade de matéria (símbolo c) expressa a concentração da solução como a quantidade 
de matéria** do soluto em um litro de solução: 

_ . , , , , , . quantidade de matéria de soluto r . „„ 

Concentração em quantidade de matena = - (4.33 j 

volume de solução em litros 


Uma solução de 1,00 mol/L (ou 1,00 c) contém 1,00 mol de soluto em cad 
j| animação litro da solução. A Figura 4.16 mostra a preparação de 250 mL de uma soluçãi 

jP Dissolução do KMnO, de 1 ,00 mol/L deCuSO, usando um balão volumétrico que está calibrado para 

' ' comportar exatamente 250 mL. Primeiro, 0,250 mol deCuSO, (39,9 g)épesadi 

e colocado em um balão volumétrico. Adiciona-se água para dissolver o sal, e a 
solução resultante é diluída para um volume total de 250 mL. A concentração em quantidade de matéria da solu- 
ção é (0,250 mol de CuSO + )/(0,250 L de solução) - 1,00 mol/L. 


COMO FAZER 4.11 

Calcule a concentração em quantidade de matéria de uma solução preparada a partir da dissolução de 23,4 g de sulfa- 
to de sódio (Na.SOj em água suficiente para perfazer 125 mL de solução. 


Solução 


Análise: tendo sido dado o número de gramas de soluto (23,4 g), sua fórmula molecular (Na-SOj e o volume da solu- 
ção (125 mL), pede-se calcular a concentração em quantidade de matéria da solução. 

Planejamento: podemos calcular a concentração usando a Equação 433. Para tanto, det emos converter o número de 
gramas de soluto em quantidade de matéria e o volume da solução de mililitros para litros. 

Resolução: a quantidade de matéria de Na.SO., é obtida a partir da sua massa molar. 


Quantidade de matéria de Na30 4 - (23,4 g de Na30.) I LP 11 ’ 1 

^ 142 g de Na.SO, 


= 0,165 mol de Na.S0 4 


Convertendo o volume da solução para litros: 


Litros de solução = (125 mL) 



L 


Assim, a concentração em quantidade de maléria é: 


r - ... , , . 0,165 mol de Na. SO. 

Concentração em quantidade de matena = = — - = 132 

0,125 L de solução 


mol de Na.SOj 
L de solução 


= 132 mol/L 


Conferência: uma vez que o numerador é apenas Ugeiramente maior que o denominador, é razoável a resposta ser 
um pouco acima de 1 mol/L. A unidade (mol/L) é apropriada para a concentração em quantidade de matéria e três 
algarismos significativos sáo apropriados para a resposta porque cada dado tinha três algarismos significativos. 


PRATIQUE 

Calcule a concentração em quantidade de matéria de uma solução preparada a partir da dissolução de 5,00 g de glico- 
se (QH,,0,J em água suficiente para perfazer 100 mL de solução. 

Resposta : 0,2 TH mol/L 


* Antenormcnte, como tradução de molnrily usava-se o terrrui 'mularidadc' Hoje, no entanto, acredita-se que 'cuncentraçáo cr. 

quantidade de matéria' é a tradução que melhor define esse termo (N. do T.). 

** A tradução do termo nunther of motes também sofreu modificações ao longo do tempo. Anteriormente traduzido como ‘número d 
mols’, hoje é chamado ‘quantidade de matéria' (N. do T-). 
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(a) (b) (c) (d) 

* • *\j 4.16 Procedimento para preparação de 0,250 L de uma solução de 1 ,00 mol/L de CuS0 4 . (a) Pese 0,250 mol (39,9 g) 

;_50 4 (massa molecular = 159,6 u). (b) Coloque o CuSO, (soluto) em um balão volumétrico de 250 mL e adicione uma 
»-T.ana quantidade de água. (c) Dissolva o soluto girando o balão, (d) Adicione mais água até a solução atingir a marca da 
^ção gravada no gargalo do balão. Agite o balão tampado para garantir uma mistura completa. 

3 essando a concentração de um eletrólito 

guando um composto iõnico se dissolve, a concentração relativa dos íons produzidos na solução depende da 

* — Ja química desses compostos. Por exemplo, uma solução de 1,0 mol/L de NaCl tem 1,0 mol/L de íons Na* e 

- i/L de íons Cl . Analogamente, uma solução 1,0 mol/L de Na,S0 4 tem 2,0 mol/L de íons Na* e 1,0 mol/L de 
m- S0 4 J *. Portanto, a concentração de uma solução eletrolítica pode ser especificada em termos dos compostos 
a . ados para preparar a solução (1,0 mol/L de Na,S0 4 ) ou em termos dos íons que a solução contém (2,0 mol/L 
à* c 1,0 mol/L de SO, 1 '). 


COMO FAZER 4.12 

Quais são as concentrações em quantidade de matéria dos Íons presentes em uma solução aquosa de 0/125 mol/L de 
nitrato de cálcio? 

5oluçâo 

Análise: dada a concentração do composto iõnico usado para preparar a solução, pede-se determinar as concentrações 
dos íons na solução. 

Planejamento: podemos usar os índices inferiores na fórmula química do composto para determinar as concentra- 
ções relativas dos íons. 

Resolução: o nitrato de cálcio é constituído de íons cálcio (Ca : *) e íons nitrato (NO/); logo, sua fórmula química é 
Ca(NOj)j. Como existem dois íons NO,‘ para cada íon Ca ! * no composto, cada molécula de Ca(NOj), que se dissolve 
dissocia-se em 1 mol de Ca : * e 2 mols de NO,*. Uma solução que tem 0,025 mol/L de Ca(NO,). tem 0,025 mol/L de 
Ca 5 * e 2 x 0,025 mol/L = 0,050 mol/L de NO,*. 

Conferencia: a concentração de íons NO,' é duas vezes maior que a de íons Ca 1 *, como o índice inferior 2 depois do 
NO,* na formula química sugere que deva ser, 

PRATIQUE 

Qual é a concentração em quantidade de matéria de íons K* em uma solução de 0/115 mol /L de carbonato de potássio? 
Resposta: 0,030 mol/L de K*. 


>nversâo entre concentração em quantidade de matéria, quantidade de matéria e volume 

A definição de concentração em quantidade de matéria (Equação 4.33) contém três grandezas — concentração 
r quantidade de matéria, quantidade de matéria do soluto e litros de solução. Se conhecemos duas dessas três, 
vmos calcular a terceira. Por exemplo, se conhecemos a concentração em quantidade de matéria de uma solu- 
podemos calcular a quantidade de matéria do soluto cm determinado volume. Conseqüen temente, a concen- 
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tração em quantidade de matéria é um fator de conversão entre volume da solução e quantidade de matéria d 
soluto. O cálculo da quantidade de matéria de HNO, em 2,0 L de uma solução de 0,200 mol/L de HNO, ilustra 
conversão de volume em quantidade de matéria: 


Quantidade de matéria de HNO, = (2,0 L de solução) = 


0,200 mol de HNO, 
1 L de solução 


— 0,40 mol de HNO, 


Expressar a concentração em quantidade de matéria em mol/L de solução, como estamos fazendo, facilita 
uso da análise dimensional nessa conversão. Assim, para obtermos quantidade de matéria, multiplicamos litro- 
pela concentração em quantidade de matéria: mol - litros* mol/litros. 

Para ilustrar a conversão dc quantidade de matéria para volume, vamos calcular o volume de uma solução d. 
0,30 mol/L de HNO-, necessário para fornecer 2,0 mol de HNO,: 


Litros de solução = (2,0 mol dc HNO,) 


1 L de solução 
^ 0,30 mol de HNO, 


=6,7Lde solução 


Nesse caso, devemos usar a recíproca de concentração em quantidade de matéria na conversão: litros = mol » 1 /c. 


COMO FAZER 4.13 

Quantos gramas de Na 3 S0 4 são necessários para preparar 0,350 L 0,500 mnl/L de Na,SO,? 

Solução 

Análise: dados o volume da solução (0,350 L), sua concentração (0,500 mol/L) e a identidade do soluto (Na.S0 4 ), 
pede-se calcular o número de gramas de soluto na solução. 

Planejamento: podemos usar a definição dc concentração em quantidade de matéria (Equação 433) para determinar 
a quantidade de matéria de soluto e converter a quantidade de matéria para gramas usando a massa molar do soluto: 

_ quantidade de matéria de Na,SO, 

’ u * :SO ' litros de solução 

Resolução: calculando a quantidade de matéria de Na-SO, e usando a concentração em quantidade dc matéria e o vo- 
lume da solução, obtém-se: 

Quantidade de matéria de Na,S0 4 = litros da solução *r Ni 

= 0350 L de so.uçãoí *ggg»ol deNa^, 

1 L de solução 

= 0,175 mol de Na.SO, 

Uma vez que a massa molar de Na_,S0 4 é 142 g, o número de gramas de Na ,S0 4 necessário é: 

Gramas de Na,S0 4 = (0,175 mol de Na,S0 4 ) f 142 S dc Na,S0 4 i = 2 dg Na go 

(1 mol de Na30 4 ) 

Conferência: o valor da resposta, as unidades e o número de algarismos significativos sáo todos apropriados. 
PRATIQUE 

(a) Quantos gramas de Na-SO, existem em 15 mL de Na-SO, 030 mol/L de Na,S0 4 ? (b) Quantos mililitros de solução 
030 mol/L de Na30 4 são necessários para fornecer 0,038 mol desse sal? 

Respostas: (a) 1,1 g; (b) 76 mL 


„ Diluição 

^ ANIMAÇÃO T 

W Preparação de solução por As soluções usadas rotineiramente em laboratórios são em geral compra- 

diluição das ou preparadas na forma concentrada (chamadas soluções estoque). O ácido 

clorídrico, por exemplo, é comprado como uma solução de 12 mol/L (HC1 
concrntrado). As soluções de concentrações mais baixas podem, então, ser obtidas pela adição de água, processo 
chamado diluição 


3 Ao diluir-se um árido ou uma base concentrada, o árido ou a base devem ser adicionados â água e diluídos adicionando-se mais 
água. Essa adição, feita dir et am ente a ácidos ou bases concentradas, pode causar respingamento por causa do intenso calor gerado. 


il lí 
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'ma. _ustrar a preparação de uma solução diluída a partir de uma solução concentrada, vamos supor que quei- 
w p B e p arar 250 mL (isto é, 0,250 L) de uma solução de 0,100 mol/L de CuSO. por diluição de uma solução esto- 
^ de ! j' mol/L de CuS0 4 . Quando o solvente é adicionado à solução, a quantidade de matéria do soluto 
- inalterada. 


Agora podemos calcular o volume da solução concentrada necessário para fornecer 0,0250 mol de CuS0 4 : 


Essa diluição é obtida retirando-se 0,0250 L (isto é, 25,0 mL) da solução, 1,00 mol/L usando de uma pipeta, adi- 
iando-a a um balão volumétrico de 250 mL e depois diluindo-a para o volume final de 250 mL, como mostrado 
7 :gura 4.17. Observe que a solução diluída tem cor menos intensa que a solução concentrada. 

Em situações de laboratório, cálculos desse tipo, são em geral feitos rapidamente com uma única equação que 
de ser derivada, lembrando que a quantidade de matéria de soluto é a mesma tanto na solução concentrada como 
diluída, e que a quantidade de matéria - concentração em quantidade de matéria x litros: 

Quantidade de matéria do soluto na solução conc. - quantidade de matéria na solução diluída 


.oncen tração em quantidade de matéria de uma solução estoque mais concentrada (c mnc ) é sempre maior do 
concentração em quantidade de matéria da solução diluída (c du ). Uma vez que o volume da solução aumenta 

a diluição, é sempre maior do que V Apesar de a Equação 4.35 estar derivada em termos de litros, qual- 

unidade de volume pode ser usada, desde que a mesma unidade seja usada em ambos os lados da equação, 
templo, no cálculo que fizemos para a solução de CuS0 4 , temos 


qura 4.17 Procedimento para preparação de 250 mL de uma solução de 0,100 mol/L de CuS0 4 por diluição de uma 
• jção de 1,00 mol/L de CuS0 4 . (a) Tome 25,0 mL de uma solução de 1,00 mol/L com uma pipeta, (b) Adicione essa 
naota a um balão volumétrico de 250 mL (c) Adicione água para diluir a solução até um volume total de 250 mL 


^MRtidade de matéria de soluto antes da diluição = quantidade de matéria do soluto após a diluição 14.34) 


ma sabemos tanto o volume quanto a concentração da solução diluída, podemos calcular a quantidade de 
cria de CuS0 4 que ela contém. 



1 L de solução conc. - (0,0250 mo! de CuS0 4 ) 


1 L de solução 


= 0,0250 L 


1,00 mol de CuS0 4 



14.35] 


(1,00 rnol/L)(V amc ) = (0,100 moI/L)(250 mL) 
Resolvendo para V un> , obtém-se V ninc — 25,0 mL como anteriormente. 



(b) 
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COMO FAZER 4.14 

Quantos mililitros de 3,00 mol/L de H-£0 4 são necessários parn preparar 450 mL de H,S0 4 0,10 mol/L de H-SQ. 
Solução 

Análise: precisamos diluir uma solução concentrada Foram dados n concentração em quantidade de matéria de u :- 1 
solução mais concentrada (3/) mol/L) e o volume e a concentração em quantidade de matéria de uma solução mais _ 
luida contendo o mesmo soluto Í450 mL de uma solução de 0,10 mol/L). Devemos calcular o volume da solução a 
centrada necessário para preparar a solução diluída. 

Planejamento: podemos calcular a quantidade de matéria do soluto, H ,SO v na solução diluída e em seguida calou - 
o volume da solução concentrada necessário para fornecer essa quantidade de soluto. Alternativamente, podem - 
aplicar diretamente a Equação 4.35. Vamos comparar os dois métodos. 

Resolução: calculando a quantidade de matéria de H.SO, na solução diluída: 

Quantidade de matéria de ILS0 4 na solução diluída = (0.450 L de solução) í mo * fí? I _ o,045 mol deli. SC 

[ 1 L de solução ) 

Calculando o volume da solução concentrada que contém 0,045 mol de I I,S0 4 : 

L de solução conc. = (0,045 mol de LLSO,) JJ- dr soluç.ín^ I _ q q^ ^ j e ^(urão 

* 4 t3,0moldeH ; SO,J H 

Convertendo litros para mililitros, obtèm-se 15 mL 
Se aplicarmos a Equação 4.35, conseguiremos o mesmo resultado: 

(3,0 mol/LKV^J = (0,10 mol/L)(450 mL) 

,, (0,10 mol/L)(450mL) , 

V “* _ 3.0 tnõi/T. = ,5mL 

Qualquer que seja o método, vemos que se começarmos com 15 mL de solução de 3/) mol/L de H,S0 4 e a diluir rr .- 
para um volume total de 450 mL, obteremos a solução de 0,10 mol/L desejada. 

Conferência: o cálculo do volume parece razoável porque um volume pequeno de uma solução concentrada é usac 
para preparar um volume grande de uma solução diluída. 

PRATIQUE 

(a) Qual é o volume de uma solução de nitrato de chumbo de 2,50 mol/ L que contém 0,0500 mol de Pb 1 '? (bl Quant 
mililitros de uma solução de 5,0 mol/L de ICCrX)- devem ser diluídos para preparar 250 mL de uma solução 0,10 
mol/L? (c) Se 10.0 mL de uma solução estoque de 10,0 mol/L de NaOH são diluídos para 250 mL, qual é a concentra 
ção da solução resultante? 

Respostas: (a) 0,0200 L = 20,0 mL; (b) 5,0 mL, (c) 0,40 mol/L. 


4.6 Estequiometria de soluções e análise química 

Imagine que você tenha de determinar as concentrações de vários íorts em uma amostra de água de um lag 
Apesar de v ários métodos instrumentais terem sido desenvolvidos para tais análises, reações químicas como . 
descritas nesse capítulo continuam a ser usadas. No Capítulo 3 aprendemos que se você sabe a equação química t 
quantidade consumida de um reagente, é possível calcular as quantidades dos outros reagentes e produtos. Ni ~ 
seção exploraremos brevemente tais análises de soluções. 

Lembre-se de que os coeficientes em uma equação balanceada fornecem a quantidade relativa de matéria c 
reagentes e produtos. 'Sec.i Para usar essa informação, devemos converteras quantidades de substânci 

envolvidas em quantidade de matéria. Quando estamos trabalhando com gramas de substâncias, como estavam 
fazendo no Capítulo 3, usamos a massa molar para fazer essa conversão, Entretanto, se trabalharmos com soluçíx 
de concentrações em quantidade de matéria conhecidas, usaremos a concentração e o volume para determinar 
quantidade de matéria (quantidade de matéria do soluto = rx L). A Figura 4.18 resume esse método para usares: 
quiometria. 
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Unidades laboratoriais 


Unidades químicas 


Gramas 

da 

substância A 


Use a 
- massa 
molar de A 



Quantidade de 
matéria da 
substância A 


Use ns coeficientes 
estequiométricos de A e B 


Unidades laboratoriais 

Volume ou 
concentração em 
quantidade de matéria 
da substância A 


J 


Gramas Use a 

da - massa 

suhstànda B molar de B 

Quantidade de 
matéria da 
substànda B 

Use L = 

mol A. 1 ^ 

Volume ou 
concentração em 
quantidade de matéria 
da substànda B 


vjra 4.18 tsboço do procedimento usado para resolver problemas estequiométricos que envolvam unidades de massa 
- ; das (laboratório), concentração (concentração em quantidade de matéria) ou volume. 






COMO FAZER 4.15 

Quantos gramas de CaíOH)-. são necessários para neutralizar 25,0 mL de 1,00 rnol/L dc HNO,? 


Solução 

Análise: os reagentes são um áddo, HNO,, e uma base. Ca (OH),. O volume e a concentração em quantidade de maté- 
ria de HNO, são dados e pergunta-se quanlos gramas de Ca(OH), são necessários para neutralizar essa quantidade de 
HNO,. 

Planejamento: podemos usar a concentração em quantidade de matéria e o volume da solução de HNO, para calcu- 
lar a quantidade de maténa de HNO,. Usamos a equação balanceada para relacionar a quantidade de matéria de 
HNO, com a quantidade de matéria de Ca(OH),. Finalmente, podemos converter quantidade de matéria de Ca(OH), 
para gramas. Essas etapas podem ser resumidas como a seguir: 

l-Hsn, x Hso, mol de HNO,=> mol de Ca(OH),=> g de Ca(OH), 

Resolução: o produto da concentração em quantidade de matéria de uma solução pelo seu volume em litros dá a 
quantidade de matéria do soluta: 

Quantidade de matéria de HNO, = L lHVO *c lHNl , , = (0,0250 L) 0,100 m °* HN O, | 


= 2,50 xMT 1 mol de HNO, 

Como essa é unta reação de neutralização ácido-base, HNO, e Ca(OH), reagem para formar H,ü e o sal contendo Ca'' 
e NO,': 


2HNO,(aç) + Ca(OH) ; (s) ► 2H.O(/) + Ca(NO JJaq) 


Portanto, 2 mols de HNO, q 1 mol de Ca{OH) ; . 
Consequentemente, 


Gramas de Ca(OH), = (2,50 v 10 mol de HNO,) 


1 mol deCa(OH). j í 74,1 g de Ca(OHU 
, 2 mol de HNO, 1 moldeCafOH). 


= 0,0926 g de Ca(OH), 

Conferência: o resultado é razoável. Um volume pequeno de áddo diluído requer apenas uma pequena quantidade 
de base para neutralizá-lo. 


PRATIQUE 

(a) Quantos gramas de NaOH são necessários para neutralizar 20,0 mL de uma solução de 0,150 mol/L de 11,507 

(b) Quantos litros de HCl(nij) são necessários para reagir completamcnte com 0,100 mol de Pb(NO, ),(<?(]), formando 
um precipitado de PbCU(s)? 

Respostas: (a) 0,240 g; (b) 0,400 L 


tblações 

ara determinar a concentração de determinado soluto em uma solução, as químicos geralmente reali- 
- jmn titulação, que envolve combinar uma amostra de solução com uma solução reagente de concentração 
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(a) (b) (c) 

Figura 4.19 Mudança na aparência de uma soluçào contendo o indicador fenolítaleína quando a base é adicionada. Ante: 
do ponto final, a solução é incolor (a). À medida que se aproxima do ponto final, uma cor rosa-claro se forma onde a base e 
adicionada (b). No ponto final, cor rosa clara se estende por toda a solução após agitação. Quanto mais base for 
adicionada, mais se intensifica da cor rosa (c). 


_ animação conhecida, chamada solução padrão. As titulações podem ser conduzid, 

JP TltulaçSo ácido base usando reações ácido-base, precipitação ou oxirredução. Suponha que ti 

nhamos uma solução de HC1 com concentração desconhecida e uma soluçã 
de NaOH cuja concentração é 0,100 moI/L. Para determinar a concentraçá 
da solução de HC1, tomamos determinado volume dessa solução, digamos, 20,0 niL. Adicionamos lentamentc 
solução padrão de NaOH até que a reação de neutralização entre HC1 e NaOH seja completa. O ponto no qual <v- 
quantidades estequiométricas se equivalem é conhecido como ponto de equivalência ou ponto de viragem d 
titulação. 


ATIVIDADE 

' JP Titulação ácido base 




Leitura do 
volume inicial 

Bureta 


Solução 

padrão 


de NaOH 


20,0 mL 
de solução 










Leitura do 
volume final 


Solução 
neutralizada 
(indicador 
muda de cor 


(a) (b) (c) 

Figura 4.20 Procedimento para a titulação de ácido com uma solução padronizada 
de NaOH. (a) Uma quantidade conhecida de ácido é adicionada ao erlenmeyer. 

(b) Um indicador ácido-base é adicionado, e o NaOH padronizado é adicionado a 
partir de uma bureta, (c) O ponto de equivalência é sinalizado pela mudança de cor 
do Indicador. 
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ra que se faça a titulação de uma solução desconhecida com uma solução padrão, é necessário encontrar al- 
|-j maneira de se determinar quando o ponto de equivalência da titulação foi atingido. Em uma titulação ád- 
' *-«?, a tintura conhecida como lenolftaleína é incolor em soluções ácidas, mas rosa em soluções básicas. Se 
riamos fenolftaleina a uma solução desconhecida de ácido, a solução ficará incolor, como visto na Figura 4. 19 
* %demos, então, adicionar base a partir de uma bureta até a solução praticamente de incolor tonar-se rosa. 
** 1 visto na Figura 4.19(b). Essa mudança de cor indica que o ácido foi completamente neutralizado e que não 

- • • mais ácido para reagir com a gota de base que fez com que a solução ficasse colorida. A solução, conseqúen- 

- . .te, toma-se básica, e a tintura, rosa. A mudança de cor sinaliza o ponto final da titulação, que geralmente é 
r to próximo do ponto de equivalência. Deve-se ser cuidadoso ao escolher os indicadores cujos pontos finais cor- 
i - r >ndam ao ponto de equivalência da titulação. Abordaremos esse problema no Capítulo 17. O procedimento 
- ralação está resumido rui Figura 4.20. 


COMO FAZER 4.16 

A quantidade de Cl em um reservatório de água c determinada titulando-se a amostra com Ag 

Ag><?) 4 Cr(rtij) > AgCl(s) 

(a) Quantos gramas de íon cloreto existem em uma amostra de água se são necessários 20.2 mL de 0.100 mol /L de Ag* 
para reagir com todo o cloreto na amostra? (b) Se a amostra tem uma massa de 10,0 g, qual a porcentagem de Cl pre- 
sente? 


Solução 

Análise: dados o volume (20,2 mL) e a concentração em quantidade de matéria (0,100 mol/L) de uma solução de Ag* e 
a equação química para a reação desse íon com o Cl* na amostra, pede-se primeiro calcular o número de gramas de CE 
na amostra e, em segundo, calcular a massa percentual de Q na amostra. 

(a) Planejamento: começamos usando o volume e a concentração em quantidade de matéria de Ag’ para calcular a 
quantidade de matéria usada na titulação. Podemos usar a equação balanceada para determinar a quantidade de ma- 
téria de Cl c, a partir dela, as gramas dc CE, 


Resolução: 

Quantidade de matéria de Ag' 


(20,2 mL de solução) 


' 11 ^l«.çâO_V 0100 

. 1.000 mL de solução j ^ 


mol de Ag 
L de solução 


= 2,02 *10*’ molde Ag* 


A partir da equaçao balanceada vemos que 1 mol de Ag — 1 mol de Cl . Usando essa informação e a massa molar do 
Cl, temos 


Gramas de Cl = (2,02 » 10 ' mol de Ag 


, í 1 mol de CL i j 3 
1 1 mol de Ag J[l 


35,5 g de CL 


mol de Cl 


= 7,17 xlO : g de Cl 


(b) Planejamento: para calculara porcentagem deG na amostra, comparamos o número de gramas de Cl nela, 7.17 
«■ 10 ' g, com a massa original da amostra, 10,0 g. 

Resolução: 

n .*Cl = 7,17 * 10 " 8 x 100% = 0717% de CL 

10,0 g 

Comentário: o íon cloreto é um dos íons mais comuns na água e no esgoto. A água do oceano contém 1,92% de CL. Se 
ela terá um gosto salgado vai depender dos outros íons presentes. Se os únicos contra-ions são Na’, o gosto salgado 
será detectado com uma concentração tão baixa quanto 0,03% de CL. 


PRATIQUE 

Uma amostra de minério de ferro é dissolvida em áddo e o ferro é convertido a Fe'’. A amostra é titulada com 4770 
mL de uma solução de 0,02240 mol/L de Mn0 4 *. A reação de oxirredução que ocorre durante a titulação é a seguinte: 

Mn0 4 ~(dif) + 5F c~'(aq) + 8H*(<ji/) *Mn J ”(aç) + 5Fe ’(iii/) + 4 (a) Qual foi a quantidade de matéria de MnO, 

adicionada à amostra? (b) Qual é a quantidade de matéria de Fe*' existente na amostra? (c) Quantos gramas de ferro 
há na amostra? (d) Se a amostra tinha uma massa de 0,8890 g, qual é a porcentagem de ferro na amostra? 

Respostas: (a) 1,057 «10*' mol de MnO. . (b) 5786 xlO*"’ mo! de Fe : ’; (cl 07952 g; (d) 3371%. 
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COMO FAZER 4.17 

Um método comercial usado pnra descascar batatas é afundá-las em uma solução de NaOH por curto período, remo- 
vê-las da solução e retirar a casca com jatos de água. A concentração do NaOH fica normalmente na faixa entre 3 e n 
mol/L. NaOH é analisado periodicamente. Em uma dessas análises, foram necessários 45,7 rnL de 0,500r de H^SO. 
para neutralizar 20,0 ml. de uma amostra de soluçáo de NaOH. Qual é a concentração da solução de NaOH? 


Solução 


Análise: dados o volume (45,7 mL) e a concentração em quantidade de matéria (0,500 mol/L) de uma solução de 
H.SO, que reage por completo com 20/1 mL de uma amostra de NaOH, pede-se calcular a concentração em quantidade 
de matéria da solução de NaOH. 


Planejamento: podemos usar o volume e a concentração em quantidade de matéria de H : S0 4 para calcular a quanti- 
dade de matéria dessa substância. Usaremos essa quantidade e a equação balanceada para a reação para calcular a 
quantidade de matéria de NaOH. Finalmente, podemos usar a quantidade de matéria de NaOH e o volume dessa so- 
lução para calcular a concentração em quantidade de matéria. 

Resolução: a quantidade de matéria de H 2 SO, é dada pelo produto do volume pela concentração em quantidade dt 
matéria dessa solução. 


Quantidade de matéria de H,SO, = (45,7 mL de solução)! - — - — lí 


^ 1.000 mL de solução 


0,500 moldeH ^ 'l 
L de solução ) 


= 2.28 *10'- mol de H-.SO, 


Os ácidos reagem com hidróxidos metálicos formando água e um sal. Portanto, a equação balanceada para a reação dt 
neutralização é: 

HSOJaq) 4 2NaOH(díj) » 2LLO(/) 4 NaSOJaq) 


De acordo com a equação balanceada, 1 mol de H,SO, — 2 mol de NaOH. Conseqüentemente, 

f 2 mols de NaOH ) 


Quantidade de matéria de NaOH = (2,28 x 10 : mols de H,S0 4 ) 


1 mols de H.SO, J 


= 4,56 xl0 _í mol de NaOH 

Sabendo-se a quantidade de matéria de NaOH presente em 20,0 mL de solução, podemos calcular a concentração em 
quantidade de matéria: 

Concentração em quantidade de matéria de NaOH = 

436 » 10 ~ mol de NaOH V 1000 mL de solução 
20,0 mL de solução II 1 L de soluçáo 


_ quan tidade de matéria de NaOH 
L de solução 


2 ^ mol de NaOH 
L de solução 


2,28 mol/L 


PRATIQUE 

Qual é a concentração em quantidade de matéria de uma solução de NaOH se são necessários 48,0 mL dela para neu- 
tralizar 35.0 mL de 0.144 mnl/I ripHjSO,’ 

Respostas: 0,210 mol/L 


COMO FAZER ESPECIAL; Interligando os conceitos 

Nota: os exercícios cumulativos exigem experiência dos capítulos anteriores bem como experiência do presente capi- 
tulo. 

Uma amostra de 70,5 mg de fosfato de potássio é adicionada a 15,0 mL de 0,050 mol/L de nitrato de prata, resultando 
na formação de um precipitado, (a) Escreva a equação molecular para essa reação, (b) Qual é o reagente limitanle na 
reação? (c) Calcule o rendimento teórico, em gramas, do precipitado formado. 

Solução (a) Tanto O fosfato de potássio quanto o nitrato de prata são compostos iônicos. O fosfato de potássio 
contém os íons K' e PO, ' ; logo. sua fórmula química é K.PO,. O nitrato de prata contém íons Ag' e NO, ; logo, sue 
fórmula química é AgNO,. Uma vez que ambos os reagentes são eletrólitos fortes, a solução contém íons K', PO,' , Ag 
e NO, antes de a reação acontecer. De acordo com as regras de solubilidade na Tabela 4.1, Ag e PO,' formam um 
composto insolúvel; logo. Ag, PO, precipitará da solução. Contrariamente, K' e NO, permanecerão em solução porque 
KNO, é solúvel em água. Assim, a equação molecular balanceada para a reação é: 
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K 3 PO,(mj) * 3AgNO,(mj) , Ag,F0 4 (s) + 3 KNO, («>,/) 


Ibl Para determinar o reagente limitante, devemos examinar a quantidade de matéria de cada reagente. 

A quantidade de matéria de K,PO, é calculada a partir da massa da amostra usando a massa molar como um fator 
cie conversão. v-, . • \4 A massa molar do K,PO., é 3(39,1) +31,0 + 4(16,0) =2123 g/mol. Convertendo miligra- 
mas para gramas e, a seguir, para quantidade de matéria, temos: 


70,5 mg de K,PQ 4 


f 11T 1 g de k.FO, 
, I mgdeK.PO, 


1 mol deK.PCU 
212,3 g de K.PO, 


- 3,32 x IO" 1 mol de K,P0 4 


determinamos a quantidade de matéria de AgNO : a partir do volume e da concentração em quantidade de matéria da 
-'lução. i. - r Convertendo mililitros para litros e, daí, para quantidade de matéria, temos: 


(15,0 mL) 


10^ L | | 0 ,050 mol de AgNO. 
1 mL )1 L 


- 7,5 * 10 ' mol de AgNO, 


Comparando as quantidades dos dois reagentes, descobrimos que existem (7,5 * MT*) 7(3,32 < 10 -1 ) = 2,3 vezes mais 
quantidade de matéria de AgNO, que de K,PO,. Entretanto, de acordo coma equação balanceada, 1 mol de K s PO, re- 
quer 3 rnols de AgNO,. Portanto, a quantidade cie AgNO, é insuficiente para consumir o K,PO,, e o AgNO, é o reagen- 
te limitante. 


(c) O precipitado é Ag„P0 4> cuja massa molar é 3(107,9) - 31,0 + 4(16,0) = 418,7 g/mol. Para calcular o numero de 
aramas de Ag, PO, que poderia ser produzido nessa reação (o rendimento teórico), usamos a quantidade de matéria 
io reagente limitante, convertendo mol de AgNO,=> mol de Ag,PCV => g de Ag, PO,. Usamos os coeficientes da equa- 
fJo balanceada para converter mols de AgNO- para mols de Ag, PO,, e usamos a massa molar de Ag.P0 4 para conver- 
ter a quantidade de matéria dessa substância para gramas. 


(7,5 • IO' 1 mol de AgNO,) 


1 mol de Ag, PO, ‘ 418,7 g de Ag,FQ, j 
1 3 mols de AgNO, ■ 1 mol de Ag,rO, 


* 0,10 g de Ag, PO, 


A resposta tem apenas dois algarismos significativos porque a quantidade de AgNO, é dada com dois algarismos sig- 
nificativos. 


psumo e termos-chave 


Introdução e Seção 4.1 As soluções nas quais a água 
rio dissolvente são chamadas soluções aquosas, 
—.ponente da solução que está em maior quantida- 
solvenle. Os outros componentes são solutos. 
Qualquer substância cuja solução aquosa contém 
-- é chamada eletrólito. Qualquer substância que for- 

— una solução que não contém ions é um não-eletrólito. 

tróli tos que estão presentes em solução unicamen- 

- mo tons são eletrólitos fortes, enquanto os que es- 
•- resentes parcialmenle como íons e pardalmente 

— moléculas são eletrólitos fracos. Os compostos iò- 
- dissociam-se em íons quando dissolvidos e são 

litns fortes. A maioria dos compostos moleculares 
i -eletrólita, apesar de alguns eletrólitos serem 
m e poucos, eletrólitos fortes. Quando representa- 

- i ionização de um eletrólito fraco em solução, usa- 
seta dupla, indicando que as reações direta c 
sa podem atingir um balança chamado de equilí- 
quimico. 

Seção 4.2 Reações de precipitação são aquelas nas 
' se forma um produto insolúvel, chamado precipi- 
•-M \s regras de solubilidade ajudam a determinar se 
composto iônico será ou não solúvel em água. (A so- 
-;lidade de uma substância é a quantidade que se dis- 
• e em certa quantidade de solvente.) As reações, como 
precipitação, nas quais os cátions e ânions parecem 


trocar de conlra-íons, são chamadas reações de dupla 
troca ou reações de metátese 

As equações químicas podem ser escritas para mos- 
trar se as substâncias em solução estão predominante- 
mente na forma de íons ou moléculas. Quando as 
fórmulas químicas completas de todos os reagentes e 
produtos são usadas, a equação é chamada equação 
molecular. Uma equação iônica completa mostra todos 
os eletrólitos fortes dissolvidos na forma de seus íons 
componentes. Em uma equação iônica simplificada, 
íons que náo se modificam durante a reação (íons espec- 
tadores) são omitidos. 

Seção 4.3 Ácidos e bases são importantes eletrnlitns. 
Os ácidos são doadores de prótons; eles aumentam a con- 
centração de ET (aq) em soluções aquosas ás quais são adi 
cionados. As bases são receptoras de prótons; elas aumen- 
tam a concentração de Qlf(iH|) em soluções aquosas. Áci- 
dos o bases que sãn oietrólitos fortes são chamados ácidos 
fortes e bases fortes, respectivainente. Os que são eletróli- 
tos fracos são ácidos fracos e bases fracas. Quando solu- 
ções de ácidos e bases são misturadas, resultam em uma 
reação de neutralização. A reação de neutralização entre 
um ácido e um hidróxido metálico produz água e um sal 
Gases também podem ser formados como resultado de re- 
ações ácido-base A reação de um sulfeto com um ácido 
forma H ,$(£); a reação entre um carbonato e um áddo for- 
ma CO-fç). 
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Seção 4.4 Oxidação à a perda de eletrons por uma 
substância, enquanto redução e o ganho de elétrons por 
uma substância. Os numeros de oxidação nos mantém 
informados sobre os elétrons duranle as reações quími- 
cas e são assinalados aos átomos pelo uso de regras es- 
pecíficas. A oxidação de um elemento resulta em au 
mento no número de oxidação, enquanto a redução é 
acompanhada por diminuição no número de oxidação. 
A oxidação é sempre acompanhada pela redução, pro- 
duzindo reações de uxirrcdução, ou redox. 

Muitos metais são oxidados pelo O,, por ácidos e 
por sais As reações redox entre metais e ácidos e entre 
metais e sais são chamadas reações de deslocamento 
Os produtos dessas reações de deslocamento são sem 
pre um elemento ( H : ou metal) e um sal, A comparação 
entre tais reações permite-nos colocar os metais em or- 
dem de facilidade de oxidação. A lista dos metais em or- 
dem docrescenle de facilidade de oxidação é chamada 
série de atividade. Qualquer metal na lista pode ser 
oxidado pelos ions metais (ou H' ) abaixo deles na série. 

Seção 4.5 A composição de uma solução expressa as 
quantidades relativas de solvente e solutos que ela con- 
tém. Um das maneiras mais comuns de expressar a con- 
centração de um soluto em uma solução é em termos de 


concentração em quantidade de matéria. A concentra- 
ção em quantidade de matéria de uma solução é a 
quantidade de matéria do soluto por litros de soluçâi 
Ela toma possível a intercon versão do volume de solu 
ção em quantidade de matéria do soluto. As soluções di 
concentração em quantidade de matéria conhecidas po 
dem ser preparadas pesando-se o soluto e diluindo- 
para um volume conhecido, ou por diluição de uma so- 
lução mais concentrada de concentração conhecida (co- 
mo solução estoque. Adicionando-se solvente à soluçãi 
de concentração conhecida (processo de diluição) di- 
minui-se a concentração do soluto sem alterar sue 
quantidade de matéria na solução (c _. x V. Jir - c dll 

v dll ). 

Seção 4.6 Nos processos chamados titulação, com 
binamos uma solução de concentração conhecida (unv 
soluçâo padrão) com uma solução de concentração des 
conhecida no intuito de determinar a concentração des- 
conhecida ou a quantidade de soluto na solução desco- 
nhecida. O ponto na titulação no qual quantidades este- 
quimetricamente equivalentes são conciliadas é chama- 
do de ponto de equivalência Um indicador pode se* 
usado para mostrar o ponto final dil titulação, que c 
muito próximo do ponto de equivalência. 


Exercícios 


Eletrólitos 

4.1 Apesar de a água pura ser mau condutor de eletricida- 
de, é aconselhável não se operar aparelhos elétricos per- 
to dela. Por que? 

4.2 Quandn perguntaram a um estudante quai a razão de 
uma solução de eletrólitos conduzir eletricidade, e!e res 
pondeu que c por causa do movimento de elétrons pela 
solução. O estudante está correto? Sc não, qual a respos- 
ta correta? 

4.3 Quandn o metanol, CH,OH, é dissolvido em água, ob- 
tém-se uma solução não-condutora. Quando o ácido 
acético, HC ; H ,0,. dissoh e-se em água, a solução é má 
condutora e de natureza árida. Descreva o que acontece 
na dissolução nos dois casos e julgue as diferenças. 

4.4 Aprendemos neste capitulo que muitos sólidos ifinicos 
dissolvem-se em água como um eietrólito forte, isto é, 
como ions separados em solução. Quais as proprieda- 
des da água que fadlitani esse processo? 

4.5 Desc reva como cada um dos seguintes eletrólitos fortes 
ionizam-se nu dlssociam-se em ions na dissolução em 
água: (a) ZnCh, (b) HNO,; (c) K.S0 4 ; (d) Ca(OH),. 

4.6 Descreva como cada um dos seguintes eletrólitos 
fortes ionizam-se ou dissocinm-se em ions na dissolu- 
ção em água: (a) Mgl-,; (b) Al(NO,) J ; (c) HCIO*; 
ídl (NH 4 ).S0 4 . 

4.7 As soluções aquosas de três substâncias diferentes, AX, 
AY e AZ, estào representadas pelos très diagramas a 
seguir. Identifique cada substância como um eietrólito 
forte, eietrólito fraco ou nâo-eletrólito. 


AX AY AZ 



(a) (b) (c) 


4.8 Os dois diagramas representam soluções aquosas d< 
duas substâncias diferentes. AX e BY. Essas duas subs- 
tâncias são eletrólitos fortes, eletrólitos fracos oi< 
não-eletrõlitos? Qual você espera ser a melhur conduto- 
ra de eletricidade? Explique. 
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- <» O ácido fórmico, HCHO., é um eletrólito fraco. Quais 

partículas do soluto estão presentes na solução aquosa 
desse composto? Escreva a equação química para a ioni- 
zação do HCHO- 

- lü A acetona, CH ,COCH v é um nâo-eletrálito; o ácido hi- 

pocloroso, HCIO. é um eletrólito fraco e o cloreto de 


amónio, um eletrólito forte- (a) Quais são as partículas 
do soluto presentes em soluções aquosas de cada com- 
posto? <b) Se 0,1 mnl de cada composto está dissolvido 
em solução, qual contém 0,2 mol de partículas de soluto, 
qual contém 0,1 mol de partículas de soluto e qual con- 
tem algo entre 0,1 e 0,2 mol de partículas de soluto? 


?.eaçòes de precipitação e equações lònlcas simplificadas 

• 1 1 Usando as regras de solubilidade, diga se cada um dos 

seguintes compostos é solúvel ou insolúvel em água: 

(a) NiCF.Íb) Ag,5, (c) Cs, PO,. <d)5rCO,; (o) (NH„) : S0 4 . 
«.12 Usando as regras de solubilidade, diga se cada um dos 
seguintes compostos é solúvel ou insolúvel em água: 

(a) Ni(OH),; (b) PbS0 4 . (c) HnlNOd;; <d> AIPO. 
te) AgC : H,Ò- 

- 13 Ocorre precipitação quando soluções a seguir são mis- 

turadas 7 Caso ocorra, escreva a equação química balan- 
ceada para a reação, (a) Xa,CO, e AgNO,.: (b) NaNO e 
\iS0 4 , (c) FeSO, e Pb( NO,)j. 

- 14 Identifique o precipitado (caso haja) formado quando as 

seguintes soluções são misturadas e escreva a equação 
balanceada para cada reação, (a) 5n{\'0,), e NaOH; 

(b) NaOH e K : S0 4 ; (c) Na-S e Cu(C_,H,0.),. 

• 1 5 Escreva as equações iónica completa e iõnico simplifica- 

da para as reações que ocorrem quando cada uma das 
seguintes soluções são misturadas 
ta) Na,CO,(aç) e MgS0 4 (aç) 

(b) PbtNOJifa.j) e \a,5 (a,f) 

(c) (NH h ),PÕ 4 (aj) e CaCUfaq) 

- 16 Escreva as equações iòrucas simplificadas para a-- rea- 

ções que ocorrem em cada um dos seguintes casos. 
Identifique o ion espectador em cada reação. 


(a) Cr,(50 4 )- ( (iiij) ♦ (NH 4 ),CO,(mj) * 

(b) AgNO,(aq) + K30 4 (mj) * 

(c) PbfNOd.fihj) - KOH(fl</) ► 

4.17 Amostras separadas de uma solução de um sal desco- 
nhecido são tratadas com soluções diluídas de HBr, 
H-SO, e NaOH. Forma-se precipitado apenas com 
H-S0 4 . Qual dos seguintes cátions a solução poderia 
conter. K . Pb'' ou Ba''? 

4.1S Amostras separadas de uma solução de certo composto 
iõnico desconhecido são tratadas com soluções diluídas 
de AgNO v Pb(NOJ ; e BaCL Forma-se precipitado nos 
três casos. Qual dos seguintes poderia ser o ânion do sal 
desconhecido: Br'; CO, ", NO, - ? 

4.19 Ca i ram os rótulos de duas garrafas, uma contendo 
MgíNOjl, e a outra contendo PbiNO-J.. Você dispõe de 
uma garrafa de H,SQ 4 diluído. Como você a usaria para 
testar uma alíquota de cada solução a fim de identifi- 
cá-las? 

4.20 Você sabe que uma garrata sem rótulo contém: AgNO-, 

CaCI. ou AI,(S0 4 ) 3 . Um amigo sugere que você teste 
uma alíquota da garrafa com e depois com 

NaCl. Qual o comportamento esperado quando cada 
um deles e adicionado á garrafa sem rótulo? 


Seaçoes ácido-base 

- 21 Qual ê a diferença entre: (a) ácido monoprohco e acido 

diprótico; (b) ácido fraco e forte; (c) ácido e base? 

-.22 Explique as seguintes observações: (a) NH, não contém 
ions OH e mesmo assim suas soluções aquosas são bá- 
sicas; (b) HF é chamado de ácido fraco, mas mesmo 
assim é muito reativo; (c) apesar de o ácido sulíúrico ser 
uma eletrólito forte, uma solução aquosa de H^SO, con- 
tém mais íons HSO, do que innx SÓ 4 '. Explique. 

- 23 Classifique cada um dos seguintes itens como ácido 

forte, fraco ou base: (a) HCIO,; (b) HCIO,: (c) NH-,; 

(d) Ba(OH),. 

4.24 Classifique vada um dos seguintes itens como ácido 
forte, fraco ou base: (a) CsOl í; (b) H,P0 4 ; (c) 1 1C : H 5 0,: 
(d) H : S0 4 . 

- 25 Classifique vada uma das substãndas como um ácido, 

uma base, um sal ou nenhum desses. Indique se a subs- 
tância existe em solução aquosa unicamente na sua for- 
ma molecular, só como ions ou como uma mistura 
de moléculas e ions (a) HF; (b) acetonitrila, CH,CN: 

(c) NaC10 4 ; (d) Ba(OH) ? . 


4.26 Uma solução aquosa de um soluto desconhecido é testa- 
da com papel tomassol e descobre-se ser ácida. A solu- 
ção é um condutor fraco comparado com uma solução 
de NaCl de mesma concentração. Qual das seguintes 
substâncias poderia ser o soluto desconhecido: KOH, 
NH„ HNO v KCIO,, H.m„ CH,COCH, (acetona)? 

4.27 Classifique cada uma das substâncias como um náo-ele- 
trólito, eletrólito fraco ou eletrólito forte em água: 

(a) H,SO,; (b) C,H-,OH (etanol); (c) NH V (d) KCIO,; 

(e) Cu(NO,),. 

4.28 Classifique cada uma das substâncias como não-eletró- 
lito, eletrólito fraco ou eletrólito forte em água: (a) HBrO; 
4b) HNO,; (c) KOH: (d) CH.COCH, (acetona); (e) CoSO,, 

(f) C^H-O,, (sacarose). 

4.29 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções moleculares e a seguir escreva a equação iónica 
simplificada para cada uma: 

(ã) HBr(aç) + Ca(OH),(aç) 

(b) Cu(OH),(s) + HClÒ,(m/) ► 

(c) Al(OH),(s) + HNO,^)) * 
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4.30 Escreva a equação molecular o a equação iõnica simpli- 
ficada (ambas balanceadas) para cada uma das seguin- 
tes reações de neutralização: 

(a) Ácido acético aquoso é neutralizado por hidróxido 
de potássio aquoso. 

II») Hidróxido de cromo(III) sólido reage com ácido nítrico, 
(c) Ácido hipoclorciso aquoso reage rom hidróvido de 
cálcio aquoso. 

4.31 Escreva a equação molecular e a equação iõnica simpli- 
ficada (ambas balanceadas) para as seguintes reações e 
identifique o gãs formado em cada uma: (a) sulfeto de 
cádmio sólido reage com uma solução aquosa de áci- 
do suliórico; (b) carbonato de magnésio sólido reage 
com uma solução aquosa de ácido perdõrtco. 

4.32 Escreva a equação molecular e a equação iõnica simpli- 
ficada (ambas balanceadas) para a reação que ocorre 


quando: (a) CaCO, sólido reage com uma solução aquo 
sa de ácido nítrico: (bl sulfeto de ferro(n) reage corr 
uma solução aquosa de áddo bromídrico. 

433 Uma vez que o ion óxido e básico, óxidos metálicos rea 
geru facilmente com ácidos (a) Escreva a equação iônic 
simplificada para a seguinte reação: FeO(s) - 
2HC1G 4 (üí/) — — » FefClOjbtíií;) -t H.O(f). (bl Baseado n 
exemplo do item (a) escreva a equação iõnica simplifica- 
da para a reação que ocorre entre o NiO(s) e uma sole 
ção aquosa de àridn nítrico. 

434 A medida que K^O dissolve-se em água. o oxido reag 
com as moléculas de agua para formar íons hidróxidi 
Escreva as equações molecular e iõnica simplificada.- 
para essa reação. Baseado nas definições de áddo e bast 
qual íon é a base nessa reação? Qual é o fon espectadn- 
na reação? 


Reações de oxirredução 

4.35 Defina oxidação e redução em termos de (a) tTansferên- 
da de elétrons e (b) números de oxidação. 

43ti Pode ocorrer eixidaçáo sem redução’ Explique 

437 Em geral, onde estão localizados na tabela periódica os 
metais que sofrem oxidação com maior facilidade? Onde 
estão na tabela periódica os metais que têm menos facili- 
dade de sofrer oxidação? 

438 Por que platina e ouro sáo chamados metais nobres? Por 
qne os metais alcalinos e a leal mos terrosos são chama- 
dos metais ativos? 

4.39 Determine o número de oxidação para os elementos in- 
dicados em cada uma das seguintes substâncias: (a) S 
em 50,; (bl C em COCE; (c) Vln em MnO,"; (d) Br em 
HBrO, tel As em As,; (flOera K.O-. 

4.40 Determine o número de oxidação para os elementos in- 
dicados em cada um dos seguintes compostos: (a) H 
em TíO„ (b) Sn em SnCl^ (c) C eni C,0,"; (d) N em 
(NHd-SÒ,; <el N em HNO.; íf) Cr em Cr.O-’ 

4.41 Qual elemento é oxidado c qual é reduzido nas seguin- 
tes reações? 

(a) Ni(s) t- Cl 2 (g) * NiCl,<s) 

tb) 3Fe(MO,);(ífç) + 2Al(s) *■ 3Fe(s) 4 2Al(NO,),(a/j) 

(c) G,(/iij) - 2NaT(<«j) » I,(aç) + 2NaQ(<«/) 

(d) PbS(s) + 4HjO,(flij) * PbSO,{s) 4 4H : Oí/) 

4.42 Quais das seguintes reações são redox? Para as que são, 
indique qual elemento é oxidado e qual é reduzido Para 
as que não são, indique se são reações de precipitação 
ou ácido-base. 

ta) Cu(OH).(s) 4- 2HNO.(fl<j) * 

CuíNOJ-ía/f) - 2HX>(/) 

(b) Fe,G,(s) ♦ 3CO(g) ► 2Fe(s) + 3CO ,(y) 

(c) 5r(NOd,(n<?) f aSO>j) * 

SrS0 4 (s) 4 - 2HNOj(«f) 

(d) 4Zn(s) + 10 H’(iiij) 4- 2NO, (aq) — . 

4Zn : -(ai?) + \p(g) - 5H,CX/) 

4 43 Escreva a equação molecular e a equação iõnica simpli- 
ficada (ambas balanceadas) para as reações de la) man- 
ganês com ácido sul fú rico; (b) cromo com ácido 
bromídrico; (c) estanho com ácido clorídrico; (d) alumí- 
nio com ácido fórmiro, HCHO : . 


4.44 Escreva a equação molecular e a equação iõnica sunpli 
ficada (ambas balanceadas) para as reações de: U) ádd. 
cloridrico com níquel; (b) ácido sultúnco com ferro; k 
ácido bromídrico com magnésio; (dl áddo acético 
HC.HjO,, com zinco. 

4.45 Baseado na série de atividade (Tabela 4.5), qual e o r<- 
sultado de cada uma das seguintes reações? 

(a) AI(s) -t- NiCU(mj) * 

(b) Ag(s) + Pb(NO,g(aç) ► 

lc) Cr(,) i MiSO,(ui/) * 

(dl Mn(s) + HBr(«//) * 

(e) Hj<£) 4- CuQ,(a<f) * 

4.46 Usando a série de atividade (Tabela 4.5), escre va equa- 
ções químicas balanceadas para as seguintes reações. Sc 
a reação não ocorre, simplesmente escreva NR (a) Ferr. 
metálico é adicionado a uma solução de nitrato de co- 
bre(TI); (b) zinco metálico c adidonado a uma solução di 
sulfato de magnésio; (c) addo bromídrico é adicionad 
a estanho metálico; (d) gás hidrogênio é borbulhado err 
uma solução aquosa de cloreto de mquel(ri); <e) alumi 
nio metálico e adidonado a uma solução de sulfato dt 
cobaltofU). 

4.47 O cádmio metálico tende a formar (ons Cd"' As se- 
guintes observações foram feitas: (i) Quando uma fita 
de zinco metálico é colocada etn CdClárn/), o cádmu 
metálico deposita-se na fita. (li) Quando uma fita dt 
cádmio metálico é colocada em NíifNOJ^itç), o níquel 
metálico deposita-se na fita. (a) Escreva as equações io- 
nlcas simplificadas para explicar cada uma das obser- 
vações feitas anteriormente (b) O que você podi 
concluir sobre a posição do cádmio na série de ativida- 
de? (c) Que experimentos você precisaria realizar para 
localizar precisam ente a posição do cádmio na serie dt 
atividade? 

4.48 (a) Use as seguintes reações paro preparar uma senc 

de atividade para os halogênios: Br,(cM/) 4 2Nal(«ç) 4 

2NaBr(<ii)) 4- I CMotf) + 2NaBr(aij) » 2NaCl(<u/) 4 

Eir.fiç). (b) Relacione as posições dos halogênios na tabela 
periódica com suas localizações na série de atividade 

(c) Determine se ocorre reação quando os seguintes rea- 
gentes são misturados: C),(<nj) e Kl(rtíf); Br.(tfij) e LiCl(aij). 
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mposição de soluções; concentração em quantidade de matéria 


-- (a) A concentração de uma solução é propriedade inteii 
uva ou extensiva? (b) Qual e a diferença entre 0,50 mol 
Je HCI e 0,50 mol/L de HCI? 

i ^ (a) Suponha que você prepare 500 mL de uma solução 
de 0,10 mol/L de um sai e o derrame. O que acontecera 
com a concentração da solução que ficou no recipiente? 
(b) Um determinado volume de uma solução de 0/50 
mol/L contém 43 g de um sal Qual o massa desse sal pre- 
sente nu mesmo volume de uma solução de 2,50 mol/L? 

T (a) Calcule a concentração em quantidade de matéria de 
uma solução que contém 0,0345 mol de NH 4 C1 em exa- 
tos 400 mL de solução, (b) Qual c a quantidade de maté- 
ria de HNOj presente em 35,0 mL de uma solução de 
2.20 mol/L de ácido nitrico? (c) Quantos mililitros de 
uma solução de 1,50 mol/L de KGH são necessários 
para fornecer 0,125 moi de KOH? 

» -2 (a) Calcule a concentração em quantidade de matéria de 
uma solução preparada pela dissolução de 0,145 mol de 
Na,50 4 em água suficiente para perta/er um volume 
exalo de 750 mL de solução, fb) Qual a quantidade de 
matéria de KLMnQ, presenteem 125 mL de uma solução 
de 0,0850 mol/L 7 (e) Quantos milililtos de uma solu- 
ção 1 1,6 mol/L de HCI são necessários, para obter 0,255 
mol de HCI? 

Calcule: (a) o mimem de gramas de soluto em 0,250 L de 
0.150 mal/L (b) a concentração em quantidade de ma- 
téria de uma solução contendo 4.75 g de Ca(NOi) : em 
0,200 L; (c) o volume em mililitros de Ma.PO, que con- 
tém 5,00 g do soluto 

• 54 (a) Quantos gramas de soluto estão presentes em 50,0 
mL de K,Cr.O 0,850 mol/L? <b> Se 2,50 g de (NH33O, 
são dissolvidos em água suficiente para perfazer 250 mL 
de solução, qual é a concentração em quantidade de ma- 
téria da solução? (c) Quantos mililitros de CuS0 4 0,3S7 
mol/L contem 1,00 g de solido? 

- (a) O que terá a maior concentração de ion potássio: 0,20 
mol/L dekCl, 0,l5mol/l de L, K g CrO, cu 0,080 mol/L 
de KjPOj? 1b) O que contém a maior quantidade de ma 
teria de fons potássio: 30,0 tnL de 0,15 mol/L de K .CrQ, 
ou 25,0 mL de 0,080 mol/L de K,PO,? 

M> (a) Sem fazer cálculos detalhadas, coloque as seguinte» 
soluções em urdem crescente de concentração de ions 
Cl': 0,10 mol/L de CaCl, 0,15 mol/Lde RQ, uma solu- 
ção formada pela dissolução de 0,10 mol de NaCl em 
quantidade suficiente de água para perfaíer 250 mL de 
solução (b) O que contém a maior quantidade de maté- 
ria de ion cloreto 40,0 mL de 0,35 mol/L de \aCl ou 

25,0 ml. de 0,25 mol/Lde CaCL? 


437 Indique a concentração de cada ion ou mnfficula presen- 
te nas seguintes soluções (a) 0,14 mol/L de NaOH; 
(b) 0,25 mol/L de CaBr.. (c) 0,25 mol/L de CH s OH, (d) 
uma mistura de 50,0 mL de 0,10 mol/L de KCIO, e 25/1 
mL de 0,20 mol/L de Nía-SO , Suponha que ns volumes 
sejam cumulativos. 

4.58 Indique a concentração de cada ion presente na solução 
formada misturando-se: (a) 20 mL de 0,100 mol /L de HCI 
e 10.U mL de 0300 mol/L de HCI, (b) 15,0 ml de Na ; SO, 
Ü,3LHJ mol/L e 10.0 mL de KCI 0,200 mol/ L; (c) 3,50 g de 
\'aCI em 50,0 mL de solução de 0300mol/L de CaCL 
(Suponha que os volumes sejam cumulativos.) 

43 1 * (a) Vucé tem uma solução estoque 14,8 mol/L de NH V 
Quantos mililitros dessa solução você diluiria para pTe- 
parar 100,0 mL de uma solução de 0,250 mol/L de NH,7 
Cb) 5e você tomar uma alíquota de 10,0 mL da solução 
estoque e diluir para um volume total de 0250 L, qual 
será a concentração final da solução? 

4.60 (a) Quantos mililitros de uma solução estoque de 12,0 
mol /L de HNO, você lera de usar para preparar 0,500 L 
de 0,500 mol/L de HN02 (b) 5v você diluir 25,0 mL da 
solução estoque para um volume final de 0,500 L qual 
será a concentração da solução diluída? 

4.61 (a) Começando com sacarose sólida, C, .1 123, ,, descreva 
como você prepararia 125 mL de uma solução de 0,150 
mol/L de sacarose (b) Descreva como \ ocê prepararia 

400.0 ml de 0,101) mol/ L de C, .H^O, „ começando com 

2.00 L de 1,50 mol/L de C u H tt O,,. 

4.62 (a) Como vnc# prepararia 100,0 ml. de uma solução 
0200 mol/L de AgNO v começando com o soluto pum? 
(b) Um experimento pede que você use 250 mL de uma 
solução l,n mol/L de HNO,. Tudo que você tem dispo- 
nível é uma garrafa de HNO 6,0 mol/L Como você 
prepararia n solução desejada? 

1 4,63] O ácido acética puro, conheadD como ácido acético gla- 
cial, e um líquido com densidade de 1 ,04*? g/mL a 25 "C 
Calcule a concentração em quantidade de matéria de 
uma solução de ãcido acético preparada peia dissolução 
de 20,0 mL de ácido acético glacial a 25 C em quantida- 
de suficiente de água para perfazer um volume de 250,0 
ml de solução. 

[4.64]Clicerol, C,H v O„ é uma substância muito usada na fa- 
bricação de cosméticos, alimentos, anticongelantes e 
plásticas. O glicerol é um líquido solúvel em água com 
densidade de 1 2656 g/ mL a 15 "C Calcule a concentra- 
ção em quantidade de matéria de uma solução de glicerol 
preparada pela dissolução cie 5U.0Q mL de glicerol a 1 5 ' l 
em água suficiente para perfazer 250,00 mL de solução. 


- ícjuiometria de soluções; titulações 

- - Qual a massa de NaCl necessária para precipitar todos 

*- Ions piata presentes em 20,0 mL de solução de 0,100 

mol/1 deAgNCy 

v» Qual é a massa de NaOH necessária para precipitar to- 
dos os ions Fe 3 de 25,0 mL de uma solução cie 0,501) 
mol/L de FefNO,),? 

ia) Qual é o volume de uma solução de 0,115 mol/L de 
MOO, neossáno para neutralizar 50,0 mL de 1)3875 mnl/L 


de NaOH? (b) Qual o volume de 0,128 mol/ L de HCI neces- 
saiso» para neutralizar 237 g de Mg(OH) : ? (c) Se 253 mL de 
AgNO, são necessário» para precipitar lodos os ions Cl em 
785 mg de uma amostra de KC1 (formando AgO), qual é a 
concentração em quantidade de matéria da solução de 
AgNO,? (d) Se são necessários 453 mL de lima solução de 
0,1(15 mol de HO para neutralizar uma solução de KOH. 
quantos gramas de KOH devem estar presentes na solução? 
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Qufmica: a ciência central 


4.68 (a) Quantas mililitros de 0,120 mol/L de HCJ são neces- 
sários para neutralizar conipletnmente 50,0 mL de uma 
solução de 0,101 mol/L de Ba(OH),? (b) Quantos tnilili 
tros de 0,125 mol/L de H SO, são necessários para neu- 
tralizar 0200 g de NaOH?" (c) Se são necessárias 55/i mL 
de uma snluçâo de BaCL para precipitar lodo o ion sulfa- 
to presente em 752 mg de uma anu «ira de Na-SO* qual é 
a concentração em quantidade de matéria da solução? (d) 
Se 42,7 mL de uma solução de 0,208 mol/L são necessá- 
rios para neutralizar uma solução de Ca(OH)-, quantos 
gramas de Ca(OH). devem estar presentes na solução? 

4.69 Derrama-se um pouco de ácido sulhirito em uma ban- 

cada do laboratório- Pode-se neutraliza-lo espalhando 
bicarbonato de sódio sobre ele e, em seguida, enxugan- 
do a solução resultante. O bicarbonato de sódio reage 
com o ácido sulfúrico da seguinte maneira: 
2XaHCO,(s) + H.SO.(mj) » 

+ 2H,C> (I) * 2CO&) 
O bicarbonato de sódio é adicionado até que a eferves- 
cência causada pela formação de CO.(y) pare. Se 27 mL 
de 6/) mol/L de H.SO, foi derramado, qual massa míni- 
ma de NaHCO, deve ser adicionada ao derramamento 
para neutralizar o ácido? 

4.70 O odor característico do vinagre deve-se ao ácido acéti- 
co, HCH Ch. O ácido acético reage com o hidróxido de 
sódio da seguinte maneira: 

+ * H.Ol/l + NaC-H.O : (,iq) 

Se 220 mL de \ iriagre necessitam de 352 mL de 0,102 
mol/L de NaOH para atingir o ponto de equivalência 
em uma titulação, quantos gramas de ácido acético es- 
tão presentes em uma amostra dc 1 ,0ü qt de vinagre? 

4.71 Uma amostra de Ca(OH), sólido é agitada em água a 
30 "C até que a solução contenha o máximo possível de 
Ca(PH), dissolvido. Retirou-se uma amostra de 100 mL 
dessa solução e titulou-se com HBr 5,00 * 10 : mol/L. 
São necessários 48,8 mL da solução ácida para a neutra- 


lização. Qual è a concentração em quantidade de maté- 
ria da solução de Ca(OH>,? Qual é a solubüidade do 
Ca(OH), em agua, a 30 "C, em gTamas de Ca(OH), por 
100 mL de solução? 

4.72 No laboratório dissolve-se 7.52 g de Sr(N0 3 ), em água 
suficiente para perfazer 0,750 mL. Uma alíquota de 
0,100 L é retirada dessa solução estoque e titulada com 
uma soluçáo 0.0425 mol/L de Na-CrO,. Qual o volume 
da soluçáo de Na-CrO, necessário para precipitar todo o 
ion 5r~‘(of) corno SrCrÜ 4 ? 

4.73 100,0 mL de uma solução de 0200 mol/L de KOI 1 é mis- 
turada a im 200.0 rnL dc H.15Ü mol/L de NiSO,. (a) 
Escreva a equação química balanceada para a reação 
que ocorre. <b) Qual o precipitado formado? (c) Qual é o 
reagente limitante? (d) Quantos gramas de precipitado 
são formados? (e) Qual é a concentração de cada ion que 
contínua em solução? 

4.74 Prepara-se uma solução misturando-se 12,0 g de NaOH e 
75,0 mL de 0,200 mol/L de HNO-. (a) Escreva a equação 
balanceada para a reação que ocorre entre os solutos. <b) 
Calcule a concentração de cada ion que permanece em 
soluçáo. (c) A solução resultante é ácida ou básica? 

|4.75| Uma amestra de 0,5895 g de hidróxido de magnésio im- 
puro é dissolvida em 100,0 mL de uma solução de 
0,205 mol/L de HC1. Necessita-se então de 19,85 mL 
de 0,1 02 mol/L de NaOH para neutralizar o excesso dc 
ácido. Calcule a porcentagem em massa de hidróxido de 
magnésio na amostra, supondo que ele é a única subs- 
tância que reagi? rum a solução de HCL 

(4.76J Uma amostra de 1,452 g de pedra de calrarin é pulveri- 
zada para ser tratada com 25,00 mL de uma solução de 
1,035 mol/L de HC1. Necessita-se dc 1525 mL de NaOH 
0,1010 mol/L para neutralizar o excesso de áado. Cal- 
cule a porcentagem em massa de carbonato e cálcio na 
pedra, supondo que ele é a única substância que reage 
com a solução de HC1. 


Exercidos adicionais 

4.77 A foto a seguir mostra a reação entre uma solução de 
Cd(NO,); e uma solução de Na 2. Qual é o precipitado 
formado? Quais ia ns permanecem em solução? Escreva a 
equação iônica simplificada para a reação. 



4.78 Vamos supor que você tenha uma solução que contém 
alguns ou todos os seguintes cátions; N’i : ', Ag*. Sr : ' e 
Mn' 4 . A adição de solução de HC1 prov oca a formação 
de um predpitado. Após filtra-lo, uma solução de 


H i SO í é adicionada à solução resultante e outro precipi- 
tado se forma. Ele c fiilrado, e uma solução de NaOH é 
adicumada à solução resultante. Não se observa ne- 
nhum precipitado. Quais ions estão presentes em cada 
um dos precipitados? Qual dos tons listados antes deve 
estar ausente da soluçáo original? 

4.79 Você decide investigar algumas das regras de solubilidade 
de dois íorts que não estão relacionados na Tabela 4.1, o 
ion cromato (CrOf) e o ion oxalato (CO/'). São dadas as 
soluções (A. B, C, D) de quatro sais solúveis: 


Solução 

Soluto 

Cor da 
solução 

A 

Na.CrOj 

Amarela 

B 

ính 4 ),ca 

Incolor 

C 

AgNO, 

Incolor 

D 

CaCL, 

Incolor 


Quando essas soluções são misturadas, observa-se o se- 
guinte: 
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Número do 
experimento 

Soluções 

misturadas 

Resultado 

1 

A+ B 

Não forma 
precipitado, 
solução amarela 

2 

A ♦ C 

Forma predpitadn 
vermelho 

3 

A + D 

Não forma 
precipitado, 
solução amarela 

4 

B + C 

Forma precipitado 
branco 

5 

B + D 

Forma precipitado 
branco 

6 

C+D 

Forma precipitado 
branco 


(a) Escrev a a equação tônica simplificada para a reação 
que ocorre em cada um dos experimentos, (b) Identifi- 
que (i precipitado formado, quando ocorre, em cada 
um dos experimentos (c) Baseado nessas informações 
limitadas, qual ion tende a formar os sais mais solúveis, 
cromatu ou oxalato? 

Os anfiácidos são muito usados para aliviar a dor e pro- 
mover a cura no tratamento de ulceras. Escreva as 
equações iònicas simplificadas e balanceadas para as 
reações entre o HCI(nq) no estômago e cada uma das 
seguintes substâncias usadas nos vários anfiácidos: 
ta» Al(OH)j(s); tb» M«(OH),(í); (c) MgCO,(s); 
(d) Na AI(CO ; )(OH).(.s); <e> CaC O,. 

-311 Sais de ions sulfito, SO, v , reagem de maneira similar 
aos carbonatos, (a) Determine a fórmula química e o 
nome do ácido fraco que se forma quando o íon sulfito 
reage com ácidos, (b) O ácido formado no item (a) de- 
compõe-se para formar água e gás insolúvel Determi- 
ne a fórmula molecular e o nome do gás formado, (c) 
Uso um livro de dados tipo CRC HiiuJlmtk tf Oiemistry 
mui Phytics para confirmar que a substância do item (b) 
é um gás nas condições normais de temperatura am- 
biente. (d) Escreva equações iõnicas simplificadas e ba- 
lanceadas da reação de HClfwf) com (i) Na,SO,((t(f), (iri 
AgjSO,(s), (iii) KHSO ,(.•>) e (iv) ZnSO,(aq). 

A produção comercial de áddo nítrico envolve as se- 
guintes reações químicas: 

4NH,(g) + 50,(*) - • 4NC)( < ç) + 6H.O0.Ú 

2NO(y) + O'0í) * 2NO,(y) 

LNO,(g) - H.Õ(/) ► 2HNOj(flij) + NO(,vf) 

(a) Quais dessas reações são redox? (b) Em cada reação 
redox, identifique o elemento que sofre oxidação e o 
elemento que sofre redução. 

Use a Tabela 4.5 para determinar qual 111**- seguintes 
ions pode ser reduzido para a forma metálica reagindo 
a<m o zinco; 

(a) Na (uq). (b) Pb' lai/). tc) Mg^(aq). ld) Ec* <«/)). (e) 
Cu ‘(iiç): (f) Al "(dij). Escreva a equação fônica balancea- 
da para cada reação que ocorra 
- O íon htánio<lV), Tf*, pode set redu/ido a Ti por adi- 
ção cuidadosa de zinco metálico, (a) Escreva a equação 
iônica simplificada e balanceada para esse processo, (b) 
Seria apropriado usar essa reação como uma maneira 


de incluir o ütánio na sene de atividade da 1 abela 4.5? 
Justifique sua resposta 

14.85] O lantánio metálico forma cátions com carga 3+. Consi- 
dere as seguintes observ ações sobre a química do lantá- 
nio: quando o lantánio metálico e exposto ao ar, 
forma-se um sólido branco (composto A) que contém 
lantánio e um outro elemento. Quando o lantánio metá- 
lico e adicionado á água, observam-se bolhas de gás e 
um sólido branco (composto B) diferente é formado. 
Tanto A quanto B dissolvem-se em ácido clorídrico 
para resulta em solução límpida. Quando a solução de 
A ou de B é evaporada, obtem-ce um sólido branco 
(composto C). Se o composto C é dissolvido em água e 
ácido suliúrico é adicionado, um precipitado brancu 
(composto Dl é formado, (a) Proponha a identidade 
para as substâncias A, B, C e D. (b) Escreva as equações 
iò nicas simplificadas para todas as reações descritas, (c) 
Baseado nas observações apresentadas, o que pode ser 
dito sobre a posição do lantánio na série de atividade 
fT abelo 4.5)? 

4.58 Uma amostra dt* 25.0 mL de 1 ,00 mol/ L de KBr e uma 
amostra de 75,0 mL de 0,800 mol /L de KBr são mistura- 
das. A solução é aquecida para evaporar a água até o 
volume total de 50,0 mL. Qual e a concentração em 
quantidade de maténa de KBr na solução final? 

4.87 Calcule a concentração em quantidade de matéria ria 
solução preparada misturando-se: (a) 50.0 mL de 0,200 
mol/I de NaCl e 75,0 mL de 0,100 iitol/L de NaCl; 
(b) 24,5 mL de 1,50 mol/L de NaOH e 25,5 mL de 0,750 
mol/L de NaOH. (suponha que os volumes sejam cu- 
mulativos.) 

4.56 L sando técnicos de química analítica moderna, é possí- 
vel detectar ions sódio em concentrações tão baixas 
quanto 50 pg/mL. Qual é esse limite de detecção ex- 
pressa cm: (a) concentração em quantidade de matéria 
de Na ; (b) tons Na’ por centímetro cúbico? 

4.89 A água dura contém Ca ; ', Mg"' e Fc , os quais interfe- 
rem com a ação do sabão e deixam uma cobertura inso- 
lúvel no interior de recipientes e canos quando 
aquecidos. Amaciantes de agua substituem esses ions 
por Na . Se 1,0 • 10’ L de água dura contêm 0,010 mol/L 
de Ca ‘ e 0,0050 mol/L de Mg ’ . quai a quantidade de 
matéria de Na' necessária para substituir esses ions? 

4.90 O áddo tartáricu, tem dois lúdrogéniiv, áci- 

dos. O áddo está normalmente presente em vinhos c 
precipita da solução á medida que o vinho envelhece. 
Uma solução contendo uma concentração desconheci- 
da de áddo tartárico e titulada com NaOl l. Sáo neces- 
sários 22,62 mL de uma solução de Ü,200Ü mol/L de 
NaOH para titular os dois prótons ácidos em 40,0 mL 
de uma solução de ácido tartárico. Escreva a equação 
iônica amplificada e balanceada para a reação de neu- 
tralização e calcule a concentração em quantidade de 
matéria da solução de áddo tartárico. 

4.91 A concentração de perõxido de hidrogénio em uma so- 
lução é determinada titulando-se uma amostra de 10,0 
mL de uma solução de ions permanganato. 

2MnO, kkj) i 5H,Odaij) - 6H (aq) - 

2Mn- (fli?) + 50,( ? ) - 8H.O(/) 
Se são necessários 133 mL de uma solução de 0,109 
mol/L de MnO, para se atingir o ponto de equivalên- 
cia, qual é a concentração em quantidade de matéria da 
solução de perõxido de hidrogênio? 
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14.921 Uma amostra sólida de Zn(OH), ê adicionada a 0.400 L 
de solução aquosa de HBr. A solução que sobra ainda é 
ácida. Ela é titulada com uma solução de NaOH 0,500 


inol/L e necessita de 98,5 mL da solução de NaOH 
para atingir o ponto de equivalência. Qual a massa de 
Zn(OH). que foi adicionada à solução de HBr? 


Exercícios cumulativos 

4.93 Calcule o número de ions scSdio em 1,00 mL de uma 
solução de 0,01 (K) mol/L de fosfato de sódio. 

4.94 (a) Por titulação, 15,0 mL de 0,1008 mol/L de hidróxi- 
do de sódio são necessários para neutralizar uma 
amostra de 0.2053 g de um ácido orgânico. Qual será a 
massa molar do ácido se ele for monoprótico? (b) 
Uma análise elementar do ácido indica que ele é com- 
posto de 5,89% de H, 710,6% de C e 23,5% de O em mas- 
sa, Qual é a fórmula molecular? 

4.95 Uma a mostra de 6,977 g de certa mistura foi analisada 
para fon bário pela adição de um pequeno excesso de 
árido sulfúrico a uma solução aquosa da amostra. A re- 
ação resultante produziu um precipitado de sulfato de 
bário, que foi coletado por filtração, lavado, secada e 
pesado. Se 0,4123 g de sulfato de bário foi obtido, qual 
era a porcentagem em massa de bário na amostra? 

|4.96| Um caminhão tanque carregando 5,0 xlCp kg de solu- 
ção de árido sulfúrico concentrado tomba e derrama 
sua rarga. 5e o árido sulfúrico é 95,0% de H,SO, cm 
massa e tem densidade de 1 ,84 g/mL. quantos quilo- 
gramas de carbonato de sódio devem ser adicionados 
para neutralizar o árido? 

4.97 Uma amostra de 5,53 g de MgfOH), é adicionada a 
25,0 mL de 0,200 mol/L de HNIÜ n (a) Escreva a equa- 
ção química para a reação que ocorre, (b) Qual é o rea- 
gente limitante na reação? (c) QuaJ a quantidade de 
matéria de Mg(OH)., HNO, e Mg(NO,J. presente 
após o término da reação? 

4.98 Urna amostra de ! ,50 g de nitrato de chtunbo(U) é mis- 
turado com 1 25 mL de uma solução de 0,100 mol/L de 
sulfato de sódio, (a) Escreva a equação química para a 
reação que ocorre. íb) Qual é o reagente limitante na 
reação? (d Quais são as concentrações de todos os 
ions que permanecem em solução depois que a reaçáo 
termina? 

4.99 Uma mistura contém 89,0% de NaCl, 1,5% de MgCIL e 
8,5% de Na-S0 4 em massa. Qual é a concentração em 
quantidade de matéria de ions □' na solução formada 
pela dissolução de 7,50 g da mistura em quantidade 
suficiente de água para perfazer um volume de 500,0 
mL de solução? 

14.100) A concentração média de íon brometo na água do mar 
é 65 mg de íon brometo por kg de água domar Qual será 
a concentração em quantidade de matéria de íon brome- 
to se a densidade da água do mar for 1,025 g/mL? 


[4.101] A perceniagem em massa de íon cloreto em uma 
amostra de água do mar foi determinada por lituJaçái 
com nitrato de prata, precipitando cloreto de prata 
Foram necessários ‘12,58 mL de uma solução de 0,299“ 
mol/L de nitrato de prata para atingir o ponto de 
equivalência na titulação. Qual será a porcentagem 
em massa de íon cloreto na água do mar se sua densi- 
dade for 1,025 g/mL? 

4.102 O arsênio presente em 1,22 g de uma amostra de pesti- 
cida foi convertido para AsQ, v através de tratamente 
químico apropriado. Ele foi então titulado usando 
Ag para formar Ag.AsO, como um precipitado (a) 
Qual é o estado de oxidação do As em AsO/ ? (b) Dô o 
nome a Ag,AsOj por analogia ao composto corres- 
pondente contendo fósforo no lugar do arsênio. (c) Se 
foram necessários 25,0 mL de 0,102 mol/L de Ag 
para atingir o ponto de equivalência nessa titulação, 
qual é a massa percentual de arsênio no pesticida? 

|4.103| Um comprimido de500mgdeum antiárido contendí 
MgfOHlj. AlfOl li.e um 'veiculo' merte foi dissolvido 
em 50/) mL de 0.500 inol/L de HC1 A solução resul- 
tante, que é ácida, precisou de 30,9 mL de 0.255 mol/L 
de NaOH para ser neutralizada, (a) Calcule a quanti- 
dade de matéria de ions OH no comprimido, (b) Se o 
comprimido contém 5,0% de 'veículo', quanto-- mili- 
gramas de Mg(OH), e quantos miligramas de 
AI(OH), o comprimido contém? 

[4.104] Leis federais norte-americanas colocam um limite 
máximo de 50 partes por milhão (ppm) de NH, no ar 
de um ambiente de trabalho (isto é, 50 moléculas de 
NHj(jj) para cada milhão de moléculas de ar). O ar de 
uma indústria foi borbulhado em uma solução con- 
tendo 1,00 x lü : mL de 0,0105 mol/L de HC1. O NH- 
reage com o HCI como a seguir 

NH,(«j) + HCl(mj) x NH.CKmj) 

Depois de borbulhar o ar na solução ácida por 10.U 
min a uma vazão de 10,0 L/ min, o ácido foi titulado. 
O árido restante precisou de 13,1 mL de NaOH 0,0588 
mol/L para atingir o ponto de equivalência, (a) Quan- 
tos gramas de NH, foram borbulhados na solução ári- 
da? <b) Qual a concentração, em ppm, de NH, 
presente no ar? (O ar tem densidade de 1,20 g/L e 
massa molar média de 29,0 g/moí nas condições do 
experimento.) (c) Essa indústria está em conformidade 
com a legislação? 
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(a) 


5.1 A natureza da energia 

Nossa abordagem sobre termodinâmica utilizará os conceitos de energii 
trabalho e calor. Apesar de esses termos serem familiares para nós (Figura 5.1 
precisaremos desenvolver algumas definições precisas para nossa aborda 
gem. Em particular, precisamos examinar as formas em que a matéria pod 
possuir energia e como esla pode ser transferida de uma parte da matéria par. 
outra. 

Energia cinética e energia potencial 

Objetos, sejam eles bulas de ténis ou moléculas, podem possuir energi. 
cinética, a energia de movimento. A magnitude da energia cinética, E , de un 
objeto depende de sua massa, w, e de sua velocidade, t>: 



£ . =\ 


mv 


[5.1 


A Equação 5.1 mostra que a energia cinética de um objeto aumenta com 
aumento da velocidade. Por exemplo, um carro se deslocando com velocidad. 
igual a 80 quilômetros por hora (km/h) tem energia cinética maior do qu 
quando se move a 64 km/h. Além disso, para certa velocidade, a energia cine- 
tica aumenta com o aumento da massa. Por exemplo, uma caminhonete gra: 
de viajando com uma velocidade de 88 km/h tem energia cinética maior d 
que a de um carro pequeno viajando com a mesma velocidade, porque a cam> 
nhonete tem maior massa que o carro. Os átomos e moléculas tèm massa e o 
tão em movimento. Portanto, eles têm energia cinética, apesar de ela não st 
tão aparente quanto a energia cinética de objetos maiores. 

Um objeto pode, também, possuir outra forma de energia, chamada ener- 
gia potencial, em virtude de sua posição em relação a outros objetos. A ener 
gia potencial surge quando ha uma força operando no objeto. A força desi- 
ti po mais conhecida é a gravidade. Imagine uma ciclista no alto de uma coli 
na, como ilustrado na Figura 5.2. A grav idade atua sobre ela e sua bicicleta 
exercendo uma força direcionada para o centro da Terra. No topo da colina, 
ciclista e sua bicicleta possuem certa energia potencial devido ã sua elevaçài 
A energia potencial é dada pela expressão Wgh, onde tttéa massa do objeto err 
questão (nesse caso, a ciclista e sua bicicleta), h é a altura relativa do objeto 
uma altura de referência qualquer e £ é a aceleração da gravidade, 9,8 m/s 
Uma vez em movimento, sem nenhum outro esforço de sua parte, a ciclista ga- 
nha velocidade enquanto a bicicleta desce a colina. Sua energia potencial diminui à medida que ela desce, mas ; 
energia não desaparece simplesmente. £ convertida em outras formas de energia, principalmente em energia cim 
tica, a energia do movimento. Além disso, existe atrito entre os pneus da bicicleta e o solo, e atrito durante o movi- 
mento através do ar, o que gera uma quantidade de calor. Esse exemplo ilustra que as formas de energia sã 
convertiveis. Teremos mais a folar sobre convertibilidade de energia e natureza do calor mais adiante. 


(b) 

Figura 5.1 A energia pode ser 
usada para atingir dois tipos 
básicos de objetivos: (a) trabalho á 
a energia usada para fazer com que 
um objeto se mova. (b) Calor é a 
energia usada paia fazer com que a 
temperatura de um objeto 
aumente. 


Figura 5.2 Uma bicicleta no topo de 
uma colina {esquerda) tem uma energia 
potencial alta. 5ua energia potencial em 
relação à base da colina é mgh, onde m 
é a massa da ciclista e sua bicicleta, h é 
sua altura em relação ã base da colina e 
g é a constante gravitaòonal, 9,8 m/s’. 

À medida que a bicicleta desce a colina 
(direita), a energia potencial é convertida 
em energia cinética, portanto a energia 
potencial é mais baixa na base da colina 
do que no topo. 
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A gra\ idade c- um tipo de força importante para ob|etos grandes, como a ciclista e a Terra A química, no entan 
to, trata principalmente de objetos extremamente pequenos — átomos e moléculas — , de forma que as forças gra- 
ntacionais tèm papel desprezível na maneira como esses objetos microsròpicre» interagem. Mais importantes são 
rs forças que surgem com as variações elétricas. Uma das mais importantes formas de energia potencial para os 
propósitos da química é a energia eletrostática, que surge das interações entre partículas carregadas. A energia po- 
tencial eletrostática, E,,,., é proporcional às cargas elétricas dos dois objetos que estão interagindo, Q, e Q ; , e inver- 
samente proporcional à distância que os separa: 


ti 


15 - 2 ] 


Aqui k é simplesmente uma constante de proporcionalidade, 8,99 « 10"* J m /C (C é o Coulomb, uma unidade 
de carga elétrica. Seção 2.2 )). Quando Q, e Q, tèm o mesmo sinal (por exemplo, os dois são positivos), as duas 

cargas se repelem, e £ iV/1 , é positiva. Quando eles têm sinais contrários, eles se atraem, e é negativa. Veremos, à 
medida que progredirmos, que as energias mais estáveis são representadas por valores mais baixos ou negativos. 
Ao lidar com objetos em nível molecular, as cargas elétricas Q- e Q , possuem gerabnente a mesma ordem de gran- 
deza da carga do elétron (1,60 * 10' 1 " C). 

L m de nossos objetivos na quimica ê relacionar as variações de energia que vemos no mundo macroscópico 
rom a energia cinética ou potencial das substâncias em nível atômico ou molecular. Muitas substâncias, por 
exemplo, combustíveis, liberam energia quando reagem. A energia quimica dessas substâncias deve-se à energia 
potencial acumulada nos arranjos dos átomos da substância. Da mesma forma, veremos que a energia que uma 
substância possui por causa de sua ternperalura (sua energia lénnica) é associada à energia cinética das moléculas 
na substânda. Em breve abordaremos as transferências de energia quimica e térmica de uma substância reagen- 
te à sua vizinhança, mas, antes, vamos revisar as unidades utilizadas para medir energia. 

Unidades de energia 

A unidade SI para energia é o joule, J. em homenagem a James Jouie (1818-1889), um cientista britânico que 
investigou trabalho e calor: 1 | = 1 kgm 2 /s 2 . Uma massa de 2 kg movendo-se â velocidade de 1 m/s possui energia 
cinética de 1 J: 

£, = i nnr = ^ (2 kg)(l m/s) 2 = 1 kg m 2 / s‘ - 1 J 

Um joule não é uma quantidade grande de energia. Normalmente usaremos ij utlojoalrs (kj) ao abordarmos as 
energias associadas com as reações químicas. 

Tradicionalmente, as variações de energia que acompanham reações químicas têm sido expressas em calorias, 
ama unidade fora dos padrões do 51 que ainda é amplamente utilizada em quimica, biologia e bioquímica. Uma 
caloria (cal) foi originalmente definida como a quantidade de energia necessária para elevar n temperatura de 1 g 
de água de 14,5 °C para 15,5 °C. Atualmente a definimos em termos de joule: 

1 cal = 4,184 J (exatos) 

A unidade de energia relacionada utilizada em nutrição é a Caloria nutricional 
note que essa unidade começa com letra maiuscula): 1 Cal = 1.000 cai = 1 kcal. 

Sistema e vizinhanças 

Quando utilizamos a termodinâmica para analisar mudanças de energia, 
realizamos nossa atenção em uma parte do universo limitada e bem-definida. 

parte que selecionamos para estudar é chamada sistema: todo o resto é cha- 
nado vizinhança. Quando estudamos a variação de energia que acompanha 
mia reação química em laboratório, os químicos normalmente constroem um 
-istetna. O recipiente e tudo além dele são considerados vizinhança. Os siste- 
mas que podemos estudar mais facilmente são chamados sistemas fechados. Um 
-eterna fechado pode trocar energia sem se importar com suas vizinhanças. 

Pnr exemplo, considere uma mistura de gás hidrogênio, H : , e gás oxigênio. CF, 
m um cilindro, como ilustrado na Figura 5.3. 0 sistema nesse caso é apenas o 
idrogènio e o oxigênio; o cilindro, o êmbolo, e tudo além deles (incluindo 
nós) são as vizinhanças. Se o hidrogênio e o oxigénio reagem para formar 
ígua, libera-se energia: 



Figura 5.3 Os gases hidrogênio e 
oxigênio em um cilindro. Se 
estivermos interessados apenas em 
suas propriedades, os gases são o 
sistema, e o cilindro e o êmbolo, 
partes dn vizinhança. 
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Zn,!#) + 0,(g) H,0(s) + energia 

Apesar da lorma química dos átomos de hidrogênio e oxigênio no sistema ser alterada por essa reação, o siste- 
ma não perdeu ou ganhou massa; ele não troca matéria com sua vizinhança. Entretanto, ele troca energia com d.' 
na forma de trabalho e calor. Essas são grandezas que podemos medir, como veremos a seguir. 

A transferência de energia: trabalho e calor 

A Figura 5.1 ilustra duas das maneiras mais comuns em que experimentamos variações de energia no dia-a-dia 
Na Figura 5.1 (a) a energia é transferida da raquete de tênis para a bola, mudando a direção e a velocidade do movi- 
mento da bola. Na Figura 5.1 (b) a energia é transferida na forma de calor. Assim, a energia é transferida de dua- 
maneiras gerais: para causar o movimento de um objeto contra uma força ou para causar uma mudança de tempe- 
ratura. 

Força é qualquer tipo de tração ou compressão exercida em um objeto. Como vimos na Figura 5.2, a força da 
gravidade "puxa" uma bicicleta do topo da colina para sua base. A força eletrostática "puxa" cargas contrárias 
umas contra as outras ou "empurra" cargas iguais para longe umas das outras. A energia utilizada para fazer um 
objeto se mover contra uma força é chamada trabalho. O trabalho, W, que realizamos ao mover objetos contra ume 
força se iguala ao produto da força, F, e ã distância, d, pela qual o objeto é movido: 

w = Fx d [53] 

Dessa forma, realizamos trabalho quando levantamos um objeto contra a força da gravidade ou quando apn 
xtmamos duas cargas iguais. Se definirmos o objeto como o sistema, nós — como parte do sistema - estamos reali- 
zando trabalho naquele sistema, transferindo energia para ele. 

A outra forma em que a energia é transferida é na forma de calor. Calor é a energia transferida de um objet 
mais quente para um objeto mais frio. Uma reação de combustão, como a queima de gás natural ilustrada na Fi- 
gura 5.1 (b), libera a energia química acumulada nas moléculas do combustível na forma de calor. (Seção 
O calor eleva a temperatura dos objetos vizinhos. Se definirmos a reação como o sistema e todo o resto como a vizi 
nhança, a energia em forma de calor será transferida do sistema para a vizinhança. 


COMO FAZER 5.1 

O movimento da água do solo através do tronco para os galhos mais altos de uma 
árvore, como ilustrado na Figuro 5.4, é um importante processo biológico, (a) Que 
parte do sistema, se houver, sofre uma variação na energia potencial? (b) Há traba- 
lho realizado no processo? 



para as partes mais 
altas da árvore 



Figura 5.4 A água move-se do 
solo para as partes mais altas. 


Solução 

Análise: o objetivo aqui é associar movimentos de matéria com variações na energia 
potencial e realização dc trabalha 

Planejamento precisamos identificar as partes da Figura 5.4 que mudam de lugar 
ou que parecem ter causada uma variação na energia de alguma outra parte. Èm 
segundo lugar, temos de perguntar se a mudança de lugar envolve mudança em 
energia potencial. Finalmente, essa mudança em energia potencial significa que 
um trabalho foi realizado? 

Resolução (a) A água muda de lugar quando se move do solo para a parte mais 
alta da árvore. Ela subiu contra a força da gravidade. Isso quer dizer que a energia 
potencial da água mudou. 

(b) Lembre-se de que trabalho é o movimento de uma massa através dc uma dis- 
tância contra uma força oposta. Ao levar a agua do solo para seus galhos mais al- 
tos, a planta realiza trabalho, do mesmo modo que você o estaria realizando se 
erguesse uma quantidade equivalente de água em um recipiente do chão a uma 
altura qualquer. Como a planta realiza esse trabalho é um assunto interessante 
por si só. 

Conferência: identificamos uma mudança positiva na energia potencial da água 
como trabalho realizado, o que é a correta relação. 
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PRATIQUE 

Qual dos seguintes itens envolve maior variação na energia potendal? (a) Um 
objeto de 50 kg é jogado ao chão de uma altura de 8 m. (b) L m objeto de 20 kg ê 
elevada do chão a uma altura de 20 m. 

Respostas: A magnitude da variação na energia potendal é a mesma em 
cada caso, ittgAh. 1 No entanto, o sinal dessa variação é negativo em (a) e posi- 
tivo em <b). 


Podemos agora fornecer uma definição mais prensa para energia: energia 
apacidade de realizar trabalho ou transferir calor. Terminaremos esta seção com 
r is um exemplo que ilustra alguns dos conceitos de energia que abordamos 
aqui. Imagine uma bola de argila dc modelar, que definiremos como o sis- 
r-na. Se a levantarmos até o topo de um muro, como mostrado na Figura 5,5 
• estaremos realizando trabalho contra a força da gravidade. A energia que 
aferimos para a bola ao realizarmos o trabalho aumenta sua energia poten- 
porque a bola está agora a uma altura maior. Se a bola cair do muro, como 
Figura 5.5 (b), sua velocidade para baixo aumenta à medida que sua energia 

■ vncial é convertida em energia cinética. Quando a bola de argila toca o chão 
I gura 5.5 (c)), ela pára de se movimentar e sua energia cinética vai a zero. 

te da energia cinética é utilizada para realizar o trabalho de esmagar a bola; 
esto é dissipado para a vizinhança como calor durante a colisão com o solo. 
■ntabilidade das div ersas transferencias de energia entre o sistema e a vízi- 

■ inça como trabalho e calor é o foco da Seção 5.2. 

COMO FAZER 5.2 

Um jogador de boliche levanta uma bola de boliche de 5,4 kg do solo a uma al- 
tura de 1 fi m (5,2 pés) e a joga de volta ao chão. (a) O que acontece com a ener- 
gia potencial da bola de boliche ao ser levantada do solo? (b) Qual a 
quantidade de trabalho, em J, usada para levantar a bola? (c) Depois que a 
hola é jogada de volta ao chão, ela ganha energia cinética. Se imaginarmos que 
todo o trabalho do item (b) é convertido em energia cinética no momento do 
impacta com o solo, qual é a velocidade da bola no momento do impacto 7 
(Nota: força relativa à gravidade êF - m * g, onde m é a massa do objeto e g, a 
constante gravitarional; g = 9,8 m/s : .) 

Solução 

Análise: precisamos relacionar a energia potendal da bola de boliche ã sua 
posição relativa ao solo. F.m seguida, precisamos estabelecer a relação entre 
trabalho e variação na energia potendal da bola. Finalmente, precisamos rela- 
donar a variação na energia potencial quando a bola é jogada com a energia 
cinética obtida pela bola. 

Planejamento: podemos calcular o trabalho realizado ao se levantar a bola 
utilizando a relação w = F *d. Podemos empregar a Equação 5.1 para calcu- 
larmos a energia rinética da bola no momento do impacto e, a partir dela, a ve- 
loddade V. 

Resolução: (a) Como a bola de boliche é elevada a uma altura maior acima do 
solo, sua energia potencial aumenta. Há mais energia acumulada na bola a 
uma altura maior do que a uma altura menor, (b) A bola tem massa de 5,4 kg e 
é elevada a uma distânda de 1,6 m. Para calcular o trabalho realizado para se 
elevar a bola, utilizamos a Equação 53eF=m xg para a força devida à gravi- 
dade: 

w=Fxd*m<gxd = (5,4 kg)(9,8 m/s')(l,6 m) = 85 kg tn : /s : = 85 J 


fm 

h 

ipjtf 

1 Í 


(a) 







(c) 

Figura 5.5 Uma bola de argila 
pode ser usada para mostrar as 
interconversõe5 energéticas. 

(a) Lm cima do muro, a bola tem 
energia potencial relacionada à 
gravidade, (b) À medida que a 
bola cai, sua energia potencial é 
convertida em energia cinética. 

(c) Quando a bola toca o chão, 
parte da energia dnétíca é usada 
para realizar trabalho amassando a 
bola; o resto é liberado como calor. 


O símbolo A é normalmente usado para denotar itmiipl a. Por exemplo, uma v ariação da altura pode ser representada por A h. 
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Desse modo, o jogador de boliche realizou um trabalho de 85 1 para elevar a bola a uma altura de 1,6 m. (c) Quando a 
bola é jogada ao solo, sua energia potencial é convertida em energia cinética. No momento do impacto, suponhamos 
que a energia cinética seja igual ao trabalho realizado no item (b), 85 J. Assim, a velocidade v no impacto tvm de ter o 
valor de tal forma que: 

£, = $ nw z = 85 J = 85 kg m J /s J 
Podemos agora resolver essa equação para p: 


fgS SkgmVsV 
' m z V 5,4 kg , 


= 31,5 mVs : 


p - a 31,5 m 7 's : = 5,6 m/s 


Conferencia: deve ser realizado trabalho no item (b) para aumentar a energia potencial da bola, o que está de acordo 
com nossas experiências. As unidades resolvem-se como deveriam também, nos cálculos tanto do item (b) quanto do 
item (c). O trabalho está em unidades de J e a velocidade de m/s. No item (c) usamos um digito adicional no cálculo in- 
termediário envolvendo a raiz quadrada, mas fornecemos o valor final com apenas dois algarismos significativos, 
como apropriado. Uma velocidade de 1 m/s é aproximadamente 2 mph, logo, a bola de boliche tem uma velocidade 
maior do que 10 mph no momento do un pacto. 

PRATIQUE 

Qual é a energia cinética, em J, de (at um átomo de ar movendo-se a uma velocidade de 650 m/s; (b) um mol de átomos 
de ar movendo-se a uma velocidade de 650 m/s? 

Respostas; (a) 1,4 - 10 : " J; (b> 8,4 * 10' J. 


5.2 A primeira lei da termodinâmica 


Verificamos que a energia potencial de um sistema pode ser convertida em energia cinética, e vice-versa. Vi- 
mos também que a energia pode ser transferida do sistema para sua vizinhança e da vizinhança de volta ao sistema 
nas formas de trabalho e de calor. Em geral, a energia pode ser convertida de uma forma para outra, podendo ser 
transferida dc uma parte do universo para outra. Nossa tarefa é compreender conto as variações de energia de ca- 
lor ou de trabalho podem ocorrer entre um sistema e sua vizinhança. Começamos com uma das mais importantes 
observações da ciência: energia não pode ser criada nem destruída. Essa verdade universal, conhecida coma a pri- 
meira lei da termodinâmica, pode ser resumida pela simples afirmativa: A energia é conservada. Qualquer energia 
perdida pelo sistema tem de ser aproveitada pela vizinhança, e vice-versa. Para aplicarmos a primeira lei quantita- 
ttvamente, devemos primeiro definir mais precisamente a energia de um sistema. 



Figura 5.6 Um sistema composto 
de H-( 5 ) e O 2 (g) tem mais energia 
interna que um sistema composto 
de HjO(0- O sistema perde energia 
(A£ < 0) quando H 2 e O, são 
convertidos em H 2 Ò. Ele ganha 
energia (Af > 0) quando H.O se 
decompõe em H 2 e 0 ; . 


Energia interna 

Utilizaremos a primeira lei da termodinâmica para analisarmos variações 
de energia de sistemas químicos. Para tanto, devemos considerar todas as fon- 
tes de energia cinética e potencial no sistema. A energia interna do sistema é a 
soma de tudu a energia cinética e potencial de todos os componentes do siste- 
ma. Para o sistema da Figura 5.3, por exemplo, a energia interna inclui os des- 
locamentos das moléculas de H. e O, pelo espaço, suas rotações e vibrações 
internas. Também inclui as energias do núcleo de cada átomo e dos elétrons 
constituintes. Representamos a energia interna com o símbolo E. Geralmente 
não sabemos o valor numérico real de E. O que esperamos saber, no entanto, é 
AE (lê-se: 'delta E'), a variação em E que acompanha uma mudança no sistema. 

Imagine que inidamos um sistema com uma energia interna inicial, E irui/ . O sis- 
tema sofre uma mudança, que pode envolver trabalho sendo realizado ou calor 
sendo transferido. Após a mudança, a energia interna fina! do sistema é £ tau ,. 
Definimos a variiiçàu na energia interna, AE, como a diferença entre E fjrJ) e E taM1 ,. 

AE = E final “ Etalíial [5.4] 

Não precisamos necessariamente saber os valores reais de ou F. mKl 
para o sistema. Para aplicarmos a primeira lei da termodinâmica, precisamos 
apenas do valor de AE. 
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r.indezas termodinâmicas como AE tém três partes: um número e uma unidade que juntas informam a mag- 
1 e da mudança, e um sinal que informa o sentido. Um valor positiva para A £ ocorre quando £ llna , > E h , lrU |, indi- 
• que o sistema ganhou energia de sua vizinhança. Um valor negativo para AE é obtido quando E w < E lnk . ul , 
r indo que o sistema perdeu energia para sua vizinhança. 

•m uma reação química, o estado inidal do sistema refere-se aos reagentes, e o estado final refere-se aos pro- 
' Quando o hidrogênio e o oxigénio formam a água, o sistema perde energia para a v izinhança na forma de 
. - Em razão de o calor ser dispendido do sistema, a energia interna dos produtos é menor que a dos regentes, e 

- — para o processo é negativo. Assim, o diagrama de energia na Figura 5.6 mostra que a energia interna da mistura 
-» ! - e 0 3 é maior do que a de H-,Q. 

» elação de A£ a calor e a trabalho 

-mo vimos na Seção 5.1, qualquer sistema pode trocar energia com sua vizinhança na forma de calor ou na 
de trabalho. A energia interna de uma sistema muda em magnitude quando calor é adicionado ou removido 
úema ou quando trabalho é realizado nele ou por ele. Podemos utilizar 

- - - idéias para escrever uma expressão algébrica útil da primeira lei da ter- 
-«• . námica. Quando um sistema sofre qualquer mudança química ou física, 

- . ação obtida em sua energia interna, A£, é dada pelo calor adicionado ou li- 

* _ io do sistema, tj, mais o trabalho realizado pelo ou no sistema, w: 

A£ = q + w [5.5] 

. ossas experiências cotidianas nos mostram que quando calor é adicionado 

* - -tema ou trabalho é realizado por ele, sua energia interna aumenta Quan- 
V - >r é transferido da vizinhança para o sistema, q tem valor positivo. Do 
v.- - modo, quando trabalho é realizado no sistema pela vizinhança, w tem 
^ oositivo (Figura 5.7). Antagonicamente, tanto o calor dispendido pelo sis- 

* - e para a vizinhança como o calor realizado pelo sistema na vizinhança têm 

res negativos, quer dizer, eles diminuem a energia inferna do sistema. A re- 
entre os sinais de q e u* e o sinal de AE sào apresentados na Tabela 5.1 * 


AôELA 5.1 Convenções de sinais utilizados e a relação entre q,w e Af 

«nvenção de sinal para q Sinal de A£ = q + w 

• o calor é transferido da vizinhança para o sistema 

o calor é transferido do sistema para a vizinhança 
i vençáo de sinal para w 

q > 0 e te > Ct. AE > 0 

q > 0 e te < 0: o sinal de AE depende dos valores absolutos 
de q e de re 

q < 0 e te > 0: o sinal de AE depende dos valores absolutos 
de q e de w 

q < 0 e rr < 0: AE < 0 

1: o trabalha é realizado pela vizinhança no sistema 
’: 0 trabalho é realizado pelo sislema na vizinhança 



Figura 5.7 O calor, q, absorvido 
pelo sistema e o trabalho, w, 
realizado no sistema são grandezas 
positivas. Ambos servem para 
aumentar a energia interna, E, do 
sistema: A E = q + w. 


COMO FAZER 5.3 


Os gases hidrogênio e oxigênio, no cilindro ilustrado na Figura 5.3, são queima- 
dos, Enquanto a reação ocorre, o sistema perde 1 1 50 1 de calor para o vizinhança. 
A reação faz também com que o êmbolo suba a medida que os gases quentes se 
expandem O gás em expansão realiza 480 J de trabalho na vizinhança á medida 
que pressiona a atmosfera. Qual é a mudança na energia interna do sistema? 



Solução O calor é transferido do sistema para a vizinhança, e trabalho é realizado 
pelo sistema na vizinhança. A partir das convenções de sinal para q e w (Tabela 5. 1 ), 
v emos que tanto q quanto te são negativos: q = -1.150 J e te - 480 J. Podemos 
calcular a mudança na energia interna, AE, utilizando a Equação 5.5: 


FILME 

Formação da água 


A Equação 5,5 é, ãs vezes, escrita AE - q - tv. Quando escrita de outro modo, o trabalho feita pela sistema na vizinhança é definido 
•mo positivo Esta convenção e usada em partículas, em muitas aplicações de engenharia, que foca o trabalho realizado pela 
maquina nas vizinhanças. 
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AE = í + (-1.150J) + (-480 J) ^-1.630 J 

Verniz que 1 630 J de energia foram transferidos do sistema para a vizinhança, parte em forma de calor e parte em for 
ma de trabalho realizado na v izinhança. 

PRATIQUE 

Calcule a variação da energia interna do sistema para um processo no qunl ele absorve 140 I de calor da vizinhança e 
realiza 85 J de trabalho na vizinhança. 

Resposta: +55 J 


Processos endotérmicos e exotérmicos 


Processos que ocorrem com absorção de calor pelo sistema são chamados endotérmicos. (Endo- é um prefixo 
que significa 'para dentro'.) Durante um processo endotêrmico, como a fusão do gelo, o calor flui da vizinhança 
fwra dentro do sistema. Se nós, como partes da vizinhança, tocarmos o recipiente no qual o gelo está derretendo, cie 
nos passa a sensação de frio porque o calor passou de nossas mãos para o recipiente. 

Um processo no qual o sistema emite calor é chamado exotémiico. (Exo- é 
FILME um prefixo que significa 'para fora'.) Durante um processo exotérmico, como a 

jjr Reação da térmita combustão da gasolina, o calor flui para fora do sistema em direção à sua vizi- 

' I nhança. A Figura 5.8 mostra dois outros exemplos de reações químicas, uma 

endolérmien e a outra altamente exotcrmica. Note que no processo enriotérmi- 
_ ATIVIDADE co mostrado na Figuro 5.8 (a) a temperatura no béquer diminui. Nesse caso, o 

JP Dissolução do nitrato de 'sistema' são os reagentes químicos. A solução na qual pIps estão dissolvidos e 

\) amónio parte da vizinhança. O calor flui da solução, como parte da vizinhança, para os 

reagentes ã medida que os produtos são formados, fazendo a temperatura da 
solução cair. 


Funções de estado 

Apesar de normalmente não haver um meio de saber o valor preciso da energia interna de um sistema, há um 
valor fixo para certo quadro de condições. As condições que influenciam a energia interna incluem a temperatura e 
a pressão. Além disso, a energia interna total de um sistema é proporcional à quantidade total de matéria no siste- 
ma, uma vez que a energia é uma propriedade extensiva. (Seção 1.3) 

Suponha que definimos nosso sistema com 50 g de água a 25 ”C, como na Figura 5.9. 0 sistema poderia ter che- 
gado a esse estado através do resfriamento de 5U g de água ã 100 "C ou pela fusão de 50 g de gelo e, subsequente- 
mente, o aquecimento da água a 25 "C. A energia interna da água a 25 "C é a mesma em ambos os casos. A energia 
interna é um exemplo da função de estado, uma propriedade de um sistema determinada pela especificação de 
sua condição ou seu estado (em lermos de temperatura, pressão, localização etc.). O valor da função de estado depende 
unicamente de sua al uai condição, e não do histórico específico da amostra. L ma vez que E é uma função de estado, A £ de- 
pende tão-somente dos estados inicial e final do sistema, e não de como a mudança ocorre. 

Uma analogia pode explicar a diferença entre grandezas que são funções de estado e as que não são. Imagine 
que vocé está fazendo tuna viagem de Chicago para Denver, Chicago está a 596 pés acima do nível do mar; Denver 
está a 5.280 pés acima do nível do mar. Não importa o caminho que você escolha, a mudança na altitude será de 


Figura 5.8 (a) Quando tiocianato 
de amónio hidróxido de bário 
octahidratado são misturados à 
temperatura ambiente, ocorre uma 
reação endotérmica: 2NH^5CN(t) + 

Ba(OH)/8H,0(i) . Ba{SCN),(oq) 

+ 2NH s (oq) + 10HjO(/). Como 
resultado, a temperatura do sistema 
cai de aproximadamente 20 “C para 
-9 “C. (b) A reação de alumínio em pó 
com FejO, (a reação da térmita) é 
altamente exotérmica. A reação ocorre 
violentamente para formar Al } 0, e 
ferro fundido: 2AI(s) + 

FeA(s) ► AljO,(s) + 2Fe(0- 
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Figura 5.9 A energia interna, 
uma função de estado, depende 
apenas do estado atual do sistema, 
e não do caminho pelo qual o 
sistema chegou àquele estado. 

A energia interna de 50 g de água 
a 25 °C é a mesma do que se a 
água fosse resfriada de uma 
temperatura mais alta para 25 °C 
ou se fosse obtida fundindo-se 
50 g de gelo e em seguida 
esquentando-a a 25 D C. 


S4 pés. A distância que você viaja, no entanto, dependerá da rota que escolheu. A altitude é análoga a uma tun- 
í de estado porque a mudança na altitude é independente do caminho trilhado. A distância viajada não é uma 
- ação de estado. 

Algumas grandezas termodinâmicas, como A £, são funções de estado. 

\j tras, como q e w, não são. Apesar de AE = q + w ser uma função dc estado, as 
antidades específicas de calor e trabalho produzidas durante certa mudan- 
j do estado do sistema depende da forma pela qual a mudança é efetuada, do 

- smo modo que a escolha da rota entre Chicago e Denvcr. Mesmo que os valores individuais de q e w não sejam 
nçôes de estado, sua soma é; se a mudança do curso de um estado inicial para um final aumenta o valor de q, ela 
mbém diminuirá o valor de w exatamente na quantidade, e assim por diante. 

Podemos ilustrar esse principio com o exemplo mostrado na Figura 5.10, na qual consideramos duas formas 
-síveis de descarregar uma pilha de lanterna ã temperatura constante. Se a pilha entra em curto-circuito através 
; uma bobina dc fios, nenhum trabalho é executado porque nada é movido contra uma força. Toda a energia da 
lha é perdida na forma de calor. (A bobina de fios se aquecerá e liberará calor para o ar da vizinhança.) Por outro 
do, se a bateria é utilizada para fazer um pequeno motor girar, a descarga da pilha produz calor Parte do calor 
-mbém será liberada, apesar de não ser em tanta quantidade como no caso da pilha ao entrar em curto-circuito. As 

- agnitudes de qeiv são diferentes para esses dois casos. Se os estados inicial e final da bateria forem idênticos em 
T\bos os casos, no entanto, A E = q + ie deve ser o mesmo nos dois casos porque AE é uma função de estado. 




ANIMAÇÃO 

Trabalho de expansão 
de um gãs 


5.3 Entalpia 


As mudanças químicas podem resultar na liberação ou absorção de calor, como ilustrado na Figura 5.8. Elas 
mbém podem provocar a realização de trabalho, tanto no próprio sistema como no sistema na vizinhança. A re- 
ção entre mudança química e trabalho elétrico é importante; vamos abordá-la com detalhes no Capítulo 20 — 


— 'OTfófflP — 




Calor, 
i _ 

Energia 

AE dispendida 
Trabalho pela bateria 


Figura 5.10 A quantidade de 
calor e trabalho transferidos entre 
o sistema e a vizinhança depende 
do modo pelo qual o sistema vai 
de um estado a outro, (a) Uma 
pilha conectada por um fio perde 
energia para a vizinhança na forma 
de calor; nenhum trabalho é 
realizado, (b) A pilha descarregada 
através de um motor dispende 
energia na forma de trabalho (para 
fazer o ventilador rodar) bem 
como na forma de calor. O valor 
de SE é o mesmo para ambos os 
processos, mas o valor de q e de w 
são diferentes. 


Bateria descarregada 
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Eletroquimica. Mais comumente, no entanto, a única forma de trabalho produzido pela mudança química é o tr; 
balho mecânico. Normalmenle realizamos reações no laboratório á pressão (atmosférica) constante. Sob essas rir 
cunstâncias o trabalho mecânico ocorre quando um gás é produzido ou consumido na reação. Considere, pi 
exemplo, a reação do zinco metálico com uma solução de ácido clorídrico: 

Zn(s) + 2H>7) » Zn 2 >j) + H 3 (y) [5.6 


Se realizarmos essa reação na capela de gases em uma proveta aberta, podemos ver a evolução do gás hidrogé- 
nio, mas pode não ser óbvio que seja realizado trabalho. Todavia, o gás hidrogênio produzido tem de se expandr 

contra a atmosfera existente. Podemos ver isso com mais clareza ao conduzir 
_ animação mos a rea Ç ào em um recipiente fechado à pressão constante, como ilustrado n. 

Muddnçji de Estado Figura 5.11. Neste aparelho, o êmbolo sobe ou desce para manter uma pressa 

\) constante no recipiente da reação. Se assumirmos, para simplificação, que 

êmbolo não tem peso, a pressão no aparelho é a mesma do exterior, ou sejr 
pressão atmosférica normal. À medida que a reação ocorre, forma-se gás H, e 
êmbolo sobe. O gás dentro do balão está dessa forma, realizando trabalho na vizinhança ao levantar o êmbolo con- 
tra a força da pressão atmosférica que o pressiona para baixo. Este tipo de trabalho é chamado trabalho de pressão 
x volume (ou trabalho PV). Quando a pressão é constante, como em nosso exemplo, o trabalho de pressão x volu 
me é dado por. 


U’ = -P AV [5.71 

onde AV representa a variação no volume. Quando a mudança no volume é positiva, como em nosso exemplo, 
trabalho realizado pelo sistema é negativo. Isto é, o trabalho é realizado pelo sistema na vizinhança. O quadro "Urr 
olhar mais atento" abordará o trabalho de pressão • volume mais detalhadamente, mas tudo o que você precisa sa- 
ber agora é a Equação 5.7, que se aplica a processos que ocorrem à pressão constante. Abordaremos de maneir 
mais abrangente as propriedades dos gases no Capítulo 10. 

A função termodinâmica chamada entalpia (da palavra grega enthalptrin. que significa 'aquecer') responda 
pelo fluxo de calor nas mudanças químicas que ocorrem à pressão constante quando nenhuma forma de trabalho - 
realizada a não ser trabalho PV. 

A entalpia, que representamos pelo símbolo H, é igual à energia interna mais o produto da pressão pelo voh 
me do sistema: 


H = E + PV [5.8; 

A entalpia é uma função de estado porque a energia interna, a pressão e o volume o são também. 

Agora suponha que uma mudança ocorra ã pressão constante. Então: 

AH = A(E + PV) 

= A£ + PAV [5.91 


Figura 5.1 1 (a) A reação de zinco 

metálico com ácido clorídrico é 
conduzida à pressão constante. 

A pressão no frasco de reação é igual à 
pressão atmosférica, (b) Quando o 


J*, 

Gás H-> 

zinco é adicionado à solução ácida, o 




atmosfera 

gás hidrogênio é liberado. Ele realiza 



original 

trabalho na vizinhança, levantando o 
êmbolo contra a pressão atmosférica 
para manter a pressão constante 
dentro do frasco de reação. 



~v\ 

m,. 


Zn^_j 




Solução de HG 


(a) 


<b) 
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Isto é, a variação na entalpia é dada pela variação da energia interna mais o 
rroduto da pressão constante pela variação de volume. O trabalho de expan- 
são de um gás é dado por u> --P AV, logo podemos substituir -w por P A V na 
Equação 5.9. Além disso, a partir da Equação 5.5 podemos substituir q + W por 
AE, fornecendo para AH 


Vizinhança 


Sistema 



AH - AE + P AV = q.,+ W - W - q,, [5.101 

nde o subscrito P no calor, q, enfatiza variações à pressão constante. A varia- 
rão de entalpia, portanto, é igual ao calor obtido ou dispendido à pressão cons- 
tante. Como í/f, é algo que podemos medir ou calcular rapidamente e uma vez 
que muitas das mudanças químicas de nosso interesse ocorrem â pressão 
onstante, a entalpia é uma função mais útil do que a energia interna. Para a 
maioria das reações, a diferença entre o AH e o AE é pequena porque P A V é pe- 
queno. 

Quando AH é positivo (ou seja, quando ij ( , é positivo), o sistema ganhou ca- 
ir da vizinhança (Tabela 5.1), caracterizando-se um processo endotérmico. 
Quando AH ê negativo, o sistema liberou calor para a vizinhança, caracterizan- 
i o-se um processo exotérmico. Esses casos estão representados na Figura 5.1 2. 
_ ma vez que H é uma função de estado, AH (que é igual a q v ) depende apenas 
dos estados inicial e final do sistema, e não de como a variação ocorre. A pri- 
meira vista essa afirmativa pode parecer contradizer nossa abordagem na Se- 
,ão 5.2, onde dissemos que q não é uma função de estado. Entretanto, não há 
. .m tradição porque a relação entre AH e calor têm a limitação peculiar da pres- 
são constante. 


AH > 0 
Endotérmico 


Vizinhança 

Sistema 

Calor 


AH < 0 
Exotérmico 

Figura 5.12 (a) Se o sistema 
absorve calor, AH será positivo (AH > 
0). (b) 5e o sistema perde calor, AH 
será negativo (AH < 0). 


Um olhar mais de perto Energia, entalpia e trabalho P V 


Em química estamos interessados principalmente em dois 
tipos de trabalho: o elétrico e o mecânico, realizados pela ex- 
pansão de gases. Focalizaremos aqui apenas o último, cha- 
mado pressão — volume, ou trabalho PV. Os gases em 
expansão no cilindro de uni motor de automóvel realizam 
trabalho PV no pistão; esse trabalho eventuaknente mo- 
^ únenta as rodas. Os gases em expansão em um frasco de 
reação aberto realizam trabalho PV na atmosfera. Esse tra- 
balho não realiza nada no sentido prático, mas temos de 
nos manter informados de todo trabalho, útil ou não, ao 
monitorarmos as variações de energia de um sistema. 

Imagine um gás confinado em um dlindro com um pistão 
móvel com área da seção transversal A (Figura 5.13). Uma 
força para baixo, F. age sobre o pistão. A pressão, P. no gás e a 
rorça por área: P - F/A. Suponhamos que o pistão tenha peso 
desprezível e que a única pressão atuando Sobre ele seja a 
: reSsãa atmosfériai relativ a ao peso da atmosfera da Terra, a 
qual admitiremos ser constante 

Considere que o gás no cilindro expanda-se, e o pistão 
desloque uma distância, Ah. Da Equação 5.3, a quantidade de 
trabalho realizada pelo sistema é igual á distância deslocada 
multiplicada pela força que atua sobre n pistão: 

Quantidade de trabalho = força xdistànda = F * Aii (5.11] 

Podemos reorganizar a definição de pressão, P—F/A, para 
F = P x A. Além disso, a variação de volume, AV, resultante 
do movimento do pistão, é o produto da área da seção trans- 
\ersal do pistão pela distância em que ele se movimenta: 
AV - A v A/l Substituindo a Equação 5.11, lemos: 



Área da seção 

Estado transversal = A Estado 
inicial final 


Figura 5.13 Um pistão em movimento realiza trabalho na 
vizinhança. A quantidade de trabalho realizada é w - -P AV. 

Quantidade de trabalho - F x Ah = P x A x Ah 
= Px AV 

Como o sistema (gás confinado) está realizando trabalho 
na vizinhança, o sinal dn trabalho é negativo: 

W=-P AV 


|5.12| 



ISO 
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Sc o trabalho PV é O único que pode ser realizado, pudemos 
substituir a Equação 5,12 na Equação 5.5 para fornecer: 

AE = q+w*q-PáV [5.13] 

Quando n reação é realizada em um recipiente de volume 
constante (AU - 0), o calor transferido é igual á variação da 
energia interna: 

A£ = q i: (volume constante) 15.14] 

O índice inferior V indicj que o volume c constante. 

A maioria das reações é realizada sob condições de pres- 
são constante. Nesse caso. a Equação 5.13 toma-se: 

A E -q f -P AV ou 

A£ + P W (pressão constante) [5.151 


Mas vemos, a partir da Equação 5.9, que o lado direito da 
Equação 5.15 é justamente a variação de entalpia sob condi- 
ções de pressão constante. 

Resumindo, a variação na energia interna mede o calor 
obtido ou dispendido a volume constante; a variação de en- 
talpia mede o calor dispendido ou obtido à pressão constan- 
te. A diferença entre AE e AH é a quantidade de trabalho PV 
realizado pelo sistema quando o processo ocorre à pressão 
constante, -P AU. A variação de volume acompanhando 
muitas reações é próxima de zero. o que faz P AU e. conse- 
quentemente, a diferença entre A E e A H ser pequena. Geral 
mente, é satisfatório usar A H como uma medida de variação 
de energia durante a maioria dos processos químicos. 


COMO FAZER 5.4 

Indique o sinal da variação de entalpia, AH, em cada um dos seguintes processos realizados sob pressão atmosférica e 
informe se o processo é endotérmico ou exotérmico: (a) um cubo de gelo se derrete; <b> 1 g de butano (C ,1 1 10 ) é queima- 
do em oxigênio suficiente para a completa combustão em CO : e H : 0; (c) uma bola de boliche cai de uma altura de 2,4 
metms em um balde de areia. 

Solução 

Análise: nosso objetivo é determinar se AH em cada caso é positivo ou negativo. Para tal, temos de identificar o siste- 
ma corretamente. 

Planejamento: devemos supor que em cada caso o processo txrorra á pressão constante. A variação de entalpia, assim, 
é igual à quantidade de calor absorvido ou liberado em cada processo. Os processos nos quais o calor é absorvido são 
endotérmicos; os que liberam calor são exotérmicos. 

Resolução: no item (a) a água que produ 2 o cubo de gelo é o sistema. O cubo de gelo absorve calor da vizinhança ao 
derreter, então q f é positivo e o processo, endotérmico. Em (b) o sistema é l g de butano e o oxigênio necessário para a 
sua combustão. A combustão de butano em oxigênio libera calor, de forma que q f é negativo e o processo é exotérmico. 
No item (c) a bola de boliche é o sistema. EU perde energia potencial quando cai de uma altura de 2,4 m em um balde 
de areia. Para onde foi a energia potencial? Primeiro ela se transformou em energia cinética de movimento, mas, ao 
entrar em repouso na areia, a energia cinética de movimento da bola é convertida em calor, que é absorvido pela vizi- 
nhança da bola de boliche. Assim, q p é negativo, e o processo, exotérmico. 

PRATIQUE 

Suponha que confinamos I g de butano e oxigênio suficiente para sua completa combustão em um cilindro como o da 
Figura 5.13 O cilindro é perfeitamente isolado, de modo que nenhum calor possa escapar para a vizinhança. Uma fa- 
ísca inicia a combustão do butano, que forma dióxido de carbono e vapor de água. Sc utilizássemos esse instrumento 
para medir a variação de entalpia da reação, o êmbolo subiria, cairia ou permaneceria imóvel? 

Resposta: O êmbolo deve mover-se para manter uma pressão constante no cilindro Uma vez que os produtos contêm 
mais moléculas de gás do que os reagentes, como mostrado pela equação balanceada: 

2 QH ln (g) + 130,(5) » 8CO.U) + 10H,OU) 

o êmbolo subiria para dar espaço às moléculas adicionais de gás. Além disso, o calor é desprendido, fazendo com que 
o êmbolo suba para permitir a expansão dos gases em razão do aumento da temperatura. 


5.4 Entaipias de reação 

Como AH = H tafl , - H mKial , a variação de entalpia de uma reação química é dada pela entalpia dos produtos me- 
nos a entalpia dos reagentes: 



ATIVIDADE 

Entalpia de soluções 


AH = H(produtos)— H(reagentes) (5.16) 

A variação de entalpia que acompanha uma reação é chamada entalpia de 
reação ou simplesmente calor de reação, sendo algumas vezes escrita como AH, 
onde V é uma abreviatura normalriienfe utilizada para 'reação'. 
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(a) W (c) 

■ 3 ura 5.14 (a) Uma vela é mantida próxima a um balão cheio com gás hidrogênio e gás oxigênio, (b) O H 2 (g) incendeia-se, 
- '.ndo com o,(q) para formar H.O(g). A explosáo resultante produz uma bola de chama amarela. O sistema fornece calor 
<ra a vizinhança, (c) O diagrama de entalpia para a reação. 


A combustão do hid rogénio é mostrada na Figura 5.14. Quando a reação é controlada para que 2 mols de H : (£) 
. - ueiuiem para formar 2 mols de H,0(g) à pressão constante, o sistema libera 483,6 kj de calor. Podemos resumir 
d informação como; 

2Hj0f) + 0,0:) ► 2H,0(jí) AH = - 483,6 kj [5.17] 


1 * AH é negativo, formando a reação exotérmica. Note que AH é indicado ao final da equação balanceada, sem 
e.-cíonar explicitamente as quantidades de produtos químicos envolvidos. Em tais casos, os coeficientes na 
.. .ação balanceada representam a quantidade de matéria de reagentes e produtos produzindo a variação de en- 
r a associada. As equações químicas balanceadas que mostram a variação de entalpia associada dessa forma são 
t imadas equações termoquimicas. 

\ variação de entalpia que acompanha uma reação pode também ser representada em um diagrama de entalpia 
: - > o mostrado na Figura 5.14 (c). Como a combustão de H,(g) é exotérmica, a entalpia dos produtos na reação é 
t... - baixa que a entalpia dos reagentes. A entalpia do sistema é mais baixa após a reação porque a energia foi 
, çvndida na forma de calor liberado para a vizinhança. 

A reação de hidrogénio com oxigénio é altamente exotérmica (AH é negativo e tem um valor absoluto grande) e 
rapidamente depois de iniciada. Também pode ocorrer com violência explosiva, como demonstrado pelas de- 
- ttr >~as explosões do dirigível alemão Hindatburg, em 1937 (Figura 5,15), e do ônibus espacial Chúlenger , em 1986. 

As diretrizes a seguir são úteis quando são usados equações termoquímicas e diagramas de entalpia; 

1. A entalpia é nina propriedade extensiva. Porlanto, a magnitude do AH é diretamente proporcional à quantidade 
de reagente consumida no processo. Para a combustão do metano a formar dióxido de carbono e água líquida, 



Figura 5.15 A queima do dirigível 
Hindenburg , cujo interior continha 
hidrogênio, em Lakehurst, Nova 
|ersey, em maio de 1937. Esta foto foi 
tirada apenas 22 segundos depois que 
a primeira explosão ocorreu. Essa 
tragédia levou à interrupção do uso do 
hidrogénio como gás flutuante em tais 
embarcações. Os pequenos dirigíveis 
da atualidade contêm hélio, que n3o é 
tão flutuante quanto o hidrogênio, 
porém nio é inflamável. 
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por exemplo, são produzidos 890 kj de calor quando 1 mol de CH 4 sofre combustão em um sistema à pre 
sào constante: 


CH 4 (s) + 20, (g) * CO,(g) + 2H : 0(/) AH = -890 kj [5.1* 

Como a combustão de 1 mol de CH 4 com 2 mols de O, libera 890 kj de calor, a combustão de 2 mols de Cl 
com 4 mol de O, libera duas vezes mais calor, 1.780 kj. 


COMO FAZER 5.5 

Qual quantidade de calor c liberada quando 4,50 g de gás metano são queimados em um sistema à pressão constante? 
(Use a informação fornecida na Equação 5.18.) 


Solução 


Análise: o objetivo é calcular o calor produzido quando uma quantidade específica de gás metano sofre combustão 
Planejamento: de acordo com a Equação 5.18, 890 kj são produzidos quando 1 mol de CH 4 é queimado á pressàc 
constante (AH = - 890 kj). Podemos tratar essa informação como uma relação estequiomêtrica: 1 mol de CH 4 — -89c 
kj. Para utilizar essa relação, no entanto, temos de converter gramas de CH, em quantidade de matéria de CH 4 . 


Resolução: somando-se os pesos atômicos do C e de 4H, temos que 1 mol de CH, = 1 6,0 g de CH t . Desse modo, pode- 
mos utilizar os fatores de conversão apropriados para converter gramas de CH 4 em quantidade de matéria de CH 
para quílojoules: 


í 1 mols de CH, 

' -890 kj } 

1 16,0gCH 4 J 

k 1 mol de CH 4 J 


= -250 kj 


Conferência: o sinal negativo indica que 250 kj são liberados pelo sistema para a vizinhança. 


PRATIQUE 

O peróxido de hidrogênio pode se decompor em água e oxigênio por meio da seguinte reação: 

2H,O : (0 * 2HjO(/) + (X(g) AH - -196 kj 

Calcule o valor de q quando 5,00 g de H,0,(/) se decompõem à pressão constante. 

Resposta: - 14,4 kj 


2, A variação de entalpia para uma reação à igual em valores absolutos, mas oposta em sinais piara o A H da reação imv 
s a. Por exemplo, quando a Equação 5.18 á invertida, o A H para o processo é +890 kj: 


CO ,(£) + 2H,O(0 . CH,(g) + 20 j(£) AH = 890 kj 


[5.1*+ 


CH 4 (s) + 2Ch<s) 




AH] = 

AH? = 

-890 kj 

890 kj 

i 



CO,(£) + 2H>O(0 


Figura 5.16 Inverter uma reação 
muda o sinal, mas não muda a 
magnitude da variação de entalpia: 
AHj = - AH, , 


Ao invertermos uma reação, invertemos os papéis dos produtos e do? 
reagentes; desse modo, os reagentes em uma reação se tomam os produto? 
da reação inversa, e assim por diante. Tomando como base a Equação 5.16, po- 
demos ver que a inversão dos prod utos e reagentes leva ao mesmo valor abso- 
luto, mas a uma inversão no sinal de AH. Essa relação é representada para a? 
equações 5.18 e 5.19 na Figura 5.16, 

3. A variação de entalpia piara uma reação depende do estado dos reagentes e d, - 
produtos. Se o produto da combustão do metano (Equação 5.18) fost* 
HjO gasoso em vez de H,0 líquido, o AH seria -802 kj no lugar de -89i 
kj. Menos calor estaria disponível para ser transferido para a vizi- 
nhança porque a entalpia de H,0(£) é maior que a dc H 2 0 (/). Uma for- 
ma de se verificar isso é imaginar que o produto é inicialmente águ. 
liquida. A água líquida deve ser convertida em vapor de água, e a con- 
versão de 2 mols de H,0(f) para 2 mols dc TTO {g) è um processo endo- 
térmico que absorve 88 kj: 

2H,0(/) ► 2H.O(y) AH = +88 kj 


[5.20] 


CapítuloS I ermoquimica 


153 


E importante especificar os estados dos reagentes e produtos em equações termoquímicas. Além disso, ge- 
ralmente admitiremos que reagentes e produtos estão ã mesma temperatura, 25 X, a não ser que indicado 
de outra forma. 

- i árias situações em que é importante conhecer a variação de entalpía associada a um dado processo químico, 
veremos nas seções seguintes, AH r pode ser determinado diretamente pelo experimento ou calculado a par- 
las variações de entalpia conhecidas de outras reações, invocando a primeira lei da termodinâmica. 


Usando a entalpia como um guia 


■» você segura um tijolo no ar e o larga, ele cairá a medida 

- i torça da gravidade o puxar em direção n Terra Um pro- 
-- termodinamicamente favorável de acontecer. como a 
i de um tijolo, é chamado pruasso esjrwiíiimio. 

luitos processos químicos hunbém são temuxlinatnica- 

- a favoráveis, ou espontâneos Por espontâneo' não 
-. ?emos dizer que a reação formará produtos sem ínter- 

Jo. Esse pode ser o caso, mas geral mente alguma ener- 
. - ni de ser fornecida para se conseguir que o processo s*? 
\ variação de energia em uma reação fornece uma m- 

- v.ãoda probabilidade de a reação ser espontânea Arotn- 

•â i de H-(X> e Cyg), por exemplo, é um processo 
•mente exotermico, 

H,(X) + 10,U) * H,0(g) AH = -242 kj 

. « '-.irogènio e o gás oxigénio podem coexistir indefi- 

- - ente em um Volume sem ocorrer reação perceptível, 
mo na Hgura 5.14 fa). Entretanto, uma vez iniciada, a 

- rgia ê rapidamente transferida do sistema (os reagentes) 

■ . : j a v izinhança. À medida que a reação prossegue, gran- 
i - quantidades de calor são liberadas, o que aumenta mui- 

! temperatura dos reagentes e dos produtos Assim, o 

- rüia perde entalpia transferindo o calor para a vt/inhan 

■ 1 embre-se da primeira lei da termodinâmica: a energia 

- . do sistema mais a da vizinhança não mudarão; a ener- 

ccmservada.) 

- ntretanto. a variação de entalpia não e o único fato a ser 

- ido em consideração na espontaneidade das reações, 


nem é um guia perfeitamente seguro. Por exemplo, a fusão 
do gelo e um processo endotérmico: 

H.Ofs) H,CH fi AH - ->-6.01 kj 

Mesmo esse processo sendo endotérmico, é espontâneo 
a temperaturas acima do ponto de congelamento da água 
Í0 “Q. O processo reverso, o congelamento da água, é es- 
pontâneo a temperaturas abaixo deO p C. Portanto, sabemos 
que o gelo a temperatura ambiente se fundirá e a água colo- 
cada em um congelador a -20 "C virará gelo; ambos os pro- 
cessos são espontâneos, mesmo um sendo o inverso do 
outro. No Capítulo 19 abordaremos a espontaneidade dos 
processos de maneira mais completa. Veremos por que 
um processo pode ser espontâneo a certa temperatura, 
mas não em outra, como. nesse caso, para a transformação 
da agua em gelo. 

Entretanto, apesar desses fatores cumplicadores, você 
deve prestar atenção iis variações de entalpia nas reações. 
Como observação geral, quando a variação de energia t 
grande, ela é o fator predominante na determinação da es- 
pontaneidade. Portanto, reações para as quais o AH é grande 
e negativo tendem a ser espontâneas. Reações para as quais o 
AH é grande e pivitivn fendem a ser espontâneas no sentido 
im erso. Existem inúmeras maneiras pelas quais a entalpia 
de uma reação pode ser estimada; a partir dessas estimati- 
vas, a possibilidade de a reação ser termodínamicamente fa- 
vorável pode ser prevista. 


. 5 Calorimetria 


> valor de A H pode ser determinado experimentalmente pela medida do fluxo de calor que acompanha uma 
-« ao à pressão constante. Quando o calor flui para dentro ou para fora de uma substância, a temperatura da 
■'•ãncia varia. Experimentalmente, podemos determinar o fluxo de calor associado a uma reação química me- 
a variação de temperatura produzida. A medição do fluxo de calor é a calorimetria; o aparelho utilizado 
• medir o fluxo de calor chama-se calorimetro. 

-oacidade calorífica e calor específico 

Os objetos podem emitir ou absorver calor: o carvão incandescente emite calor na forma de energia radiante; 
bolsa de gelo absorve calor quando à colocada sobre um tornozelo inchado. A emissão ou absorção de calor 
im que um objeto varie sua temperatura. A variação de temperatura ocorrida em um objeto quando ele absor- 
rta quantidade de energia é determinada por sua capacidade calorífica. A capaddade calorífica de um objeto 
- lantidade de calor necessária para aumentar sua temperatura cm I K(ou 1 l C). Quanto maior a capacidade ca- 
ia, maior o calor necessário para produzir determinado aumento de temperatura. 

Para substâncias puras, a capacidade calorífica é geralmente dada para uma quantidade especifica de substân- 
\ capacidade calorífica de 1 molde substância é chamada sua capacidade calorífica molar. A capacidade calo- 
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Química: a ciência central 


1.000 gH 2 O(0 

T= 15,5 °C 


+ 4,184) 
de calor 


1.000 g H,O<0 
T - 14,5 °C 


Figura 5.1 7 O calor especifico 
indica a quantidade de calor que 
deve ser fornecida a 1 g de certa 
substância para aumentar sua 
temperatura em 1 K (ou °C). Os 
calores específicos podem variar 
ligeiramente com a temperatura, 
de forma que, para medidas 
exatas, a temperatura é 
especificada. Por exemplo, o 
calor específico da H 2 0(/) a 14,5°C 
é 4,184 J/g K; o fornecimento 
de 4,184 | de calor aumenta a 
temperatura da água para 15,5 "C. 
Essa quantidade de energia define 
a caloria; 1 cal = 4,184 ). 


rifica de 1 g de substância é chamada capacidade calorífica especifica, ou 
simplesmente calor específico (Figura 5.17). O calor específico de uma subs- 
tância pode ser determinado experimentalmente medindo-se a variação de 
temperatura, AT, que uma massa conhecida, m, da substância sofre ao ganhar 
ou perder certa quantidade específica de calor, q: 

_ , (quantidade de calor transferido) 

Calor especifico = 

(gramas da substáncia)x (variação da temperatura) 


<7 

m x AT 


[5.21] 


Por exemplo, são necessários 209 J para aumentar a temperatura de 50,0 g 
de água em 1,00 K. Logo, o calor específico da água é: 

Calor especifico = í = 4,18 — 

(50,0 g)(l,00K) gK 

Uma variação de temperatura em kelvins é igual em valor à variação de tem- 
peratura em graus Celsius: AT em K.= AT em °C. (S\.u> 4 : Quando a amos- 

tra ganha calor (q positivo), a temperatura da amostra aumenta (AT positivo). 

Os calores específicos de várias substâncias são indicados na Tabela 5.2. 
Observe que o calor específico da água liquida é maior do que o das outras 
substâncias relacionadas. 


I ABbLA 5.2 Calores específicos de algumas substâncias a 298 K. 


Elementos Compostos 


Substância Calor específico Substância Calor específico 

(j/g K) <J/g K) 


N Jg) 

1,04 

H.O(/) 

4,18 

Al (s) 

0,90 

CH.Qf) 

2,20 

Fe(s) 

0,45 

CO&) 

0,84 

Hg(0 

0,14 

CaCO,(s) 

0,82 


Por exemplo, ele é aproximadamente cinco vezes maior que o do alumínio metálico. O alto calor específico da 
água afeta o clima da Terra porque ele mantém as temperaturas dos oceanos relativamente resistentes às varia- 
ções. É também muito importante para a manutenção de temperatura constante em nossos corpos, como será dis- 
cutido no quadro “A química e a vida", mais ao final deste capítulo. 

Podemos calcular a quantidade de calor que uma substância ganhou ou perdeu utilizando seu calor específico 
junto com sua massa medida e a variação de temperatura. Ao reordenarmos a Equação 5.21, temos: 

q = (calor especifico) x (gramas da substância) x AT (5.22) 


COMO FAZER 5.6 

(a) Qual a quantidade de calor necessána para aquecer 250 g de água (aproximadamente um copo) de 22 "C (mais ou 
menos a temperatura ambiente) até aproximadamente seu ponto de ebulição, 98 °C? O calor especifico da água é 4, 1 8 
)/g K. (b) Qual é a capacidade calorífica molar da água? 

Solução 

Análise: no item (a) temos de encontrar a quantidade total de calor necessária para aquecer a amostra de água. 
No item (b) temos de calcular a capacidade calorífica molar da água. 

Planejamento: sabemos a quantidade total de água e o calor especifico (isto é, a capacidade calorífica por grama) de 
água. Com isso e a variação total de temperatura envolvida, podemos calcular a quantidade de calor. 
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Resolução: a água sofre uma variação de temperatura de ST -98 C-22'C = 76'C = 76 K, Usando a Equação 522, temas 

</ = (calor especifico da FUO) x (gramas de H : 0) x AT 
= (4,18 J/g K)(250 g)(76 K) = 7,9 * 10* J 

(b) A capacidade calorífica molar è a capacidade calorífica de 1 mol de substância. Utilizando os pesos atômicos do hi- 
drogênio e do oxigênio, temos que 1 mol de H.O = 1 8,0 g de H,0. A partir do calor específico dado no item (a), temos: 

Capacidade calorífica molar = 4,18 J/g K. 1 = 75,2 J /mol K 

1 1 mol ) 


PRATIQUE 

(a) Grandes camadas de pedras são utilizadas em algumas residências com aquecimento solar para armazenar calor. 
Suponha que o calor específico das pedras seja 0,82 J/g K. Calcule a quantidade de calor absorvido por 50,0 kg de pe- 
dras se sua temperatura aumentar 12 "C. (b) Qual variação de temperatura essas pedras sofreriam se elas emitissem 
450 kj de calor? 

Kespostns: (a) 4,9 x 10 s J; (b) 11 K = 1 1 ‘C de redução. 


rernuimetru 


Agitadoi tie vidro 




Tampa dc cvrtjça 


Dois copos de StyrotoanwB 
embutidos juntos contendo 
ns reagente da solução 


; jra 5.18 Calorfmetro de copo 
- :afé, no qual as reações 
-rem a pressão constante. 


Calorimetria a pressão constante 

As técnicas e os equipamentos aplicados em calorimetria dependem da 
natureza do processo estudada. Para muitas reações, como as que ocorrem em 
solução, é fácil controlar a pressão para que AH seja medido diretamente. 
(Lembre-se de que AH = q p .) Apesar de os calorímctros utilizados para traba- 
lhos altamente acurados serem instrumentos de precisão, um calorímetro bem 
simples, do tipo 'copo de isopor', como mostrado na Figura 5.18, é muito utili- 
zado em laboratórios de química geral para ilustrar os princípios da calorime- 
tria. Uma vez que o calorímetro não é lacrado, a reação ocorre essendalmente 
sob a pressão constante da atmosfera. 

Se supusermos que o calorímetro evita perfeitamente o ganho ou a perda 
de calor da solução para sua vizinhança, o calor obtido peia solução tem de ser 
produzido pela reação química sob estudo. Em outras palavras, o calor produ- 
zido pela reação, é inteiramente absorvido pela solução; ele não escapa do 
calorímetro. (Supomos também que o próprio calorímetro não absorva calor. 
No caso do calorímetro de copo de isopor, essa é uma aproximação razoável 
porque o calorímetro tem condutividade térmica e capacidade calorífica mui- 
to baixas.) Para uma reação exotérmica, o calor é 'dispendido' pela reação e 
'obtido' pela solução, portanto, a temperatura da solução sobe. O contrário 
ocorre para uma reação endotérmica. O calor absorvido pela solução, q, llhl> „ é 
consequentemente igual em valor absoluto e de sinal contrário a partir de 
( ?r :( 7»h<io ~ flr O valor de é facilmente calculado a partir da massa da so- 
lução, de seu calor específico e da variação de temperatura: 


= (calor especifico da solução) * (gramas de solução) x a T -- q. [5.23] 


Para soluções aquosas diluídas, o calor específico da solução será aproximadamente o mesmo da água, 4,18 J/g K. 

\ Equação 5.23 possibilita o cálculo de q r a partir da variação de temperatura da solução na qual a reação ocorre. 
- aumento de temperatura (AT > 0) significa que a reação ê exotérmica (q t < 0). 


COMO FAZER 5.7 

Quando um aluno mistura 50mLde 1,0 mol/LdeHClc5ü mLde 1,0 mol/L de NaOH em um calorímetro de copo de 
isopor, a temperatura da solução resultante aumenta de 21,0 “C para 27,5 “C, Calcule a variação de entalpia para a rea- 
ção, supondo que o calorímetro perde apenas uma quantidade desprezível de calor, que o volume total da solução é 
100 mL, que sua densidade é 1,0 g/mL e que seu calor específico é 4,18 J/gK. 

Solução 

Análise: precisamos calcular um calor de reação por mol, tendo sido dados a umento de temperatura, quantidade de ma- 
téria envolvida e informações suficientes para calcular a capacidade calorífica do sistema. 
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Química: a ciência central 


Planejamento: o calor total liberado pode ser calculado a partir da variação de temperatura, do volume da solução, de 
sua densidade e do calor específico. 

Resolução: como o volume total da solução é 100 ml-, sua massa é (100 ml)(1,0g/mL) = 100 g 
A variação de temperatura é: 

27,5 °C - 21,0 °C = 6,5 XI = 6,5 K 

Uma vez que a temperatura aumenta, a reação tem de ser exotérmica: 

q, = - (calor especifico da solução) x (gramas da solução) x AT 
- (4,18 |/g K)(100 g)(63 K) = -2,7 * 10' J =-2,7 kj 
Como o processo ocorre a pressão constante. 

AH = (*,. = - 2,7 kj 

Para expressar a variação de entalpia em termos de quantidade de matéria, utilizamos o fato de que a quantidade de 
matéria de HC1 e NaOH são dadas pelo produto dos respectivos volumes de solução (50 ml = 0,050 L) pelas concen- 
trações: 

(0,050 L)(1,0 mol/L) = 0,050 mol 
Assim, a variação de entalpia por mol de HCI (ou NaOH) é: 

AH = - 27 kj/0,050 mol = -54 kj/mol 

Conferência: AH é negativo (exolérmico), o que 6 esperado para a reação de um ácido com uma base. A magnitude 
molar do calor liberado parece razoável. 

PRATIQUE 

Quando 50,0 mL de 0,100 mol/L de Ag NO-, e 50,0 mL de 0,100 mol/L de HCI são misturados em um calorímetro ã 
pressão constante, a temperatura da mistura aumenta de 22/10 "C para 23,1 1 “C. O aumento de temperatura é provoca- 
do pela seguinte reação: 

AgNO,(«ç) + HCl(flij) ► AgCl(s) + HNO](af) 

Calcule A H para essa reação, supondo que a solução combinada tenha massa de 100,0 ge calor específico de 4,18 J/g 'C. 
Resposta; - 68 000 J/mol =-68 kj/mol 
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Figura 5.19 Vista em corte de 
uma bomba calorimétrica, na qual 
as reações ocorrem a volume 
constante. 


^ ATIVIDADE 

'W Calorimetria 


Bomba calorimétrica (calorimetria de volume constante) 

A calorimetria pode ser utilizada para estudar a energia química potencial 
acumulada nas substâncias. Um dos tipos de reações mais importantes estu- 
dado com a utilização da calorimetria é a combustão, em que um composto 
(normalmente composto orgânico) reage completamente com o oxigênio em 
excesso. (Seção 3.2) As reações de combustão são mais convenientemente 
estudadas utilizando-se bomba calorimétrica. aparelho representado esque- 
maticamente na Figura 5.19. A substância a ser estudada é colocada em um 
cadinho dentro dc um recipiente lacrado chamado bomba. A bomba, desenvol- 
vida para resistir a altas temperaturas, tem uma válvula de entrada por onde 
são adicionados oxigénio e contatos elétricos para dar início à combustão. 
Após a amostra ter sido colocada na bomba, ela é lacrada e pressurizada com 
oxigênio. Em seguida é colocada no calorímetro, que é basicamente um reci- 
piente isolado, e coberta com uma quantidade de água medida de maneira 
precisa. Assim que todos os componentes dentro do calorímetro alcançarem a 
mesma temperatura, a reação dc combustão é iniciada com a passagem de uma 
corrente elétrica através de um fio fino em contato com a amostra. Quando o fio 
esquenta o suficiente, a amostra pega fogo. 

É liberado calor quando ocorre combustão. Esse calor é absorvido pelo 
conteúdo do calorímetro, causando aumento na temperatura da água. A tem- 
peratura da água é medida cuidadosamente antes e depois da reação, quando 
o conteúdo do calorímetro tiver uma vez mais alcançado temperatura normal 
O calor liberado na combustão da amostra é absorvido por sua vizinhança (o 
conteúdo do calorímetro). 
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Para calcular o calor de combustão a partir do aumento de temperatura medido na bomba calorimétrica, temos 
~abcr a capacidade calorífica do calorímetro, C aI . Fssa quantidade é determinada pela combustão de uma amos- 
- que libera certa quantidade conhecida de calor e pela medida da variação de temperatura resultante. Porexem- 
, a combustão de exatamente 1 g de ácido benzóico, C-H..O,, em uma bomba calorimétrica produz 26,38 kj de 
or. Suponha que 1,000 g de ácido benzóico sofre combustão em um calorímetro e tem sua temperatura aumenta- 
em 4,857 °C. A capacidade calorífica do calonmetro ê dada por C ÍJL ,, - 26,38 kJ/4^57 ll C. Por conhecer ô valor de 
. podemos medir as variações de temperatura produzidas por outras reações, a partir delas podendo calcular o 
iior liberado na reação, ifp 


*7r = * C c=.l 


[5.24) 


COMO FAZER 5.8 


Metilhidrazina (CH„N,) é comunwnte utilizado como um combustível liquido de foguete. A combustão da metilhi- 
drazina com o oxigénio produz N,(_ç), CO : (,ç) e H,0(f): 

2CH„Nj(f) + 50,Cç) * 2 Nj(£) + 2CO : 0f) + 6H,O(0 

Quando 4,00 g de metilhidrazina sofrem combustão em uma bomba calorimétrica, a temperatura do calorímetro au- 
menta de 25,00 °C para 3930 “C. Em um experimento separado, a capacidade calorífica do calorímetro ê medida, en- 
contrando-se o valor de 7,794 k|/“C. Qual è o calor de reação para a combustão de um mol de CH„N, nesse 
calorímetro? 


Solução 

Análise: temos a variação de temperatura e a capacidade calorífica total do calorímetro. Também nos é fomedda a 
quantidade de reagente que sofre combustão. O objetivo é calcular a variação de entalpia por mol para a combustão 
do reagente. 

Planejamento: primeiro calcularemos o calor liberado pela combustão da amostra de 4,00 g. Depois calcularemos o 
calor liberado por mo! de composto. 

Resolução: para a combustão da amostra de 4,00 g de metilhidrazina, a variação de temperatura do calorímetro é 

Af = (3930 U C - 25,00 "C) - 14,50 “C 

Podemos utilizar esse valor e o valor para C al ao calcular o calor de reação (Equação 5.24): 

q T = - C„, x AT = -<7,794 kJ/"C)(l 4,50 "C)=-]1 3,0 kj 


Podemos facilmente converter esse valor de calor de reação para um mol de CH_,N ; : 


( -113,0 kj \ 

í46,lgdeCH,N, , | 

14.00 gdc CH„N ; J 

1 mol de CH n N, ] 


Conferência: as unidades se cancelam adequadamente e o sinal da resposta é negativo, como deveria ser para uma 
reação exotérmica. 


PRATIQUE 

Uma amostra de 0,5865 g de ácido lático (HC,H,0,) é queimada em um calorímetro cuja capacidade calorífica é de 
4,812 kj /"C. A temperatura aumenta de 23,10 °C para 24,95 XZ. Calcule o calor de combustão de (a) ácido láctico por 
grama e (b) por mol. 

Respostas: (al -15,2 kj/g; (b) -1370 kj/mol 


Como as reações em uma bomba calorimétrica são realizadas sob condições de volume constante, o calor trans- 
do corresponde mais propriamente à variação da energia interna, A£, do que à variação de entalpia, AH (Equa- 
3.14). Para a maioria das reações, no entanto, a diferença entre A£ e A/í é muito pequena. Para a reação 
stante em "Como fazer 5.8", por exemplo, a diferença entre A £ e AH é de aproximadamente apenas 1 kj/mol - 
na diferença menor que 0,1%. É possível se corrigir as variações de calor medidas para obtenção de valores de 
- elas formam a base das tabelas de variação de entalpia que veremos nas seções seguintes. No entanto, não pre- 
-vmos nos preocupar com a maneira como essas pequenas correções são feitas. 
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Química: a ciência centrai 


A quimicc e a vida Regulagem da temperatura corporal 




Para a maioria de aàs, a pergunta "Você está com febre?" 
foi uma das nossas primeiras introduções ao diagnóstico 
médico. De fato. um desvia nn temperatura corporal de ape- 
nas alguns gTaus indica t|ue alguma coisa está errada \ r o la- 
boratório você já deve ler tentado manter uma solução ou 
banho de água a uma temperatura constante, descobrindo 
quanto pode ser difícil manter a solução em uma faixa de 
temperatura muito estreita. No entanto, nosso organismo 
consegue manter uma temperatura quase constante apesar 
de variações bruscas no tempo, níveis de atividade física e 
períodos de alfa ati cidade metabólica (como após as refei- 
ções). Como o corpo humano consegue administrar essa ta- 
refa e como esta se relaciona com alguns dos tópicos que 
abordamos nesse capitulo? 

Manter uma temperatura próxima ã constante é unta das 
funções fisiológicas primárias do curpo humano. A tempera- 
tura corporal normal gera) mente varia de 35,8 a 372 1 (%3 
a Wf). Essa faixa muito estreita de temperatura é essencial 
para o funcionamento apropriado dos músculos e parn o 
controle das velocidades das reações biocjuí micas no orga 
ni&mo. Aprenderemos maú. sobre os eleitos da temperatura 
nas velocidades das reações no Capitulo 14. A temperatura e 
regulada por uma parte da base do cérebro humano chama- 
da de liipirtiflumo. O hipotálamo age como um termostato da 
temperatura corporal Quando a temperatura ultrapassa o 
limite superior da faixa normal, o hipotálamo aciona meca- 
nismos para baixar a temperatura. Analogamente, eie aciona 
mecanismos para aumentar a temperatura se a temperatura 
corporal abaixa muito. 

Para entender quabtativamente como os mecanismos de 
aquecimento e resfriamento do corpo funcionam, podemos 
ver o corpo como um sistema termodinâmico. O corpo au- 
menta seu conteúdo energético interno pela ingestão de ali- 
mentos da vizinhança. Os alimentos, como a glicose 
íC„H i; O t ), são metabolizados — processo que é basicamente 
uma oxidação controlada em CO, e H.Q 

QH,A.( S ) + GO,(X> ► 6CO,(,ç) f ôH.Off) AH = -2.803 k| 

Aproximadamente 4ü'ía da energia produzida e utilizada 
para realizar trabalho na forma de contrações musculares e 
nervosas. O restante da energia é liberada como calor, parte 
da qual 6 usada para manter a temperatura corporal. Quan- 
do o organismo produz muito calor, como durante esforço 
físico pesado, ele dissipa o excesso para a vizinhança. 

O calor e transferido do corpo para a vizinhança primari- 
amente por radiação, cvmrcção e evaporação. A radiação é a 
perda direta de calor do corpo para vizinhanças mais frias, 
quase como uma trempe de fogão irradia calor para sua vizi- 
nhança, A convecção é a perda de calor pelo eleito do aqueci- 
mento do arque está em contato com o corpu, O ar aquecido 
sobe e é substituído pelo ar mais frio. e o processo continua. 
As roupas mais quentes, que geralmente se compõem de ca- 
madas isolantes de mafenal com ar morto’ entre elas dimi 
nuem a perda de calor por convecção c-m climas mais frios O 
resfriamento evapora tiv o ocnrre quando a transpiração é ge- 
rada na superfície da pele peias glândulas sudoriteras. O ca- 
lor é removido do corpo ã medida que o suor evapora para a 
vizinhança. O suor é predominantemente água, logo a pni 


cesso envolvido é uma conversão endotvrmica de iam 
liquida em vapor de água 

H,0(/) rHp(s) AH = +44,0 kj 

A velocidade com que o resfriamento evaporativo oci ~ 
diminui á medida que n umidade atmosférica aumen 
essa é a razão pela qual as pessoas se sentem mais suacur 
desconfortáveis em dias quentes e úmidos 

Quando o hipotálamo percebe que a temperatura coraB 
ral aumentou muito, ele aumenta a perda de calor pelo c 
po de duas formas principais. Prinieiramente, ele el» . 
fluxo de sangue próximo à superfície da pele, o que per- - 
um resfriamento por radiação e convecção. A aparência ■ 
burizaiia' de um indivíduo é resultado desse aumente I 
fluxo subcutâneo de sangue. Em segundo lugar, o hipot: - 
mo estimula a secreção de suor pelas glândulas sudorífpv 
o que aumenta o resfriamento por evaporação Durante r- 
rindos de atividade extrema, a quantidade de liquido x. . 
lado como suor pode >er tão altn quanto 2 a 4 litros por ho- 
Como resultado, a água deve ser reposta no corpo durar - 
esses períodos (Figura 3.20). Se o corpo perde muito tluii 
através da transpiração, ele não será mais capaz de - 
friar-se e o volume de sangue diminui, o que pode leve « 
exaustão porailor ou ao mais sério e pote ncinlm ente lata! ci 
que csrdStiA’, durante o qual a temperatura do corpo pode - 
bir tão alto quanto 41 a 45‘ C (106 a 113°F). 

Quando a temperatura corporal abaixa muito, o hipotu 
mo diminui o fluxo sanguíneo na superfície da pele, a. 
ís-o diminuindo a perda de calor, hle também inicia pequ. 
nas contrações involuntárias dos músculos; as reações bi. 
químicas que geram a energia para realizar esse trabali 
também geram mais calor para n corpo. Quando as contr: 
ções musculares são muito intensas, a pessoa sente um coJ 
frio. Se o corpo é incapaz de manter a temperatura acima c 
35" (95 'F). pode ocorrer condição rnuilo gra vede hipotermm 
A capacidade de o corpo humano manter sua temperah 
ra 'ajustando* a quantidade de calor gerada e transfere ■ 
para sua vizinhança c verdadeiramentv notável. Se vocé r. 
/er cursos de anatomia e psicologia, será possível ver muita 
outras aplicações de termoquimicu « termodinâmica para - 
compreender como o corpo humano funciona. 

Figura 5.20 
O corredor 
de maratona 
deve repor 
conslantemente 
a água do corpo 
perdida através 
da transpiração. 
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5.6 Lei de Hess 


Muitas entalpias de reação foram medidas e arranjadas em forma de tabela. Nesta seção e na próxima veremos 
que é normalmente possív el calcular o A H para uma reação a partir dos valores de AH tabulados para outras rea- 
ções. Assim, não é necessário fazer medições calorimétricas para todas as reações. 

Em virtude de a entalpia ser utna função de estado, a variação de entalpía, AH, associada a qualquer processo 
químico depende unicamente da quantidade de substância que sofre variação, da natureza do estado inicial dos rea- 
gentes e do estado final dos produtos. Isso significa que se uma reação específica pode ser executada em uma etapa 
ou em uma série de etapas, a soma das variações de entalpia associadas às etapas individuais deve ser a mesma da 
variação de entalpia associada a um processo de etapa única. Como exemplo, a combustão de gás metano, CH,(£), 
para formar CO : (ç) e água líquida pode ser considerada em duas etapas: (1) a combustão de CH.(£), para formar 
CQjQf) e água liquida, H,0(£), e (2) a condensação de água gasosa para formar água liquida. H Of/). A variação de en- 
talpia para o processo total é simplesmente a soma das variações de entalpia para essas duas etapas: 

CH 4 (g) + 20. (g) * CO,(g) + 2H.O(g) AH = -802 KJ 

(Soma) 2H 3 0(g) »2H,O(0 AH - -88 KJ 

CH,(x) + 20,(x) + 2H.O(g) * CO,(g) + 2H.O (0 + 2H.O(g) AH = -890 KJ 


A equação simplificada é 

CH 4 (g) + 20, (g) ► CO,(x) + 2H,CHD AH <= -890 KJ 

Para se obter a equação simplificada, a soma dos reagentes das duas equações é colocada de um lado da seta, e 
a soma dos produtos, do outro. Uma vez que 2H.O(g) ocorre em ambos os lados, ele pode ser cancelado como um 
algarismo algébrico que aparece nos dois lados de um sinal de igual. 

A lei de Hess estabelece que se umn reação for executada em uma série de etapas, 
o AH para a reação será igual à soma das variações de entalpia para as etapas indivi- 
duais. A variação de entalpia total para o processo é independente do número 
de etapas ou da natureza particular da maneira pela qual a reação é executada. 

Podemos, então, calcular o AH para qualquer processo, desde que encontre- 
mos uma rota por que AH seja conhecido para cada etapa. Isso significa que um número relativamente pequeno de 
medidas experimentais pode ser usado para calcular o AH para um vasto número de reações diferentes. 

A lei de Hess fornece um meio útil de se calcular as variações de energia que são difíceis de medir diretamente. 
Por exemplo, é impossível medir diretamente a entalpia de combustão do carbono para formar monóxido de car- 
bono. A combustão de l mol de carbono com 0,5 mol de O. produz não só CO, mas também CO,, deixando algum 
carbono sem reagir, No entanto, tanto o carbono sólido como o monóxido de carbono podem ser completamente 
queimados em Oj para produzir CO,. Podemos utilizar as variações de entalpia dessas reações para calcularmos o 
alor de combustão de C para CO, como mostrado em "Como fazer 5.9”. 

COMO FAZER 5.9 

A entalpia de combustão de C em CO, é -393,5 kj / mol de C. e a entalpia de combustão de CO em CO, é - 283.0 kj / mol 

de CO: 

(1) C(s) + O ,<£) CO ,(g) AH = -3933 kj 

(2) CO{g) * » OjOf) » CO j(g) AH - -283,0 kj 

Utilizando-se esses dados, calcule a entalpia de combustão de C para CO: 

o) — -cot?) 

Solução 

Análise: duas entalpias de combustão nos são fornecidas, c nosso objetivo é combiná-las de modo a obter a entalpia de 

combustão de um tercei m processo. 




FILME 

Trilodeto de nitrogénio 
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Química: a ciência central 




Planejamento: manipularemos as duas equações fornecidas para que, quando somadas, elas forneçam a reação dese- 
)ada. Ao mesmo tempo, aplicaremos a lei de Hess para observarmos as variações de entalpia para as duas reações. 
Resolução: para utilizarmos as equações (1) e (2), ordenamo-las de tal forma que C(s) fique no lado do reagente e 
CO($j) fique no lado do produto, como a reação-alvo, equação (3). Como a equação (1) tem C(s) como reagente, pode- 
mos utilizar a equação como ela está. No entanto, precisamos inverter a equação (2) para que CO(g) seja um produto. 
Lembre-se de que quando as reações são invertidas, o sinal de A H também o é. Ordenamos as duas equações para que 
elas possam ser somadas para fornecer a equação desejada: 

C(s) + 0,Qf) ► CO,(<j) AH = -3933 kj 

CO : (ír) * COis) + \ 0,(s) AH- 283,0 kj 

C(s) + \ Oj(sO » CCHg) AH = -110,5 kl 

Quando somamos as duas equações, CO ; (g) aparece em ambos os lados da seta, portanto, sendo cancelado. Da mes- 
ma forma, 4 0,(g) é eliminado dos dois lados. 


PRATIQUE 

O carbono ocorre em duas formas, grafite e diamante. A entalpia de combustão da grafite é - 393,5 kj/mol, a do dia- 
mante, - 395,4 kj/mol: 

C (grafite) +0,Q?) ► CO.&) AH = -393,5 kj 

C(diamante) + 0 : (g) » CO,(g) AH = -395,4 kj 


Calcule o AH para a conversão de grafite em diamante: 

C(grafite) * 


Resposta: +1,9 kj 


C(diamante) 




COMO FAZER 5.10 
Calcule o AH para a reação: 

2C(s) + Hj(g) » CjHjíg) 

dadas as seguintes reações e suas respectivas variações de entalpia: 

C,H 3 (s) + p($) » 2CO : (ç) + H,CH/) AH = - 1 .299,6 kj 

C(s) + 0 3 (g) » CO,(s) AH = -3933 kj 

H 3 (s) + iO,(g) ►H.O (/) AH* -285,8 kj 


Solução 

Análise: para calcular a variação de entalpia para uma reação devemos utilizar os dados fornecidos para três outros 
processos. Usamos esses dados tirando proveito da lei de Hess. 

Planejamento: somaremos as três equações ou seus inversos e multiplicaremos cada uma por um coeficiente apro- 
priado, para que a equação liquida seja a de nosso interesse. Ao mesmo tempo, observaremos os valores de AH, inver- 
tendo seus sinais se as reações forem invertidas e multiplicando-os por qualquer que seja o coeficiente aplicado na 
equação 

Resolução: a equação-alvo tem C.H.como um produto. Por isso, invertemos a primeira equação. O sinal do AH é, alte- 
rado. A equação desejada tem 2C(s) como reagente, portanto, multiplicamos a segunda equação e seu AH por 2. Em ra- 
zão de a equação-alvo ter H. como reagente, mantemos a terceira equação sem alterações. Somamos, então, as três 
equações e suas variações de entalpia de acordo com a lei de Hess: 

2CO,<s) + H,0(/) ► C,H,(,ç) + fO,(g) AH = 1 2993 kj 

2C(s) + 20 j(£) * 2Ca (g) AH = -787,0 k| 

Hj{£) + iOj(£) * H ; O(0 AH = -285,8 kj 

2C(s) + H,(g) » C,Hj(^) AH = 226,8 kj 

Quando as equações são somadas, existem 2CO-, 4 O, e H,0 em ambos os lados da seta. Eles são cancelados ao escre- 
vermos a equação simplificada. 
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Conferência: o procedimento deve estar correto porque obtivemos a equação simplificada correta. Em casos como 
este, você deve voltar às manipulações numéricas dos valores de AH para certificar-se de que não cometeu, inadverti- 
damente, algum erro em relação aos sinais. 

PRATIQUE 

Calcule o AH para a reação: 

NO<s) + 0<£) * NOjQj) 


dadas as seguintes informações: 



NOO?) + 0,(£) > NO,($) + 0:0?) 

AH = -198,9 kj 


0,0?) — * p*(g) 

AH = -1423 kj 

Resposta: - 304,1 kj 

O:0?) * 200?) 

AH = 495,0 kj 


Em muitos casos, acontecerá de uma dada reação poder ser alcançada por 
- 3 is de um conjunto gradual de equações. O valor final de AH para uma rea- 
dependeni da forma em que a decompormos para utilizarmos a lei de 
-ss? H é uma função de estado, portanto sempre leremos o mesmo valor de AH 
■« - 1 uma reação total, não importando quantas etapas aplicamos para chegar aos pro- 
r - finais. Por exemplo, considere a reação de metano (CH 4 ) e oxigênio (O,) 
a formar CO, e H,0. Podemos visualizar a reação formando CO, direta- 
nte, como fizemos antes, ou com a formação inicial de CO, que sofre com- 
. -tão para CO,. Essas escolhas são comparadas na Figura 5.21. Por H ser uma 
mção de estado, ambos os caminhos produzem o mesmo valor de AH, No 
. : grama de entalpia, isso significa AH, = AH, + AH V 

5.7 Entalpias de formação 

Utilizando os métodos que acabamos de ver, podemos calcular as variações 
entalpia para um grande número de reações a partir de valores de AH en- 
. trados ent tabelas. Muitos dados experimentais são relacionados em tabelas de acordo com o tipo de processo, 
r exemplo, existem extensas tabelas de entalpias de vaporização (AH para conversão de líquidos em gases), entalpias 
> -. .são (AH para fusão de sólidos), entalpias de combustão (AH para a combustão de uma substância cm oxigênio), e 
-~im por diante. Um processo particularmente importante utilizado para arranjar dados termoquímicos em tabe- 
j a formação de um composto a partir de seus elementos constituintes. A variação de entalpia associada a esse 
processo é chamada entalpia de formação (ou calor de formação ) e é indicada por A H„ onde o subscrito /indica que a 
estância foi formada a partir de seus elementos. 

A ordem de grandeza de qualquer variação de entalpia depende das condições de temperatura, pressão e esta- 
• cás, liquido ou sólido, forma cristalina) dos reagentes e produtos. Para se comparar as entalpias de diferentes 
ções, temos de definir um conjunto de condições, chamado estado padrão, no qual a maioria das entalpias são ta- 
rjadas. 


CH«<°) + 20*?) 

AHj = 

— #90 kj 

AH, — -607 kj 

A H % = —283 M 

1 

CCMS) + 2H,0</) 


Figura 5.21 A quantidade de 
calor gerada peia combustão de 
1 mol de CH 4 independe se a 
reação ocorre em urna ou mais 
etapas: AH, =■ A H 2 + A H y 


"ABELA 5.3 Entalpias padrao de formação, AH, 1 ’, a 298 K 


- - bstáncia 

Fórmula 

A «/ 

(k)/mol) 

Substância 

Fórmula 

a 

(kj/moll 

scetileno 

cduo?) 

226,7 

Etano 

cftfe) 

-84,68 

•ujua 

HO(0 

-285,8 

Etanol 

C ; H,OH(í) 

-277,7 

Amónia 

NH,0?) 

-16,19 

Etileno 

C-H.O?) 

5230 

rozeno 


49,0 

Fluoreto de hidrogênio 

HFC?) 

-268,6 

- arbonalo de sódio 

NaHCO>(s) 

-947,7 

Glicose 

Qh,A(s) 

-1.273 
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TABELA 5.3 Entalpias padrão de formação, A Hf, a 298 K (continuaçóo) 

Substância 

Fórmula 

A H° 

(kj/mol) 

Substância 

Fórmula 

AH“ 

(k|/mol) 

Brometo de hidrogênio 

HBr(s) 

-3623 

lodeto de hidrogênio 

HI(g) 

25,9 

Carbonato de cálcio 

CaCO,(s) 

-1207,1 

Metano 

CH,C?) 

-742 

Carbonato de sódio 

Na,CO,(s) 

-1J30.9 

Metanol 

CH,OH(/) 

-238,6 

Cloreto de hidrogênio 

HCl(g) 

-9220 

Monóxido de carbono 

CO (g) 

-1103 

Cloreto de prata 

AgCl(s) 

-127,0 

Óxido de cálcio 

CaO(s) 

-6352 

Coreto de sódio 

NaO(s) 

-410,9 

Propano 

C 3 H,0f) 

-10325 

Diamante 

C(s) 

1,88 

Sacarose 

C|jHaOu(5) 

-2221 

Dióxido de carbono 

CO,(5) 

-393,5 

Vapor de água 

H ; 0 (y) 

-2412 


O estado padrão de uma substância é sua forma pura à pressão atmosférica (latm; Se< m lü.2)eà tempera- 

tura de interesse, a qual normalmente escolhemos ser 298 K (25 °C), A entalpia padrão de uma reação é dcfinid. 
como a variação de entalpia quando todos os reagentes e produtos estão em seus estados padrão. Indicamos um,- 
entalpia padrão como AH°, onde o índice superior indica condições de estado padrão. 

A entalpia padrão de formação de um composto, A H°ê a variação da entalpia para a reação que forma 1 nu 
do composto a partir de seus elementos, com todas as substâncias em seus estados padrão. Normalmente informa- 
mos valores de AH ^ a 298 K. Se um elemento existir em mais de tuna forma sob condições padrão, a forma mais está- 
vel do elemento é utilizada para a reação de formação. Por exemplo, a entalpia padrão de formação para o etanol 
CjHjOH, é a variação de entalpia para a seguinte reação: 

2C(grafite) + 3H 2 (g) + À0 2 (#) * CH,OH(/) A H° = -277,7 kj [5.25! 


A fonte elementar de oxigênio é CL, e não O ou O v porque O, é a forma estável do oxigênio a 298 K e à pressãc 
atmosférica padrão. Similarmente, a fonte elementar de carbono é grafite e não diamante, porque a grafite é mais 
estável (energia mais baixa) a 298 K e à pressão atmosférica padrão (veja o quadro "Pratique 5.9"). Da mesma ma- 
neira, a forma mais estável do hidrogênio sob condições padrão é H 2 (£); portanto, ela é utilizada como a fonte do 
liidrogênio na Equação 5.25. 

A estequiometria de reações de formação sempre indica que 1 mol da substância desejada é produzido, comi- 
na Equação 5.25. Como resultado, as entalpias de formação são informadas em kj/ mol da substância. Várias ental- 
pias padrão de formação são relacionadas na Tabela 5.3. Uma tabela mais completa é fornecida no Apêndice C. Por 
definição, í? eutalpui padrão de formação da forma mais estável de qualquer eleiiumto á zero porque não existe reação de for- 
mação apropriada quando o elemento já está em seu estado padrão. Assim, os 
J) Sn rin hmmetn h» valores de AH° para C (grafite), H 2 (g), 0 2 (g) e os estados padrão de outros ele- 


FILME 

Formação do brometo de ’ "T ‘ f , _ . _ 

alumínio mentos sao zero por denmçao. 


COMO FAZER 5.11 

Para qual das seguintes reações a 25‘Y! a variação de entalpia representaria uma entalpia padrão de formação? Para as 
que não representam a entalpia padrão de formação, quais alterações nas condições das reações teriam de ser feitas? 

(a) 2Na(s) + }0 2 (g) ► Na,0(s) 

lb) 2K (f) + d(i>) » 2KCl(s) 

(c) C h H 1 jO„(s) * 6C (diamante) + 6H,(g) •+ 30,(g) 

Solução 

Análise: a entalpia padrão de formação é representada por uma reação na qual cada reagente é um elemento em seu 
estado padrão. 

Planejamento: para resolver esses problemas, precisamos examinar cada equação para determinar, em primeiro lu- 
gar, qual c a reação na qual uma substância é formada a partir dos elementos. Em segundo lugar, precisamos determi- 
nar se os elementos reagentes na reação estão em seus estados padrão a 25 °C, 


- 
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Resolução: no item (a,) Na,0 é formado a partir dos elementos sódio e oxigênio em seus estados apropriados, um sóli 
do e um gás, respectivamente. Portanto, a variação de entalpia para a reação (a) corresponde à entnlpia padrão de for- 
mação. 

No item (b) o potássio é dado como um líquido. Ele tem de ser alterado para a forma sólida, seu estado padrão à tem- 
peratura ambiente. Além disso, 2 mols de produto são formados, de forma que a variação de entalpia para a reação na 
forma escrita é duas vezes a entalpia padrão de formação de KCl(s). 

A reação (c) não forma uma substância a partir de seus elementos. Em vez disso, uma substância se decompõe em seus 
elementos. Essa reação, portanto, deve ser invertida. Em segundo lugar, o elemento carbono é dado como diamante, 
ao passo que gTafite é a forma sólida de mais baixa energia do carbono n temperatura ambiente e a certa pressão at- 
mosférica. A equação que representa corretamente a entalpia de formação da glicose a partir de seus elementos é: 

6C (grafite) ♦ 6H,{£) ♦ 30 z {g) * QH l; 0„(s) 


PRATIQUE 

Escreva a reaçào que corresponde à entalpia padrão de formação do tetracloreto de carbono líquido (CC1 4 ). 
Resposta: C(s) + 2Cl,(s>) * CCl,(f) 


Utilização de entalpias de formação para o cálculo de entalpias de reação 

Os A H° tabulados, como os da Tabela 5.3 e do Apêndice C, têm muitas utilizações importantes. Como vere- 
mos nesta seção, podemos usar a lei de Hess para calcular a variação de entalpia padrão para qualquer reação da 
qual conhecemos os valores de AH “ para tudus os reagentes e produtos. Por exemplo, consideremos a combustão do 
cás propano, Cd l s (ç), com oxigênio para formar CO ; (ç) e H.O(/) sob condições padrão: 

C,R,(g) + 50.(g) . 3CO-0?) + 4H,O(0 

Podemos escrever essa equação como a soma de três reações: 



. 3C(s) + 4H,<5) 

AH t =■ -AH° (CjHflQf)) 

[526] 

3C(s) + 30 2 (g) 

3C0 3 (s) 

AH, = 3AH°(CO,(#)) 

[527] 

4H 3 <£)+20 3 (ff) 

►4H.OÍ0 

AH, = 4AH=(H,0</) 

[5.281 

+ 5p*fe) 

» 3CO,(<r) + 4H,CH/) 

AH, C = AH, + AH, + AH, 

[529] 


Pela lei de Hess, podemos escrever a variação de entalpia padrão para a reação total. Equação 5.29, como a 
íoma das variações de entalpia para os processos nas equações 5.26 a 528. Podemos, portanto, utilizar os valores 

:a Tabela 5.3 para calcular um valor numérico para A H°: 

AH r °= A H, + AH, + A H 3 

= -AH°(CH s (í?)) + 3AH“(CO,(s)) + 4AH° (H,0(/)) 

= -<-103,85 kj) + 3(-393,5 kj) + 4(-285,8 kj) - -2220 kj [5.30] 

Vários aspectos desses cálculos dependem das diretrizes que abordamos na Seção 5.4. 

1. A Equação 5.26 é o inverso da reação de formação para C,H,(g), portanto a variação de entalpia para essa rea- 
ção é - AH ; (CjH.fc)). 

2. A Equação 5.27 é a reação de formação para 3 mols de CO,(g). Como a entalpia é uma propriedade extensi- 
va, a variação de entalpia para essa etapa é 3AH?(CO,(g)). Analogamente, a variação de entalpia para a 
Equação 528 é 4A H “ (H ; 0</)). A reação especifica que foi produzido H.O(7); dessa forma, seja cuidadoso ao 
utilizar o valor de A H° para H : 0(/), e não H-0(g). 

3. Consideremos que os coeficientes estequiométricos na equação balanceada representam quantidade de 
matéria. Portanto, para a Equação 529 o valor de AH°= - 2.220 kj representa a variação de entalpia para a 
reação de 1 mols de C,H, e 5 mols de O, para formar 3 mols de CO, e 4 mols de H.O. O produto da quanti- 
dade de matéria pela variação de entalpia em kj/mol tern as unidades kj (quantidade de matéria) x (A H° 
em kj/mol) = kj. Informaremos, portanto, A H c ,' em kj. 

A Figura 5.22 apresenta um diagrama de entalpia para a Equação 529, mostrando como ela pode ser quebrada 
tm etapas envolvendo reações de formação. 
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•f 

UJ 


3C (grafite) + 4H 2 (g) + 5C>>(#) 


Elementos 


AH 1 = 
+103,85 kj 


(T) Decomposição 

C.iH h -Çç) - 5Q;(g) 
Reagentes 


(2) Formação de 3C0 2 

AH, = -1.181 kj 


, 3CO zOr) + 4H a (g) + 20 a (s) 

ah;= 

-3220 kj | 

(3) Formação de 4H,0 
AH, = -1.143 kj 

I 3CO,<*) + 4HjO(/) , 


Produtos 


Figura 5.22 O diagrama de entalpia 
para a combustão de 1 mol de gás 
propano, C,H s (g). A reação total é 

C»H,(g) + 50j(g) ► SCOJg) + 

4HjO(/)- Podemos imaginar que essa 
reação ocorra em três etapas. 

Em primeiro lugar, o CjHjCg) 
decompõe-se em seus elementos; 
logo, AH, = -AH,'(CjH,(g)). 

Em segundo, formam-se 3 mols 
de COj(g); em seguida, 

AH, = l&H?(C0 2 (g)). Finalmente, 
formam-se 4 mols de H 2 0(/), logo 
AH, = 4 AH, d (H 2 O(0). A lei de Hess 
nos diz que A H° * AH, + AH, + A H v 
Esse mesmo resultado é obtido 
pela Equação 5.30 porque 
AH ( "(0 ](g)> = 0. 


Podemos reescrever qualquer reação na forma de várias reações de formação, como fizemos aqui. Podemos fa- 
zer isso, pois o calor padrão da reação é a soma dos calores padrão de formação dos produtos menos os calores pa- 
drão de formação dos reagentes; 

AH^ = “(produtos) AH “(reagentes) [5.31 1 

O símbolo I (sigma) significa 'a soma de', enern são os coeficientes estequiométricos da equação química. 
O primeiro termo na Equação 5.31 representa as reações de formação dos produtos, que são escritos no sentido 
para a direita, isto é, os elementos reagindo para formar produtos. Esse termo é idêntico aos das equações 5.27 1 - 
5.28 do exemplo anterior. O segundo termo representa o inverso das reações de formação dos reagentes, como na 
Equação 5.26, razão pela qual os valores de AH°tém sinal de menos na frente. 


COMO FAZER 5.12 

(a) Calcule a variação de entalpia padrão para a combustão de 1 mol de benzeno, C\H„(/), em CO,Í£) e H ,Q(/). (b) Com- 
pare a quantidade de calor produzido pela combustão de 1,00 g de propano com a produzida por 1 ,00 g de benzeno. 

Solução (a) Sabemos que uma reação de combustão envolve 0.(g ) como reagente. O primeiro passo é escrever uma 
equação balanceada para a reação de combustão de 1 mol de C.H,(/): 

C„H „(/) ♦ ÇO,(g) * 6CO.U) + 3H,0(/) 

Podemos calcular A H° para a reação utilizando a Equação 531 e os dados na Tabela 53. Lembre-se de multiplicar o 
valor de AH ° para cada substância na reação por seu coeficiente estequiométrico. Lembre-se, também, de que AH “ -0 
para qualquer elemento em sua forma mais estável sob condições padrão, portanto AH °(0,(^)) = 0: 

A H° = [hAH “(CO_.) + 3 AH °(H.Ü)| - [AH “(C*H») + ^AHj(0-)| 

= [6(-3933 kj) + 3(-2S5,8 kj)] - (49, Ò kj) + ^ (0 kj) 

= (-2361 -857,4 - 49,0) kj 
= 3.267 k] 

(b) A partir do exemplo trabalhado no texto, AH° = - 2.220 kj para a combustão de 1 mol de propano. No item (a) des- 
se exercício determinamos que AH r “ = - 3.267 k| para a combustão de 1 mol de benzeno. Para determinar o calor de com- 
bustão por grama de caria substância, utilizamos as massas molares para converter quantidade de maténa em gramas: 

C,H,<tf): (-2320 kJ/mol)(l mol/44.1 g) = -50,3 kj/g 
CJ4 t (í): (-3367 kJ/mol)(l mol/78,1 g) = -41,8 kj/g 

Tanto o propano quanto o benzeno são hidrocarbonetos. Em geral, a energia obtida a partir da combustão de um gra- 
ma de hidrocarboneto está entre 40 e 50 kj. 
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PRATIQUE 

Utilizando as entalpias padrão de formação relacionadas na Tabela 5.3, calcule a variação do entalpia para a combus- 
tão de 1 mol de etanol: 

CH-OH(f) + 30 2 (g) * 2CO,(ír) + 3H ; 0 (/) 

Resposta : - 1.367 kj 


COMO FAZER 5.13 

A variação padrão de entalpia para a reação: 

CaC0 3 (s) ► CaO(») + CO,(^) 

é 1 78,1 kj. A partir dos valores para as entalpias padrão de formação de CaO(s) e CO ; (£) dados na Tabela 5.3, calcule a 
entalpia padrão de formação de CaCO,(s). 

Solução 

Análise: precisamos obter o AH°(CaCOJ, 

Planejamento: começamos escrevendo a expressão para a variação padrão de entalpia para a reação precedente: 

AH°- [AH°(CaO) + AH°(CO : )] - AH°(CaCO,) 

Resolução: substituindo por valores conhecidos, temos: 

178,1 kj = - 635,5 kj - 393,5 kj - AH °(CaCO,) 

Resolvendo o AH°(CaCOJ, temos: 

AH°(CaCOj) = - 1.207,1 kj/mol 

Conferência: espera-se que a entalpia de tormaçào de um sólido estável como o carbonato de cálcio seja negativa, 
como o obtido. 

PRATIQUE 

Dada a seguinte entalpia padrão de reação, utilize as entalpias padrão de formação da Tabela 5.3 para calcular a ental- 
pia padrão de formação de CuO(s): 

CuOf.c) + H : (g) * Cu(s) + H ; O(0 AH° = -1 29,7 kj 

Resposta: - 156,1 kj/mol 


5.8 Alimentos e combustíveis 


A maioria das reações químicas utilizadas para a produção de calor são de combustão. A energia liberada 
quando 1 g de uma substância sofre combustão é normalmente chamada de calor específico de combustão. Como 
o calor específico de combustão representa o calor liberado em uma combustão, ele é um número positivo. O calor 
especifico de combustão de qualquer alimento ou combustível pode ser medido pela calorimetria. 

Alimentos 

A maior parte da energia de que nosso corpo necessita vem de carboidratos e gorduras. As formas de carboi- 
drato conhecidas como amido são decompostas no intestino em glicose, C„H u O b . A glicose é solúvel no sangue, e 
no corpo humano é conhecida por açúcar do sangue. Ela é transportada pelo sangue para as células, onde reage 
com o O, em uma série de etapas, produzindo C O z (g), H,0(/) e energia: 


QH, A(s) + 60 : (s) 


6CO : (g) + 6H : O(0 A H° = -2.803 kj 
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A decomposição dos carboidratos é rápida, portanto sua energia é fornecida rapidamente ao corpo. No ent Li- 
to, o corpo armazena apenas uma quantidade muito pequena de carboidratos. O valor específico de combusfc 
médio dos carboidratos é 17 kl/g (4 kcal/g). 

Como us carboidratos, as gorduras produzem CO. e H ; 0 quando metabolizadas e ao serem submetidas a cotr- 
bustão em uma bomba calorimétriea. A reação de triestearina, uma gordura típica, é como segue: 

2ÇpH, in Oj(s) 4 1630,($) * 1 14CO,(ç) + 1 10H£>(/) AH" = -75320 kj 

O corpo utiliza a energia química dos alimentos para manter a temperah. 
ra corporal (veja o quadro "A química e a vida", na Seção 5.5), para contrair i - 
músculos e para construir e reparar tecidos. Qualquer excesso de energia é ai 
mazenado na forma de gorduras. As gorduras são bem apropriadas para ser 
virem como reserva de energia do corpo por, no mínimo, duas razões: { 1 ) são ir 
solúveis em água, o que facilita o armazenamento no corpo, e (2) produze:- 
mais energia por grama do que proteínas ou carboidratus, o que as toma íonti 
de energia eficientes em termos de massa. O calor específico de combustão me- 
dio das gorduras é de 38 kj/g (9 kcal/g). 

O metabolismo de proteínas no corpo produz menos energia que a con 
bustào em um calorímetro porque os produtos são diferentes. Proteínas cor 
têm nitrogênio, o qual é liberado na bomba calorimétriea como N 2 . No corp> 
esse nitrogênio vira prindpalmente uréia, (NH,) 7 CO. As proteínas são utiliza 
das pelo corpo prindpalmente como materiais para a produção de teddos d- 
órgãos, pele, cabelo, músculo, e assim por diante. Em média, o metabolism 
das proteínas produz 17 kj/g (4 kcal/g), o mesmo que para carboidratos. 

Os calores específicos de combustão para uma variedade de alimentos co- 
muns são mostrados na Tabela 5.4. Os rótulos em alimentos industrializada 
mostram as quantidades de carboidrato, gordura e proteína contidos em um 
porção média (Figura 5.23). A quantidade de energia de que o corpo necessita 
varia consideravelmente dependendo de fatores como peso, idade e atividade muscular. Cerca de 100 k( por quilo- 
grama de peso corporal por dia são necessários para manter o corpo funcionando em nível mínimo. Uma pessoa de 
porte médio de 70 kg (154 Ib) gasta cerca de 800 kj/h ao executar trabalhos leves, como caminhar lentamente ou real: 
zar tarefas simples de jardinagem. Atividade extenuante, como correr, normalmente requer 2.000 kj/h ou mai- 
Quando o conteúdo de energia da alimentação excede a energia que gastamos, o corpo armazena o excedente n. 
forma de gordura. 



Figura 5.23 Os rótulos de 
alimentos processados tém 
informações sobre as quantidades 
de diferentes nutrientes em uma 
porção média. 


I T ABELA 5.4 Composições e valores de combustível de alguns alimentos comuns 


Composição aproximada (% em massa) 

Calor especifico de combustão 

Carboidrato 

Cordura 

Proteína 

kj/g 

kcal/g (cal/g) 

Carboidrato 

100 

- 

- 

17 

4 

Cordura 

- 

100 

— 

38 

9 

Proteína 

- 

- 

100 

17 

4 

Maçãs 

13 

03 

0,4 

2,5 

039 

Cerveja* 

U 

- 

03 

13 

0,42 

Pão 

52 

3 

9 

12 

23 

Queijo 

4 

37 

28 

20 

47 

Ovos 

0.7 

10 

13 

6,0 

1,4 

Doce de leite 

81 

11 

2 

18 

4,4 

Ervilha 

7J0 

- 

1.9 

1,5 

0,38 

Hambúrguer 

- 

30 

22 

15 

3,6 

Leite (integral) 

5,0 

4/J 

33 

33 

074 

Amendoim 

22 

39 

26 

23 

53 


•\> cervejas normalmente contêm 3,y-p de etanol. que tem valor combustível. 
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COMO FAZER 5,14 

Uma planta como o aipo contém carboidratos na torma de amido e celulose. Esses dois tipos de carboidratos têm es- 
sencialmente os mesmos calores específicos de combustão ao sofrer combustão em uma bomba calori métrica. Quan- 
do consumimos aipo, entretanto, nosso corpo recebe o calor especifico de combustão apenas do amido. O que 
podemos concluir sobre a diferença entre o amido e a celulose como alimentos? 

Solução Se a celulose nào fornece calor específico de combustão, de\ emos concluir que ela não e convertida em CO, e 
H.O no corpo, como o amido. Urna diferença pequena, mas crucial, nas estruturas do amido e da celulose explica a 
razão pela qual apenas o amido é decomposto em glicose no organismo. A celulose não sofre mudança química 
significativa no processo. Ela serve como alimento rico em substâncias indigeriveis na dieta, mas nào proporciona 
nenhum valor calórico. 

PRATIQUE 

O rótulo nutricional em uma garrafa de óleo de canola indica que 10 g do óleo têm calor espedfico de combustão de 86 
kcal. Um rótulo similar em um frasco de molho para panqueca indica que 60 mL (aproximadamente 60 g) têm calor es- 
pecifico dc combustão de 200 kcal. Explique a diferença. 

Resposta: o óleo tem calor especifico de combustão de 8,6 kcal /g, enquanto o molho tem calor específico de combus- 
tão de aproximadamente 3,3 kcal/g, O calor especifico de combustão mais alto do óleo de canola deve-se ao fato de o 
óleo ser essencialmente gordura pura, ao passo que n calda 6 uma solução de açúcares (carboidratos) em água- O óleo 
tem calor específico de combustão mais alto por grama; além disso, o molho é diluído em água. 


COMO FAZER 5.15 

(a) Uma porção de 28 g (l oz.) de um cereal popular servido com 120 mL de leite desnatado fornece 8 g de proteína, 
26 g de carboidratos e 2 g de gordura. Utilizando os calores específicos de combustão médios desses tipos de substân- 
cias, calcule a quantidade de energia alimentar nesta porção, (b) Uma pessoa de peso médio utiliza cerca de 100 Cal/mi 
ao correr ou andar. Quantas porções desse cereal fornecem o calor especifico de combustão necessário para correr 3 mi? 


Solução (a) Análise: o valor alimentar total da porção será a soma dos valores alimentares da proteína, dos 
carboidratos e da gordura. 

Planejamento: as massas da proteína, dos carboidratos e da gordura na porção de cereal são fornecidas. Podemos uti- 
lizar os dados da Tabela 5,4 para converter essas massas em seus calores específicos de combustão, os quais podemos 
somar para obtermos a energia alimentar total. 

Resolução: 

(8 g de proteínas)! — 1 ' — 

! 1 g de proteína 

(2 g de gordura) — - ~ - 650 kj (para dois algarismos significativos) 

IJ g de gordura j 


+ (26 g de carboidrato) 


17 kj 


1 g de carboidrato 


Isso corresponde a 160 kcal; 


Lembre-se de que a caloria de nutrição é equivalente a 1 kcal. Assim, uma porção fornece 160 kcal, 

(b) Análise: aqui nos defrontamos com o problema oposto, ao calcularmos a quantidade de alimento que fornece 
quantidade especifica de valor calórico alimentar. 


Planejamento: o enunciado do problema fornece um fator de conversão entre calorias e milhas. A resposta do item 
ía) nos fornece um fator de conversão entre porções e calorias. 


Resolução: podemos utilizar esses fatores em uma análise dimensional direta para determinar o número de porções 
necessárias, arredondado para o número inteiro mais próximo: 


_ . (1 00 Cal Vl porção | 


PRATIQUE 

(a) O feijão carioca contém 62% de carboidratos, 22% de proteína e 1 ,5% de gord ura. Calcule o calor específico de com- 
bustão desse feijão, (b) Atividades bem leves como ler ou assistirá televisão utilizam cerca de 7 k)/ min. Quantos mi- 
nutos de tais atividades podem ser sustentados pela energia fornecida por uma porção de sopa de macarrão de 
galinha contendo 13 g de proteína, 15 g de carboidratos e 5 g de gordura? 

Respostas; (a) 15 kj/g; (b) 95 min. 
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Combustíveis 

As composições elementares e os calores específicos de combusfáo de vários combustíveis comuns são com; . 
rados na Tabela 5-5 [Durante a combustão completa de um combustível, o carbono é convertido em CO, e o hki r - 
gênio, em H,0, tendo ambos grandes entalpias de formação negativas. Consequentemente, quanto mair 
porcentagem de carbono e hidrogênio em um combustível, mais alto é seu calor específico de combustão. Come 
re, por exemplo, as composições e valores específicos de combustão de carvão betuminoso e madeira. O car. 
tem maior calor específico de combustão por causa de seu maior conteúdo de carbono. 


TABELA 5_5 Lalores especificas de combustão e composições de alguns combustíveis comuns 


Composição elementar 
aproximada (massa %) 



C 

H 

O 

Calor especifico de combustão (kj/gl 

Madeira (pinheiro) 

50 

6 

44 

18 

Carvão antradto (Pensilvânia) 

82 

1 

2 

31 

Carvão betuminoso (Pensilvânia) 

77 

5 

7 

32 

Carvão vegetal 

100 

0 

0 

34 

Petróleo não-refinado (Texas) 

85 

12 

0 

45 

Gasolina 

85 

15 

0 

48 

Gás natural 

70 

23 

0 

49 

Hidrogênio 

0 

100 

0 

142 


No ano 2000 os Eslados Unidos consumiram 1,03 x 10 1 kj de energia. E>- 
valor corresponde a um consumo diário médio por pessoa de 1,0 x l(f * 
aproximadamente cem vezes maior do que a necessidade per capita de enerc 
alimentar. (Os Estados Unidos são uma sociedade altamente energética!) Ap- 
sar de a população norte-americana ser apenas cerca de 4,5% da populaç. 
mundial, os Estados Unidos respondem por quase um quarto do consumo 
energia total mundial. A Figura 5.24 ilustra as fontes dessa energia. 

O carvão, o petróleo e o gás natural, principais fontes de energia, são o 
nhecidos como combustíveis fósseis Todos se formaram durante milhões c 
anos a partir da decomposição de plantas e animais e são exauridos mui' 
mais rapidamente do que são formados. O gás natural consiste de hidrocarb 
netos gasosos, compostos de hidrogênio e carbono. Ele contêm prindpalmem 
metano (CHJ, com pequenas quantidades de ctano (C.HJ, propano (C,H. 
butano (C,H 10 ). Determinamos o calor específico de combustão do propano e: 
"Como fazer 5.12". O petróleo é um líquido composto de milhares de compe 
tos. A maior parte deles são hidrocarbonetos, e o restante são principalmerv 
compostos orgânicos contendo enxofre, nitrogênio ou oxigênio. O carvão, qu 
é sólido, contém hidrocarbonetos de alto peso molecular, bem como compo- 
tos contendo enxofre, oxigênio ou nitrogênio. O carvão é o combustível fo- 
rnais abundante; ele compreende 80% das reservas de combustíveis fósseis dos Estados Unidos e 905., das reservr 
mundiais. Entretanto, o uso de carvão apresenta alguns problemas. O carvão é uma mistura complexa de substàr 
cias e contém componentes que causam poluição. Quando o carvão sofre combustão, o enxofre nele contido é cor 
vertido principalmente em dióxido de enxofre, SO,, um poluente muito problemático. Como o carvão é um sólid< 
a extração de seus depósitos no subsolo é cara e normalmente perigosa. Além disso, os depósitos de carvão ner 
sempre são próximos das áreas de grande demanda energética, por isso, geralmente, os custos com transporte sã 
substanciais. 

Uma maneira promissora de se utilizar reservas de carvão é usá-las para produzir uma mistura de hidrocarb- 
netos gasosos chamados s yngas (do inglês, ‘gás cie síntese'). Nesse processo, chamado gaseificação tio can<ão, o carvã 
normalmente é pulverizado e tratado com vapor superaquecido. Compostos contendo enxofre, água e dióxido d 
carbono podem ser removidos dos produtos, produzindo uma mistura gasosa de CH. f H, e CO, todos com altos cí 
lores específicos de combustão: 


Nuclear 

( 8 , 2 %) 

Carvão 
(22,5%) 


Kenovavei 

(6,3%) 



Petróleo 

(40,0%) 


Gás natural (23,0%) 

Figura 5.24 Fontes de energias 
consumidas nos Estados Unidos. 
Em 2000 os Estados Unidos 
consumiram um total de 
1,0 x IO 1 ' k] de energia. 
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Carvão ♦ vapor — > mistura complexa — L — ' : » mistura de CH 4/ H, e CO (syngas) 

For ser gasoso, o sv ngas podo sor facilmente transportado em oleodutos. Além disso, uma ver que grande par- 

- > enxofre no carvão é removida durante o processo de gaseificação, a combustão do svngas causa menos poluição 
~ osférica do que a queima do carvão. Por essas razões, a conversão económica de carvão e petróleo em combustí- 

- rnais limpos' como o syngas e o hidrogênio é uma área muito produtiva de pesquisa em voga na química e na 

• cvnharia. 

vitras fontes de energia 

Lnergin nuclear é a liberada na divisão ou fissão do núcleo de átomos. A energia nuclear e atualmente utilizada 
i produzir cerca de 22% da energia elétrica dos Estados Unidas e compreende aproximadamenle 8% da produ- 
. de energia total desse pais (Figura 5.24). A energia nuclear é, em principio, isenta das emissões poluentes, que são 
-ínripal problema na geração de energia a partir de combustíveis fôsseis. No entanto, usinas nucleares produ- 
l esíduos radioativos, tendo sua utilização causado, por essa razão, muitas polémicas. Abordaremos assuntos 

• dona dos à produção de energia nuclear no Capitulo 21. 

O combustível fóssil e a energia nuclear são fontes dc energia não- ivnovâveis; as combustíveis usados são recur- 

- mitados que temos consumido em proporção muito maior que a de sua regeneração. Mais cedo ou mais tarde 
-- combustíveis serão gastas, apesar de estimativas variarem muito sobre quando isso ocorrerã. Como as fontes 

•nergia não- renováveis serão um dia exauridas, há um grande número de pesquisas sobre fontes de energia re- 
«rrável, fontes de energia essencia Lmente inexauríveis. Fontes de energia renovável incluem energia solar; energia 
. , aproveitada por meio de moinhos de vento; energia geotêrmicu, a partir do calor armazenado na massa da Ter- 
3 nergia hidroelétrica, das correntes dos rios; e energia de biotfíassn, de colheitas, como árvores c milho, e de matéria 
ngica residual. Atualmente, fontes renováveis fornecem cerca de 6,3% do consumo anual de energia nos Esta- 

- Unidos, cujas maiores contribuições são as fontes hidroelétricas (3,7%) e biomassa (2,9%). 

O abastecimento de nossas necessidades energéticas futuras dependerá certamente do desenvolvimento da 
«nologia para aproveitara energia solar com maior eficiência. A energia solar é a maior fonte de energia mundial. 
. _sndia limpo aproximadamente 1 kj dc energia solar atinge cada metro quadrado da superfície terrestre a cada 
-cando. A energia solar que recai sobre 0,1% da aren superficial dos Estados Unidos é equivalente a Ioda energia 
-• esse país usa atualmente. O aproveitamento dessa energia e difícil porque ela é diluída (distribuída por uma 
muito extensa) e oscila com o horário e as condições climáticas. O uso efetivo da energia solar dependerá do 
■ -envolvimento de algumas maneiras de estocar a energia coletada para uso posterior. Qualquer meio prático de 

- - r isso certamente envolverá a utilização de processos químicos endotermiens que podem ser mais tarde rever- 
-• rs para liberar calor. Uma reação desse tipo é a seguinte: 

CH,(y) + H : G(x) + calor CO (#) + 3H : ($) 

Essa reação prossegue no sentido direto a altas temperaturas, que podem ser obtidas em um forno solar. CO e 

- formados na reação poderiam ser estocados e deixados reagir posteriormente, com o calor liberado sendo atre- 
' a trabalho útil, 

Uma pesquisa feita há aproximadamente vinte anos no Epeot Center da Walt Disney revelou que aproximada- 

• ite 30% dos visitantes esperavam que a energia solar fosse a principal fonte de energia nos Estados Unidos no 
2000. O futuro da energia solar tem provado ser muito parecido com o próprio Sol grande e brilhante, mas 

- distante do que parece. Todavia, progressos importantes têm sido feitos nos últimos anns. Talvez a maneira 

- direta de fazer uso da energia do Sol seja convertê-la diretamente em eletricidade pelo uso de dispositivos fo 
nltaicos, algumas vezes chamados de célula* solares. A eficiência da conversão da energia solar por tais disposi- 
s tem aumentado dramaticamente durante os últimos anos como resultado de esforços de pesquisa intensos, 
élulas fotovoltaicas são vitais para a geração de energia para a estação espacial. Mais importante para nossas 
icupações terrestres, o custo unitário dos painéis solares tem diminuído constantemenle, mesmo com a melho- 

_ dramática de suas eficiências. Como um resultado, as células fotovoltaicas tomaram-se praticáveis para a gera- 
em larga escala de energia útil na superfície da Terra \a Ualifnmia. casas e empresas que adicionam painéis 
« ires em seus telhados podem receber créditos para eletricidade adicionados diretamente em suas placas acu- 

- i adoras de energia. Agora que o ano 2000 chegou e se foi, quando você acha que a energia solar se tomará a fon- 
-rindpal de energia no tnutidu? 
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A química no trabalho 


O carro híbrido 


Os carros híbridos que atualmente entTam no mercado 
automobilístico ilustram bem a convertibilidade da energia 
de uma forma para outra. Esses carros sáo carros capa/es de 
rodar com gasolina ou eletricidade. Os então chamados 
'completamente híbridos' são carros capazes de rodar ape- 
nas com energia de bateria a velocidades mais baixas. O 
Honda Insight (Figura 5.25) é um carro completamente híbri- 
do que atinge 61 milhas por galão na cidade. Em carros com- 
pletamente híbridos, um motor elétrico (• capaz de impelir o 
carro a velocidades mais baixas. Os carros 'moderadamente 
híbridos' são mais bem definidos como motores a gasolina 
eletricamente auxiliados Tanto a General Motors como a 
Ford têm anunciado planos de oferecer motores eletricamen- 
te auxiliados para a maioria dos modelos. 

Os carros totalmente híbridos são mais eficientes do que os 
projetos dos moderadamente híbridos, mas seu custo de 
produção é mais elevado e necessitam de mais avanços tecno- 
lógicos do que as versões moderadamente híbridas. Os mode- 
radamenle híbridos são mais prováveis de ser produzidos em 
larga escala e vendidos mis próximos sete anos. Vamos refletir 
sobre como eles operam e sobre algumas considerações termo- 
dinâmicas interessantes que eles incorporam. 

A Figura s.2b mostra um diagrama esquemático do sistema 
de força para um carro moderadamente híbrido. Além da bate- 
ria de 12 votts que é padrão para automóveis convencionais, o 
carro moderadamente hibndo carrega um pacote de baterias de 
<12 volts. A energia elétnca desse pacote de hateriab não é empre- 
gada diretaniente para mover o carro: um motor elétrico capaz 
de movê-lo diretamente, como em um carro totalmente híbri- 
do, requer de 1 50 a 300 volts. Nos carros moderadamente híbri- 
dos a fonte elétrica adicional é empregada para fazer funcionar 
vários outros dispositivos auxiliares que, caso contrário, funcio- 


nariam no motor a gasolina, como bomba de água, direção hi- 
dráulica e sistemas de ar. Para economizar energia, quando > > 
carro híbrido pára, o motor é desligado. FJe é religado automa- 
ticamente quando o motorista aperta o acelerador. Essa carac- 
terística economiza combustível que de outra forma seria 
usado piara manter o motor funcionando sem necessidade cm 
-emáfviros e outras situações de inércia. 

A idéia é que o sistema elétrico adidonal melhorará a efi- 
ciência no consumo total de combustível do carro. Além dis- 
so, não se espera que as baterias adicionais necessitem de 
recargas a partir de uma fonte de energia externa. Você per- 
guntará, de onde vem a eficiência no consumo de combustí- 
vel? Obviamente, se o pacote de baterias serve para operar 
continuamente dispositivos auxiliares, como a bomba de 
água, ele deve ser recarregado. rodemos pensar da seguinte 
torma. a tonte de voltagem que a batería desenvolve é uma 
reação química. Rerarregar a bateria, consequentemente, re- 
presenta a conversão de energia mecânica em energia quími- 
ca potencial. A recarga ocorre em parte pela ação do alter- 
nador, o qual move o motor e fornece voltagem de recarga. 
Em carros moderadamente híbridas, o sistema de freios ser- 
ve como fonte adidonal de energia mecânica para a recarga. 
Quando usamos os freios de um carro convencional, a ener- 
gia cinética é convertida pelas pastilhas de freio nas rodas em 
calor, do forma que nenhum trabalho útil é realizado. No car- 
ro híbrido, parte da energia cinética « usada para recarregar a 
bateria quando os freios são acionados. Portanto, a energia 
cinética, que de outra feita seria dissipada como calor, é par- 
dalmente convertida em trabalho útil. No total, espera-se 
que os carros moderadamente híbridos produzam 10 a 20 o 
de melhoria na economia de combustível comparados com 
os carros convendonais similares. 



Figura 5.25 O Honda Insight, carro híbrido no qual 
tanto os motores a baterias quanto a gasolina provéem 
energia para mové-lo, bem como para impelir dispositivos 
auxiliares. 



Figura 5.26 Diagrama esquemático de um carro 
moderadamente híbrido. O pacote de baterias de 42 volts 
fornece energia para operar várias funções auxiliares. Ele é 
recarregado a partir do motor e pelo sistema de freios. 


COMO FAZER ESPECIAL 

A trinitToglicerina, C ,H s N,0. (em geral chamada simplesmente de nitroglicerina). tem sido largamente usada como 
explosivo. Alfred Nobel usou-a para fazer a dinamite em 1 R66. Mais surpreendente ainda é seu uso como medicamen- 
to para aliviar a angina (dores no peito resultantes do entupimento parcial das artérias do coração), dilatando 
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os vasos sanguíneos. A entalpía de decomposição a 1 atmosfera de pressão da trinitroglicerina para formar gás nitro- 
génio, gás dióxido de carbono, água líquida e gás oxigênio a 25 "Cé-1.54 1,4 kj/mol. (a) Escreva a equação química ba- 
lanceada para a decomposição da tnrutroglicertna. (b) Calcule o calor padrão de formação da trinitroglicerina. (c) Lima 
dose padrão de trini troglicerina para alic iar a angina é 0,61) mg. Supondo que a amostra eventualmente sofra combustão 
completa no organismo (embora não explosivamente!) em gás nitrogênio, gás dióxido de carbono e água líquida, qual 
a quantidade de calorias liberada? (d) Uma forma comum da trinitroglicerina funde- se a 3‘C. A partir dessa informa- 
ção e da fórmula para a substancia, você espera que ela seja um composto molecular ou iònico? f ustifique sua respos- 
ta. (e) Descreva as várias formas de conversão de energta quando a trinitroglicerina for usada como explosivo para 
quebrar rochedos em construções de rodovias. 


Solução (a) A forma geral da reação que devemos balancear é 

C,H,NA(0 • N' : (g) + CO ; (£) + H,OM) + 0.(g) 

Faremos o balanceamento da maneira normal. Para obter um número par de átomos de nitrogénio a esquerda, multi- 
plicamos a fórmula C ; H,N ,O u (s) por dois. Isso nos fornece 6 mols de CÒ 2 (g ) e 5 mols de H ; Q(/) t Tudo está balanceado, 
exceto o oxigênio. Temos um número impar de átomos de oxigénio á direita. Podemos balancear o oxigénio adicio- 
nando i moi de 0,(g) à direita: 

2C-,H,N-A(0 * 3N,(jr) + 6CO : (g) ♦ 5H : Ofr) + 

Multiplicamos por 2 para converter todos os coeficientes em números inteiros: 

4C,HJM A<0 • 6N.($) + 12CO.(,ç) + 10H.O(/) + 0,(^r) 

(b) O calor de formação é a variação de entalpia na equação química balanceada: 

3C(s) + $*&) + ► C,HJM A (/) * ? 


Podemos obter o valor de A H ? usando a equação para o calor de decomposição da trinitroglicerina: 

4C,H,N AW * 6Nj(g) + 12CO.(g) - 10H.O(0 + 0,(.ç) 

A variação de entalpia nessa reação é 4(-l .541,4 kj) = -6.1 55,6 kj. (Precisamos multiplicar por quatro porque existem 
4 mols de C,H = N A(0 na equação balanceada.) Essa variação de entalpia é dada pela soma dos calores de formação 
dos produtos menos os calores de formação tios reagentes, cada um multiplicado pelo seu coeficiente na equação 
balanceada: 


-6.155,6 kj = |6AH“(N 3 (g)) + 12AH“(CAU» + 10AH°(H,O(0) + AH°(O ; (g))f-4AHj(QH,NA(0) 

Os valores do A H * para o \ : (,ç) e para o 0,(g) são zero, por definição. Procuramos os valores para H,O(0 e CO,(^*) na 
Tabela 5.3 e encontramos que 

-6.155,6 kj = 12(-.m5kJ) + UK-2S5.8) -4AH"(C,H,NAM) 


AH°(C,H,NA(0) = -353,6 k|/mol 


(c) Sabemos que a combustão de um mol de Cii,N,O u (/) produz 1.541,4 kj. Precisamos calcular a quantidade de maté- 
ria de CjH 3 N A(l) em 0.60 mg: 


0,60 x l(T g de C,HjN A 


í 1 mol de C jH..N,A j ( 15-1,4 k| 

i 227 g de C ,H S N A 1 mol de C,H 5 N .O. 


= 4,1 x IO"* kj 


= 4,1| 

(d) Como a trinitroglicerina funde-se abaixo da temperatura ambiente, esperamos que ela seja um composto molecu- 

lar. Com algumas exceções, substâncias iôrucas são geralmente duras, materiais cristalinos que se fundem a altas tem- 
peraturas. - . fs2.-i 2." Além disso, a lórmula molecular sugere que ê mais provável ser uma substância 

molecular. Todos os elementos que compõem a fórmula são não-metais. 

(e) A energia estocada na trinitroglicerina é energia química potencial. Quando a substância reage evplosivamcnte no 
ar, forma substâncias como dióxido de carbono, água e gás nitrogênio, que são de babca energia potencial. No curso da 
transformação química, a energia é liberada na forma de calor; os produtos gasosos da reação estão muito quentes. 
Essa energia de calor muito alta é transferida para a vizinhança; os gases expandem-se contra a vizinhança, que pode 
ser de materiais sólidos. Realiza -se trabalho para mover as materiais sólidos e lhes conceder energia cinética. Por 
exemplo, um pedaço grosso de pedra pode ser empurrado para cima. Ele ganhou energia cinética pela transferência 
de energia de gases quentes em expansão. A medida que a pedra sobe, sua energia cinética é transformada em energia 
potencial. Eventualmente, da adquire energia cinética outra vez à medida que cai para o solo. Quando ela bate no 
solo, grande parte sua energia cinética é convertida em energia térmica, posto que algum trabalho pode ser realizado 
nas vizinhanças também 
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Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 5.1 Termodinâmica e 0 estudo 
da energia e suas transtormações. Neste capitulo nos de- 
tivemos na tcrmnquimica. as transformações de energia 
- espedaimente calor - durante as reações químicas 

Um ubjelu pode possuir energia em duas formas: 
energia cinética é energia relativa ao movimento dos 
objetos, e energia potencial e a que us objetos possuem 
em virtude de sua posição etn relação a outros çibjetOP. 
Um elétrnn movendo-se próximo a um próton, por 
exemplo, tem energia cinética por causa do sou movi- 
mento u energia potencial por causa da atração eletros- 
tática pelo próton. A unidade SI de energia e o joule 
(J): 1 J - 1 kgm'/s J Outra unidade comum de energia é 
a caloria (cal), a qual fui definida originalmente como a 
quantidade de energia necessária para aumentar a tem- 
peratura de 1 g de água para 1 “C: 1 cal =4,184 J. 

Quando estudamos as propriedades termodinâmi- 
cas, definimos uma quantidade especifica de matéria 
como sistema. Certa fora do sistema e a vizinhança 
Um sistema fechado pode trocar energia, mas não ma- 
téria, com a vizinhança. A energia pode ser transferida 
entre o sistema e a vizinhança na forma de trabalho ou 
calor. O trabalho e a energia gosta para mover um ob- 
jeto contra uma torça Q calor é a energia transferida 
de um objeto mais quente para um mais trio. Na ter- 
modinâmica detinimos energia como a capacidade de 
realizar trabalho ou transferir calor, 

Seção 5.2 A energia interna de um sistema é a soma 
de todas as energias eméticas e potenciais de seus com- 
ponentes. A energia interna de um sistema pode mudar 
por causa da energia transferida entre o sistema e a vizi- 
nhança. A primeira lei da termodinâmica, também 
chamada lei da conservação da energia, menciona que a 
variação na energia interna de um sistema, A E, é a soma 
do calor, q, transferido para dentro ou para fura do sis- 
tema, e o trabalho, w, realizado no ou pelo sistema: AF = 
»/ + «>. Tanto 1 / como u> tém um sinal que indica o sentido 
da energia transferida. Quando ü calor é transferido da 
vizinhança para o sistema, q > 0. Analogamente, quan- 
do a vizinhança realiza trabalho no sistema, «> > 0. Em 
um processo endotérmico, o sistema libera calor para a 
vizinhança 

A energia interna, £, é uma função de estado O va- 
lor de qualquer função de estado depende apenas do es- 
tado ou condição do sistema, e não de detalhes de como 
ele chegou a tal estado, A temperatura de uma substân- 
cia também é uma função de estado. O calor, q t e o tra- 
balho, lã, não são funções de estado; seus valores 
dependem do modo particular pelo qual o sistema mu- 
dou seu estado. 

Seções 5.3 e 5.4 Quando um gás é produzido ou 
consumido em uma reação quimica que ocorre a pres- 


são constante, n sistema pode realizar um trabalho pres- 
são * volume contra a pressão predominante. Por essa 
razão, definimos uma nova função de estado chamada 
entaipia, H, que é importante em termoquimica. Em 
sistemas que envolvem apenas trabalho pressão * volu- 
me devido aos gases, a variação na entaipia de um siste- 
ma, A H, é igual ao calor obtido ou despendido pelo 
sistema a pressão constante. Para um processo endotér- 
mico, AH > l); para um processo exutermico, AH < Ü. 

Ioda substância tem uma entaipia característica 
Em um processo químico, a entaipia da reação e a en- 
taipia dos produtos menos a entaipia dos reagentes 
A H,= H(produlos) H(reagentes). As entalpias de rea- 
ção seguem algumas regras simples: (1 ) a entaipia c uma 
propriedade extensiva, logo a entaipia de reação é pro 
pordonal ã quantidade de reagentes envolvidos. (2) A 
reversão de uma reação muda o sinal do AH, (3) A en- 
taipia de reação depende dos estados tísicos dos rea- 
gentes e produtos. 

Seção 5.5 A quantidade de calor transferido entre i> 
sistema c a vizinhança é medida experimentalmenU 
por calorimetria. Um calorímetro mede a troca de 
temperatura que acompanha o processo. A variação dt 
temperatura de um eaJorimetro depende de sua capa- 
cidade calorífica, a quantidade de calor requerid, 
pata aumentar sua temperatura em I K. A capacidadr 
calorífica para 1 mo! de substância pura é chamada ca- 
pacidade calorífica molar; para 1 g de substância, usa 
mos o termo calor especifico. A água tem calor 
especifico muito alto, 4,18 J/g K. A quantidade de ca- 
lor, q, absorvido por uma substância é o produto dt 
seu calor específico, sua massa e sua variação de tem 
peratura: q = (calor específico) * (gramas de substân- 
cia) x AT. 

Se um experimento calorimetria) e realizado sot 
pressão constante, o calor transferido tomece uma me- 
dida direta da variação de entaipia na reação. A calori- 
metria de volume constante é realizada em un 
recipiente de volume fixo chamado bomba cal orimé tri- 
ca. As bombas ca lori métricas são usadas para medir 
calor envolvido em reações de combustão. O calor trans- 
ferido sub as condições de volume constante é igual a Ai 
Entretanto, podem ser aplicadas correções aos valores d>. 
\F para fornecer as entalpias de combustão 

Seção 5.6 Uma vez que entaipia é função de esta- 
do, A H depende apenas dos estados inicial c final d* 
sistema. A variação de entaipia de um processo é ; 
mesma se o processo for realizado em uma etapa ou 
em uma série de etapas A lei de Hess afirma que 3t 
uma reação é realizada em uma série de etapas, o Al 
para a reação será igual a suma da variação de entai 
pia em cada etapa. Podemos, dessa forma, calcular • 
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xM para qualquer processo, contanto que possamos 
^crever o processo como uma série de etapas para as 
: Liais o AH é conhecido. 

Seção 5.7 A entalpia de formação, A H„ de uma 

ibstánda é a variação de entalpia para a reação na qual 
. -ubstânda ê formada, a partir de seus elementos cons- 
cuintes. A entalpia padrão de uma reação, AH*, é a 
mação de entalpia quando todos os reagentes e pro- 
■j tos estão à pressão de 1 atm e a uma temperatura es- 
- d fica, geralmente 29S K (25 ,J C). Combinando essas 
.ões, a entalpia padrão de formação. A//. 3 , de uma 
bstánria é a variação de entalpia para a reação que 
• -ma 1 mo! da substância, a partir de seus elementos. 
- todos os seus reagentes e produtos a 1 atm de pres- 
. normalmente a 298 K. Para qualquer elemento na 
itrna mais estável a 298 K e 1 atm de pressão, AH ° - 0, 
jriaçãu de entalpias padrão de formação podem ser 
: .miadas a partir das entalpias padrão de formação 
reagentes e produtos na reaçào: 


AH° - y )i \H°(pnrduhK) (reticentes) 

Seção 5.8 O calor específico de combustão de uma 
substância c o calor liberado quando 1 g de substância 
sofre combustão. Os diferentes tipos de alimentos têm 
diferentes calores específicos de combustão e diferentes 
habilidades de ser estocados no organismo. A maioria 
dos combustíveis comuns são hidrocarbonetos encon- 
trados como combustíveis fósseis, como gás natural, 
petróleo e carvão O carvão é o combustível fóssil mais 
abundante, mas o enxofre presente na maioria dos car- 
vões causa poluição ambiental. A gaseificação do car- 
vão é uma possível saída para o uso das recursos 
existentes como fonte de energia mais limpa. As fontes 
de energia renovável incluem a energia solar, a energia 
eólica, a biomassa e a energia hidroelétrica. Essas fontes 
de energia são essendalmente inesgotáveis e se toma- 
rão mais importantes â medida que os combustíveis 
fiásseis tonem exauridos. 


l ácidos 


nureza da energia 

Quais as duas formas nas quais um objeto pode possuir 
•niergia? Em que essas duas turmas diferem? 

Suponha que você jogue uma bola de ténis para o alto. 
•at A energia cinética da bola aumenta ou diminui à me- 
aida que ela ganha altitude? (b) O que acontece com a 
-nergia potencial da bola á medida que ela gani ta altitu- 
•v? <c> Se a mesma quantidade de energia fosse fornecida 
para uma bola do mesmo tamanho da bola de ténis, mas 
com uma massa duas vezes maior, quào alto ela iria, 
comparada á bola de tênis? Justifique suas respostas. 

(a) Calcule a energia emética em joules de uma bola de 
golfe de 45 g movendo-se a 61 m/s. (b) Converta essa 
energia em calorias, (c) O que acontece com a energia 
quando a bola cai num banco de areia? 

4 (a) Qual é a energia cinética em joules de uma motoci- 

cleta dc massa igual a 950 lb movendo-se a 68 mph? 
(bl Qual será o fator de variação na energia cinética se a 
velocidade da motncideta diminuir para 34 mph? (c) 
Tara onde vai a energia cinética da motocicleta quando 
o motociclista irtda para parar? 

; Em muitos trabalhos deengonharia é comum usar a uni- 
dade térmica bnfàmca (Bm). Um Btu é a quantidade de 
calor necessária para aumentar a temperatura de 1 lb de 
água em 1 J F. Calcule o número de joules em 1 Btu. 

Um watt é uma medida de potência (a taxa de variação 
de energia) igual a 1 J/s. Calcule o número de joules em 
um quilowatt-hora. 

' Uma pessoa adulta irradia calor para a vizinhança apro- 
ximadamente à mesma razão de uma lâmpada elétrica 
incandescente de 100 watts. Qual é a quantidade total de 
energia em kcal irradiada para a vizinhança por um 
adulto em 24 horas? 

- * Descreva a fonte de energia e a natureza das conversões 
energéticas envolvidas quando uma lâmpada elétrica 
de I DO watts irradia energia para a vizinhança. Compa- 


re essa energia com a fonte de energia e conversões 
energéticas envolvidas quando uma pessoa adulta irra- 
dia energia para a vizinhança 

5.9 Suponha que uma bala de revólver seja atirada para o 
céu. Por que ela pára de subir em vez de avançar indeíi- 
nidamente para o espaço? Em princípio, a bala poderia 
escapar para o espaço? 

5.10 Uma bola de boliche cai de uma torre de cem pés de al- 
tura na Terra Compare a variação na energia potencial 
que ocorre com a queda da mesma bola de uma torre dc 
cem pés na Lua. 

5.11 (a) Qual é o significado, em termodinâmica, do termo 
9 isUtnui? 

(b) O que um sistema fechado tem de especial? 

5.12 Em um estudo termodinâmico um cientista se concen- 
trou nas propriedades de uma solução em um recipiente 
montado como na ilustração. Uma solução está fluindo 
constantemente para dentro do recipiente no topo e 
para fora da hase. de tal forma que a quantidade de solu- 
ção no recipiente é constante com o tempo 



(a) A solução no recipiente é um sistema fechado? Jus- 
tifique sua resposta, (b) Se nâu é um sistema fechado, 
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o que poderia ser feito com a montagem mostrada na fi- 
gura para tomá-la um sistema fechado? 

5.13 (a) Oque é trabalho? (b) Como você determina a quanti- 
dade de trabalha realizada, dada a força associada com 
o trabalho? 

5.14 (a) Até pouco tempo atrás se acreditava que calor náo 
era uma forma de energia. Quais argumentos você pode 
dar para convencer alguém de que calor é uma forma de 
energia? (b) Sob quais condições o calor é transferido 
de um objeto para outro? 


A primeira lei da termodinâmica 

5.17 (a) Exponha u primeira lei da termodinâmica (b) Qual é 
O significado de energia interna de um sistema? (c) Quais 
os meios pelos quais a energia interna de um sistema 
pode aumentar? 

5.18 (a) Escreva a equação que expressa a primeira lei da ler 
modinâmica. (b) Ao aplicar a primeira lei da termodinâ- 
mica, precisamos medir a energia interna de um sistema? 
Explique, (c) Sob quais condições as grandezas q e w se- 
rão números negativos? 

5.19 Calcule AE e determine se o processo é endotérmico ou 
exotérmico para os seguintes casos: (a) um sistema libe- 
ra 1 13 kl de calor para a vizinhança e realiza 39 kj de tra- 
balho na vizinhança; (b) q = 1,62 kj e w = -874 kj; (c) o 
sistema absorve 63,5 kj de trabalho da vutinhaiiça. 

5.20 Para os seguintes processos, calcule a variação na ener- 
gia interna do sistema e determine se o processo é endo- 
térmico ou exotérmico: (a) um balão é aquecido pela 
adição de 900 Ide calor. Ele expande-se. realizando 1221 
de trabalho na atmosfera, (b) uma amostra de 50 g é res- 
friada de 30 "C para 15 ’'C, nisso perdendo aproximada- 
mente 3.140 J de calor; (c) uma reação química libera 
8,65 kj de calor e não realiza trabalho na vizinhança. 

5.21 A caixa fechada em cada uma das seguintes ilustrações 
representa um sistema e as setas mostram as variações 
para o sistema em um processo. Qs comprimentos das 
setas representam os valores relativos de 17 e w. (a) Qual 
desses processos é endotérmico? (b> Para qual desses 
processos, se houver algum, A£ < 0? (c) Para qual desses 
processos, se houver algum, existe um ganho líquido de 
energia interna? 



0) <fi) (Hf) 


5.22 Um sistema libera calor para sua vizinhança e realiza 
trabalho nela. (a) Desenhe uma caixa para representar n 
sistema e use setas para representar o calor e 0 trabalho 
transferidos, (b) É possível que esse processo tenha um 


5.15 Identifique a força presente e explique se é realizado tr-- 
balho nos seguintes casos: (a) você suspende um lár 
de sua carteira, (b) uma mola é comprimida até a me - 
de de seu comprimento normal. 

5.16 Identifique a força presente e explique se é realizado rr- 
balho quando: (a) uma partícula carregada positb . 
mente move-se em um circulo a uma distância fixa o» 
uma partícula carregada negatívamente; (b) um prt v 
de ferro é puxado de um ímã. 


A £ positivo? Explique, (c) É possív el que esse proces- 
tenha um AH negativo? Explique. 

5.23 Um gás é confinado em um cilindro equipado com ur 
pistão e um aquecedor elétrico, como mostrado na ilu- 
tração deste exercício. Suponha que se forneça correr •- 
para o aquecedor de tal forma que sejam adicionadc- 
100 J de energia. Considere duas situações diferente- 
No caso (1) é permitido que o pistão se mova à tnediiú 
que a energia é adicionada. No caso (2) o pistão está fiv 
de tal forma que não se possa mover, (a) Em qual caso 
gás tem a maior temperatura depois da adição da ene* 
gia elétrica? Explique. <b) O que você pode dizer sobr- 
os valores de <7 e w em cada um desses casos? (c) O qu- 
você pode dizer sobre os valores relativos de AE para 
sistema (o gás no cilindro) nos dois casos? 



O O 

5.24 Considere um sistema consistindo de duas esferas d 
cargas contrárias penduradas por fios e separadas pc : 
uma distância, r„ como mostrado na ilustração desti- 
exerdrio. Suponha que elas sejam separadas por um 
distância maior, r, afastando-as ao longo do trilho, (a 
Qual variação, se houver alguma, ocorreu na energí. 
potencial do sistema? (b) Qual efeito, se houver algum 
esse processo tem no valor dc AE? (c) O que você podt 
dizer sobre 17 e te para esse processo? 
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5.2.5 (a) Qual o significado do termo função cie cstnrin? (bl Dê 
um exemplo de grandeza que é função de estado e unia 
que não e. (c) A temperatura é função de estado? Justifi- 
que sua resposta 

5.26 Indique qual das seguintes variações não depende do 
caminho em que ocorre: (a) a variação na energia poten- 
cial quando um livro é transferido da mesa para a prate- 
leira; <b) o calor emitido quando um cubo de açúcar é 
oxidado a CO-(g) e H.O(g), (c) o trabalho executado na 
queima de um galão de gasolina. 


Entalpia 

5.27 ta) Por que a variação de entalpia e uma grandeza sem 
significado em processos químicos? (b) H é uma hmçâo 
de estado, mas q não é. Explique. (c) Para certo processo 
a pressão constante, AH é negativo. O processo é endo- 
térrnico ou exo térmico? 

528 (a) Sob quais condições a variação de entalpia de um 
processo será igual ã quantidade de calor transferido 
para dentro ou para fora do sistema ? (b) Entalpia e con- 
siderada uma função de estado. O que faz as funções de 
estado serem particularmente uteis? (c) Durante um 
processo à pressão constante o sistema absorve calor da 
vizinhança. A entalpia do processo aumenta ou diminui 
durante o processo? 

5.28 A combustão completa do ácido acético, HCJ-íjO^/), 
para formar H,0(/) e CO.(,ç) à pressão constante libera 
871,1 kj de calor por moí de HC.H (a) Escreva uma 
equação termoquímica balanceada para essa reação, 
(b) Desenhe um diagrama de entalpia para a reação. 

5.30 A decomposição do carbonato de zinco, ZnC0 3 (s), em 
óxido de zinco, ZnO(s), e COA?) a pressão constante ne- 
cessita da adição de 71,5 kj de calor para cada mol de 
ZnCO, (a) Escreva uma reação termoquímica balancea- 
da para a reação, (b) Desenhe um diagrama de entalpia 
para a reação. 

5.31 Considere a seguinte reação que ocorre a temperatura e 
pressão ambientes; 

2Cl(x) * CUç) AH = -243,4 kj 

Quem tem a maior entalpia sob essas condições, 2CI(g) 
õuCJjfjf)? 

5.32 Sem consultar tabelas, indique qual dos seguintes tem a 
maior entalpia etn cada caso: (a) 1 mol de CO,(s) ou 
1 mol de CO,(g) ã mesma temperatura; (b) 2 mols de 
átomos de hidrogênio ou 1 mol de H : ; (c) 1 mol de H-(g) 
e 0,5 mol de 0,(y) a 25 "C ou I mol de H,0 a 25 "C; (d) 
1 mol de N,(x) a 100 "C ou l mol de N,(g j a 300 U C. 

5.33 Considere a seguinte reação: 

2Mg(s) - 0,(s) *• 2MgO(s) AH = -1 .204 kj 

(a) A reação é endotérmica ou exotérmica? (b) Calcule a 
quantidade de calor transferida quando 2,4 g de Mg(s) 
reagem a pressão constante, (c) Quantos gramas de 
MgO são produzidos durante uma variação de entalpia 
de 96,0 k|? (d) Quantos quilojoules de calor são absorvi- 
dos quando 7.50 g de MgO(s) se decompõem em Mg(s) e 
CMy) a pressão constante? 

5.34 Considere a seguinte reação: 

CHjOHty) . CObí) + 2H : í,ü) AH - 4-90,7 kj 


ta) O calor é absorvido ou liberado durante a reação? 
(b) Calcule a quantidade de calor transferido quando 
1.60 kg de CH,ÓH(£) se decompõe pela reação a pressão 
constante, (c) Para uma dada amostra deCH,OH, a vari- 
ação de entalpia na reação é 64,7 kj. Quantos gramas de 
gás liidrogèrúo são produzidos? (d) Qual é o valor do 
AH para o sentido inverso da reação anterior? Quantos 
quilojoules de calor são liberados quando 32,0 g de 
CO(ç) reagem completamente com H-(^) para formar 
CH.,OH(x) a pressão constante? 

535 Quando as soluções contendo íons prata e tons cloreto 
são misturadas, precipita cloreto de prata; 

Ag' (pq) -r Q (riq) — — • AgCl(s) AH = -65,5 kj 

(a) Calcule o A H paia a formação de 0,540 mol de AgCl 
por essa reação, (b) Calcule o AH para a formação de 
1,66 g de AgCl (c) Calcule o AH quando 0,188 mmol de 
AgCl se dissolve em água. 

5.36 Durante um certo período, uma maneira comum de for- 
mar pequenas quanlidades de gás oxigênio no laborató 
rio era aquecer KCIO,: 

2KC10,(5) * 2KCl(s) + 30, (ç) AH = -89,4 kj 

Para essa reação, calcule o AH para a formação de (a) 4,3-1 
mols de 0 ; e (b) 200,8 g de KC1. (c) A decomposição de 
KQO, prossegue espontaneamente quando ele 6 aque 
ddo. Você acha que a reação inversa, a iormação de 
KCIO, a partir de KC1 e ÍX, é possível ocorrer nas condi- 
ções ordinárias? Explique sua resposta. 

537 É dado a você o AH para um processo que ocorre a pres- 
são constante. Qual é a informação adicional necessária 
para determinar o At para o processo? 

538 Suponha que a reação na fase gasosa. 2NO(g) + 0 2 (g) 

» 2NO,(jf), fosse realizada etn recipiente de volume 

constante a temperatura constante. A medida de varia- 
ção de calor sena representada por AH ou A E? Se existe 
uma diferença, qual quantidade é maior para essa rea- 
ção? Explique. 

539 Um gás é confinado em um cilindro sob pressão atmos- 
férica constante, como ilustrado na Figura 5 3 Qnando o 
gãs sofre uma reação química em particular, ele libera 89 kj 
de calor para sua vizinhança e realiza 36 kj de trabalho 
PV na vizinhança . Quais os valores de AH e A£ para esse 
processo? 

5.40 L T in gás è confinado em um cilindro sob pressão atmos- 
férica constante, como ilustrado na Figura 53. Quando 
518 | de calor é adicionado ao gas, ele expande e realiza 
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127 J de trabalho na vizinhança. Quais os valores de AH 
e A£ para esse processo? 

5.41 Considere a combustão de metanol líquido, CH,OII(f): 
CH,OH(/) + , CO,(ç) + 2H ; O(0 

AH * -7263 k| 

(a) Qual ê a variação de entalpia para a reação inversa? 

(b) Faça u balanceamento da reação direta com coefici- 

entes inteiros. Qual é o AH para a reação representada 
por essa equação? (c) Qual è mais provável de ser termo- 
dinamicamente mais favorável, a reação direta ou a rea- 
ção inversa? (d) Se a reação tosse escrita para produzir 
H,0(£) em vez de você esperaria O valor do AH 

aumentar,diminuirou permanecer o mesmo? Explique. 


5.42 


Considere n decomposição do 
cm acetileno gasoso, C-H.^ç): 
JC B H »(/> C,H,(.ç) 


beiuteno liquido. 


C,H 


AH = -21Ü kj 


(a) Qual é a variação de entalpia para a reação inv 

(b) Qual é o AH para a decomposição de 1 mol de 
no em acetileno? (ct Qual ê mais provável de ser termcci 
namicamente favorável, a reação direta ou a reaçil 
inversa? (d) Se C„H,,| v ç) fosse consumido em vez • 
QH h (/), você esperaria o valor do AH aumentar, diminu 
ou permanecer o mesmo? Explique. 


Calorimetria 

5.43 (a! Quais são as unidades de capacidade calorífica? 
(b) Quais são as unidades de calor específico? 

5.44 Dois objetos, A e B, são colocados em água fervente e 
deixados chegar á temperatura da água. Cada um é reti- 
rado e colocado em béqueres contendo 1 .000 g de água a 
10,0 X. O objeto A aumenta a temperatura da água em 
3,50 "C; o B aumenta a temperatura da água em 2,60 X. 
(a) Qual objelo lem a maior capacidade calorífica? (b) 
O que vocé pode dizer sobre os calares específicos de 
A e B? 

5.45 (a) Qual è o calor especifico da agua liquida? Cbl Qual é 
a rapacidade calorífica de 185 g de água líquida? (c) 
Quantos kj de calor são necessários para aumentar a 
temperatura de 10,00 kg de água líquida de 24,6 para 
46.2 'C? 

5.46 (a) Qual é a capacidade calorífica molar da água líqui- 
da? (b) Qual é a capacidade calorífica de 8,42 mols de 
agua liquida? (c) Quantos quilojaules de calor são neces- 
sários para aumentar a temperatura de 2,56 kg de água 
de 44,8 “C para 883 "C? 

5.47 O calor específico do cobre metálico é 0,385 J/g K. 
Quantos J de calor são necessários para aumentar a 
temperatura de um bloco de 1,42 kg de cobre de 25.0 
para 8S5 U C? 

5.48 O calor específico do toluenu (C-H h ) é 1,13 J/g K Quan- 
tos joules de calor são necessários para aumentar a tem- 
peratura do tolueno de 16,3 para 38,8 “C? 

5.49 Quando uma amostra de 9,55 g de hidróxido de sódio 
sólido se dissolve em 100,0 g de água em um calorimetro 
de copo de isopor (Figura 518), a temperatura aumenta 
de 23,6 para 47,4 X. Calcule o AH (em k|/mol de NaOH) 
para o processo de dissolução 

NaOH(s) » Na '(/«/) + OH>)) 

Suponha que o calor específico da solução seja o mesmo 
da água pura. 

5.50 Quando uma amostra de 3,88 g de nitrato de amónio só- 
lido se dissolve em 60,0 g de água em um calorimetro de 
copo de isopor (Figura 5.18), a temperatura cai de 23,0 


para 18,4 ‘CT. Calcule o AH (em kj/tnol de NH,NO,) par 
o processo de dissolução 

NH,NO,(s) - — . NH,*(«q) ♦ NO., (oq) 
Suponha que o calor especifico da solução seja o mesm 
da água pura. 

5.51 LI ina amostra de 2,200 g de quinona (C P H 4 C? : ) é queima 
da em uma bomba calorimétrica cuja capacidade calor 
fica é 7,854 kJ/“C. A temperatura do calorimetro aumer 
ta de 23,44 para 3057 f C. Qual é o calor de combustão p< • 
grama de quinona? E por mol de quinona? 

5.52 Uma amostra de fenol (C„H,OH) Foi queimada em 
uma bomba caiorimè trica cuja capacidade calorífica r 
11,66 kJ/X. A temperatura do calorimetro mais se 
conteúdo aumenta de 21,36 para 2637 X. (a) Escreva : 
equação química balanceada para a reação da bombi 
calorimétrica. (b) Qual é o calor de combustão por gra- 
ma de tenol? E por mol de fenol? 

5.53 Sob condições de volume constante o calor de combus- 
tão da glicose (QH,.Oj ú 1557 kj/g. Uma amostra th 
2,500 g de glicose é queimada em uma bomba ealorinu - 
trica. A temperatura do calorimetro aumenta de 20,55 
para 2355 X. (a) Qual é a capacidade calorífica total d. 
calorimetro? (b) Se o tamanho da amostra de glicose fos- 
se duas vexes maior, qual seria a variação de temperatu- 
ra do calorimetro? 

5.54 Sob condições de volume constante o calor de combus- 
tão do árido bemóico (HC : HA) «5 2638 kj/g Uma 
amostra de 1,640 g de ácido benzóico é queimada em 
uma bomba calorimétrica. A temperatura do calormie- 
tro aumenta de 22,25 para 2750 X. ta) Qual é a capaci- 
dade calorífica total do calorimetro? (b) Uma amostra 
de 1320 g de uma nova substância orgânica sofre com- 
bustão no mesmo calorimetro. A temperatura do calori- 
melro aumenta de 22, 14 para 2632 X. Qual é o calor de 
combustão por grama da nova substância? (c) Suponha 
que, trocando as amostras, perdeu-se parte da água do 
calorimetro. De que modo, se houver algum, isso muda- 
ria a capacidade calorífica do calorimetro? 
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-t de Hess 

: 55 Exponha a lei de Hess. Por que ela é importante para a 
termoquimica? 

5 56 Qual a ligação entre a lei de Hess e o fato de que H é uma 
função de estado? 

Corbidere as seguintes reações hipotéticas: 

A . B ' AH = +30k] 

H »C AH = +60 kj 

(a) Use a ld de Hess para calcular a variação de entalpia 

para a reação A ► C. (b) Construa um diagrama de 

entalpia para as substâncias A, B e C e mostre como a lei 
de Hess se aplica. 

- 58 Supunha que lhe sejam dadas as seguintes reações hipo- 
téticas: 

X * Y AH = -35 kj 

X *Z AH = +90 kj 

(a) Use a lei de Hess para calcular a variação de entalpia 
da reação Y * Z, (b) Construa um diagrama de en- 

talpia para as substâncias X, Y e Z. tc) Seria válido fazer 
o que pedimos no item (a) se a primeira reação tiv esse 
sido realizada a 25 l C e a segunda a 240 L 'C? Explique. 

; 59 Dadas as seguintes reações: 

P,(s) + 30,(5) * PA(s) AH — 1 .640,1 kj 


P ; (s) + 50,(5) * t’A„(s) AH = -2.940.1 kj 

calcule a variação de entalpia para a reaçãn: 

PA(í) + 20,(5) * PA,(s) 

5.60 A partir dos calores de reação: 

2H ; (5) * 0,(5) s 2H.O(5) AH = -483,6 k| 

30,(5 ) ~ — * 20 ,( 5 ) AH = *284.6 k.l 

calcule o calor da reação: 

3 H,< 5 ) + 0 ,( 5 ) * 3H,CK5) 

5.61 A partir das entalpias de reação: 

H,< 5 ) + F.( 5 ) » 2 HF< 5 ) AH = -537 kj 

C(s) + 2F.(5) . CF^Ç) AH = -680 kj 

2C(s) f 2H,(5) * C,H 4 ( 5 ) AH = *52,3 kj 

calcule o AH para a reação do etileno com F,: 

C 34,(5) + 6F.<5) • 2CF 4 (5) * 4HF(g) 

5.62 Considerando os dados abaixo. 

N-Qf) + 0 ,( 5 ) * 2 \ 0 ( 5 ) AH - 1 80,7 kj 

2 NO(g) + 0 ,( 5 ) * 2 N 0 .( 5 ) AH = -113,1 k| 

2NJOfg) 2 N,( 5 ) + 0 ,( 5 ) AH = -1 63.2 k) 

use a lei de Hess para calcular o AH para a reação: 
N,OC?) + NO,(5) * 3NO(5) 


intalpias de formação 

*3 (a) O que significa 0 termo condições puiria em relação á 
variação de entalpias? (b) O que significa o termo entnl- 
pia <if farmaçOol (c) O que quer dizer o termo entalpia pa- 
ilran defbrtnaçitol 

"4 (a) Por que as tabelas de entalpias padrão de tormaçáo 
são tão úteis? (b) Qual é o valor da entalpia padrão de 
um elemento em sua forma mais estável? 

: «5 Suponha que foi decidido que as entalpias padrão de 
formação de todos os elementos em suas formas mais 
estáveis deva ser 1D0 kj / moL Ainda assim seria possível 
ter entalpias de formação padrão de compostos, como 
na TabeJa 5.3? Caso seja, algum valor da Tabela 5.3 seria 
o mesmo? Explique. 

I .ó6 Usando a Tabela 5.3, determine se a reação da sacarose 
sólida com água liquida para formar glicose é um pro- 
cesso endotérmico ou exotérmico. 

; 67 Para cada um dos seguintes compostos, escreva a equa- 
ção termoquimica balanceada representando a forma- 
ção de 1 mol do composto a partir de seus elementos em 
seus estados padrão e use o Apêndice C para obter 
os valores de seus A H°: (a) NH,(g); (b) SO-Q?); (c) 
RbC10;(s); (d) NH t NO,(s). 

5.68 Escreva equações balanceadas que descrevam a forma 
ção dos seguintes compostos a partir de seus elementos 
em seus estados padrão e use o Apêndice C para obter 
os valores de suas entalpias padrão de formação: (a> 
HBr( 5 ); (b) AgNO,(s); (c) H gl Cl,(s); (d) C,H,OH(f). 

: o9 A reação a seguir é conhecida como reação da térmita 
(Figura 5,8 (b)): 

2Al(s) + Fe,0,(s) Al,0,(s) + 2Fe(s) 

Essa reação altamente exotérmlca e usada para soldar 
unidades maciças, como hélices para navios grandes. 


Usando as entalpias de formação no Apêndice C, calcu- 
le o AH c para essa reação. 

5.70 Muitos isqueiros contêm butano líquido, C,H,„(/). Usan- 
do as entalpias de formação, calcule a quantidade de ca- 
lor produzida quando 1,0 g de butano sofre combustão 
completa ao ar. 

5.71 Usando os valores do Apêndice C. calcule a variação de 
entalpia padrão para cada uma das reações seguintes: 

(a) 2SO (g) + 0 ,( 5 ) «• 2 SO,( 5 ) 

(b) Mg(OH).(s) > MgO(s) + H,0(/) 

(c) 4FeO(í) + 0 ,( 5 ) * 2Fe,0,(s) 

(d) SiCl 4 (/) + 2H.O(f) » SiO,(s) + 4 HC 1 ( 5 ) 

5.72 Usando os v alores do Apêndice C, calcule os valores de 
AH a para cada unia das seguintes reações: 

(a) \ A(X> ♦ 4H,<g) » N,( 5 ) * 4 H.O( 5 ) 

(b) 2KOH(s) + COJtg) x K,CO,(s) + H,0(v) 

(c) 50 ,( 5 ) + 2 H 3 ( 5 ) . (j[)S,(â) + 2 H.CK 5 ) 

<d) Fe_b,(.<) + 6 HC 1 ( 5 ) 2FeCl 1 (s) * 3HjO ( 5 ) 

5.73 A combustão completa de 1 mol de acetona (C,H n O) 
libera 1.790 kj: 

C,H„0(f) + 40,(5) * 3CO,(5) * 3H,O(0 

AH° = -1.790 kj 

Usando essa informação junto com os dados do Apêndi- 
ce C. calcule a entalpia de formação da acetona. 

5.74 O carbeto de cálcio (CaCj reage com água para formar 
acetileno (C,H,) e Ca(OH),. A partir do seguinte dado 
de entalpia de reação e dos dados no Apêndice C, calcule 
o AH? doCaC(s): 

CaC(s) t ZHpV) «• Ca(OH),(s)+C,H,< 5 ) 

AH ° = -1.27,2 k| 
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5.75 Calcule a entalpia padrão de formação do Vlg(OH), sóli- 
do, considerando os seguintes dados: 

2Mg(s) * Ch(g) 2MgOQ AH a = -1 203,6 kj 

Mg(OH),(s) * MgO(s) + HjO(/) AH° - + 37,lkJ 

2H 2 t?) + 0.(g) ► 2HjO(/) AH -571 ,7 kj 

5.76 (a) Calcule a entalpia padrão de formação do diborano 
gasoso (B,H„) usando as seguintes Informações termo- 
dinâmicas: 

4B( s) + 30,(g) » 2B;0,(s) SH° » -2.509,1 fc| 

2H ; (g) + O.fs) * 2H,0(/) AH a = -571 ,7 kj 

Bdl„(,ç) ♦ 30,^) * 8,0, <á) + 3HXX/) 

AH - =-2.147,5 kj 

(b) O pentaburano (FUI) é outro composto de uma série de 
hidretns He hum Qual experimento ou experimentos você 
precisaria realizar para fornecer dados necessários para cal- 
cular o calor de formação do FUUO? Explique escrevendo e 
somando quaisquer reações químicas aplicár eis. 

5.77 A gasolina é «imposta basicamente de hidrncarbonetos, 
incluindo muitas com oito carbonos, chamados octanos. 



ÇH, CH, ÇH, 

H3C — CH — CH — CH — CH, 

A combustão completa de 1 mol desse composto d 
CO,Qf) e tÇOffl) leva a um AH°= -5.069 k| la) Escres . . 
equação balanceada para a combustão de 1 mol :► 
C^H K (f) (bl Escreva a equação balanceada para a fonfiuH 
ção de QH m (/) a partir de seus elementos, (c) Usando - 
informações nesse- problema e os dados da Tabela 5.3. as 
cule o AH ° do 23,4-trimetilpentano. 

5.78 O nafta leno (C,„H„) é um composto aromático sólido e- 
ralmente vendido como naftalina. A combustão comp - - 
ta dessa substância pani produzir C0 2 (g) e H.O(/) a 25 v 
fornece 5.154 kJ/moL (a) Escreva as equações balance, 
dos para a formação de nafta leno a partir de seus elemer- 
tos e para sua combustão, (b) Calcule a entalpia padrã 
de formação do naftaleno. 


Alimentos e combustíveis 

5.79 Qual é o significado do termo cnlorcspeiifianU' Címibvstiio? 
(b) Qual substância é geralmente chamada de açúcar do 
sangue? Por que ela é importante na discussão da ali- 
mentação humana? (c) Qual é a maior fonte de energia 
como alimento, 5 g de gordura ou 9 g de carboidratos? 

5.80 (a) Por que as gorduras são mais convenientes para 
servirem como reserva energetica no corpo humano? 
(b) Uma certa refeição de batata frita tem 12'\. de proteí- 
nas, 14'’:. de gordura e o restante de carboidratos. Qual 
porcentagem do conteúdo calórico dessa refeição é gor- 
dura? (c) Quantos gramas de proteína fornecpm o mes- 
mo calor específico de combustão que 25 g de gordura? 

5.81 Uma porção de sopa de creme de cogumelos condensa- 
do Campbell contém 7 g de gordura, 9 g de carboidra- 
tos e 1 g de proteína. Estime o número de calorias em 
uma porção. 

5.82 Uma libra de chocolate puro MácM ’ contém % g de gor 
dura, 320 g de carboidratos e 21 g de proteínas. Qual é o ca- 
lor especifico de combustão em kj de uma porção de 42 g 
(aproximadamente 15 oz)? Quantas calorias ela fornece? 

5.83 O calor de combustão da fruto*-* H 1 é -2812 kl /mol. 
Se uma maçã goídeu fresca e deliciosa pesando 423 oz 


(120 g) contém 1 6.0 g de frutose, qual a contribuição d 
frutose para o conteúdo calórico da maçã? 

5.84 O calor de combustão do elanol, C.H,OH(/), é -1.36' 1 
kJ/moL Um lote de vinho sauvigimi Mane contém 10,6' 
de etanol em massa. 5upondo que a densidade do vinh 
seja 1,0 g/mL, qual é o conteúdo calórico de álcool eir 
umn taça de vinho (177 mL)? 

5.85 As entalpias padrão de formação do pnjpino (C,f I. 
propileno (C,HJ e propano, todos gasosos, são -185.4 
+20,1 e 103, fi kj/mol, respectivamente, (al Calcule o ca- 
lor liberado por mol na combustão de cada subslând. 
para produzir CO,(j) e H,0(g) (b) Calcule o calor libe- 
rado na combustão de 1 kg de cada substância, (c) Qu.i 
é o combustível mais eficiente em lermos de calor libera 
do por unidade de massa? 

5.86 É interessante comparar o calor específico de combustá* 
de um hidrocarbonelo em um mundo onde 0 flúor, en 
vez. do oxigénio, é o agente de combustão. A entalpia de 
formação do CF 4 (,ç) é -679,9 kj /mol. Qual das seguintes 
reações é mais exo térmica? 

CH 4 (f) 1 20,(x) . CO.(. ? ) + 2H,0(*) 

CH,(jf) * 4-FjQf) ► CF 4 Cç) ► 4HFCV) 


Exercidos adicionais 

5.87 A 20 TT (aproximadamente â temperatura ambiente) a 
veloddade média das moléculas de N - no ar é 1 .050 mph. 
(a) Qual è a velocidade média em m /s? (b) Qual é a ener- 
gia dnética (em J) de uma molécula de N, movendo-se a 
essa veloddade? (c) Qual é a energia cinética total de 
1 mol de moléculas de N. movendo- se a essa veloddade? 


5.88 Suponha que um mergulhador olímpico com 52.0 kg dt 
massa execute um mergulho reto de uma plataforma dt 
10 m. No ápice do mergulho, o mergulhador está a 10, B m 
acima da superfide da água. (a) Qual é a energia poten 
ciai do mergulhador no ápice do mergulho, em relação 
à superfície da água7 (Veja a legenda da Figura 5.5.) 
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(b) Assumindo que toda a energia potencial do mergu- 
lhador é convertida em energia cinética na super ficte da 
água, a que velocidade em m/s o mergulhador entrará 
no água? <c> O mergulhador realiza trabaliio ao entrar 
na agua? Explique? 

•4 Quando um mol de Gelo Sito', CO,(s), è convertido em 
COvCv) fl pressão atmosférica e-78 TT, o calor absorvido 
pelo sistema excede o aumento na energia interna do 
CO.. Por que isso ocorre? O que acontece com a energia 
restante? 

: Os iiir-hiigi qui? fumecem proteção em antnmnveis no 

caso de um acidente expandem como resultado de uma 
reação química rápida. Do ponto de \ ista dos reagentes 
quimicos como o sistema, o que você esperaria para os 
sinais de q e w nesse processo? 

: l, l| Uma lata de ahimiruo de refrigerante e colocada em um 
congelador. Mais tarde, descobre-se que a lata rom- 
peu-se e seu conteúdo congelou. Foi realizado trabalho 
quando a lata se rompeu. De onde veio a energia para 
esse trabalho? 

; -C Com exceção das reações nucleares, nas quais matéria e 
energia interconvertem-se em uma extensão que pode 
ser medida, a afirmação clássica da primeira lei da ter- 
modinâmica pode ser escrita como a seguir ti energia do 
universo t 1 constante. Essa afirmação é consistente com a 
Equação 5.5? Explique. 

: u 1| Uma amostra de gás está contida em uma montagem do 
tipo cilindro e êmbolo. O sistema sofre a mudança de es- 
tado mostrada nu desenho (a) Suponha pmneiru que o 
cilindro e o êmbolo são isolardes térmicos perfeitos que 
não permitem a transferência de calor, Qual é o valor de 
q para a mudança de estado? 


Qual é o sinal de ir para a mudança de estado? Q que 
pode ser dito sobre A£ para a mudança de estado? (b) 
Agora suponha que o cilindro e o êmbolo são feito-' de 
um condutor térmico como um metal. Durante a mu- 
dança de estado, o cilindro torna-se mais quente ao to- 
que Qual é o sinal de q para a mudança de estado nesse 
caso? Eíescrevu a diferença no estado do sistema ao tinal 
do processo nos dois casos. O que pode ser dito sobre os 
valores relativos de SEI 

-.94] As estalactites e estalagmites de calcánu são formadas 
em cavernas pela da seguinte reação; 

Ca'*(«q) + 2HCO,~(rtq) — ► CaCO,(s) * CO : (,ç) + H,0 (0 
Se 1 mol de CaCO, forma-se a 298 K sob uma pressão de 
1 atol, a reação realiza um trabalho PV de 2,47 kj, emptir 
rando a atmosfera á medida que o CO, gasoso se forma. 
Ac» mesmo tempo, 38,95 WJ de calor é absomdo do meio 
ambiente. Quais os valores de SH eSt para essa reação? 


[5.951 Considere ns M-.ti-m(Ls mostrados na l igiira 5.10, Em um 
casoa pilha descarrega-se completamen te ao passar cor- 
rente por uma resistência e a outra ao fazer tuncionar 
um ventilador Ambos os processos ocorrem â pressão 
constante. Em ambos o» casos a variaçàu no estado do 
sistema é a mesma A pilha passa de total mente carrega- 
da para totalmente descarregada. Ja em um caiei, o calor 
liberado é grande e no outro, é pequeno A variação de 
entalpia e a mesma nos dois casos? Caso não seja, como 
a entalpia pode ser considerada função de estado? Caso 
soía, o quê pode ser dito sobre a relação entre variação 
de entalpia e q nesse caso. comparado com outros que 
temos considerado? 

5.96 Uma casa foi projetada para ter características de ener- 
gia solar inerte. A alvenaria é para ser incorporada ao in- 
terior da casa para agir como um absorvente de calor. 
Cada tijolo pesa aproximadamente 1 ,.5 kg. O cal< »r espe- 
cífico do tijolo e 0.85 l/g K Quantos tijolos devem ser in- 
corporados ao interior da casa para fornecer a mesma 
capacidade calorífica quo 1,7 • 10 1 gai de agua? 

[5,97| Um talorimetru do tipo copo de isopor como aquele 
mostrado na Figura 5.18 contém 1 50,0 g de água a 25,1 'C. 
Lm bloco de 121,0 g de cobre metálico é aquecido a 
100,4 X colocando-o em um béquer com água fervente. 
O calor especifico do Cu(s) é 0,385 J/g K. O Cu e adicio- 
nado ao calorimetro e depois de um tempo o conteúdo 
do copo atinge uma temperatura constante de 30,1 “C. 
(a) Determine a quantidade de calor, em J, perdida pelo 
bloco de cobre. <b) Determine a quantidade de calor nb 
nda pela água O calor especifico da agua e 4,18 J/g K. 
(c) A diferença entre suas respostas para os itens (a) e (bj 
deve-se á perda de calor através dos copos de Styrotoam ' 
e ao calor necessário para aumentar a temperatura das 
paredes internas do dispositivo A capacidade calnrifica 
do calorimetro é a quantidade de calor necessária para 
aumentar a temperatura do dispositivo (o copo e a tam- 
pa) Je 1 K. Calcule a capacidade calorifica do caiorimo- 
troem J/K. (d) Qual seria a temperatura final do sistema 
se lodo o calor perdido pelo bloco de cobre fosse absor- 
vido pela agua no calorimetro? 

[5.98] (a) Quando uma amostra de 0,235 g de ácido benzóico so- 
fre combustão em uma bomba caloriinétrica, a temperatu- 
ra aumenta 1 ,542 X. Quando uma amostra de 0,265 g de 
cafeína, C,H,. O.X,, é queimada a temperatura aumenta 
525 l 'C Usando o valor de 2638 kj/g para o calor de 
combustão do ácido benzoico, calcule o calor de combus- 
tão por mol de caleina a volume constante. (b( Suponha 
que exista uma incerteza de 0X102 'X em cada leitura da 
temperatura e que as massas das amostras são medidas 
para 0,001 g, qual é a incerteza estimada no valor calcula- 
do para o calor de combustão por mol de caleina? 

5.99 Um homem de 20D lb decide adicionar á sua rotina de 
exercidos a caminhada por três lances de escada (45 ft), 20 
vezes ao dia. Ele calcula que o trabalho necessário para au- 
mentar sua energia potencial dessa forma permitira que 
ele coma uma porção extra de batatas fritas, a 245 Cal, sem 
aumentar sua massa Essa suposição está correta 7 

5.100 A queima do metano em oxigênio pode produzir três di 
têrentes produtos contendo carbono: fuligem (partícu- 
las mudo finas de grafite), CC\ç) e CO,(g). (a) Escreve 
três equações balanceadas para a reação do gás metano 
com oxigênio para produzir esses ucs produtos. Era 
cada caso assuma que o umeo produto além desses seja 
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HjO(0- 0») Determine as entalpias padrão para as rea- 
ções do item (a), (e) Por que, quando a quantidade de 
oxigênio é adequada, o CO.^ç) é o produto, que con- 
têm carbono, predominante da combustão do metano? 

5.101 A partir dos seguintes dados de três combustíveis 
promissores, calcuie qual poderia fornecer mais ener- 
gia por unidade de volume: 



Densidade 

Entalpia molar 


a 20 “C 

de combustão 

Combustível 

(g/cm 5 ) 

(kj/mol) 

Nitrometano, 

C,H,NO : (/) 

1,052 

-1.368 

Etanol, CH,OH(0* 

0,789 

-L367 

Metilhidrazina, 

CH„N ? (f) 

0^74 

-1.305 


5.102 Os hidrocarbonetos acetileno (C.H.) e benzeno (C„H„) 
têm a mesma fórmula mínima. O benzeno é um hidro- 
carbiineto 'aromático', que é surpreendentemente es- 
tável por causa de sua estrutura, (a) Usando os dados 
do Apêndice C, determine a variação da cntalpia pa- 
drão para a reação 3C.H 2 (y) * C,H„(/). (bl Qual 

tem a maior entalpia, 3 mnls dc gás acetileno ou 1 mol 
de benzeno líquido? (c) Determine o calor específico 
de combustão em kj/g para o acetileno e o benzeno. 

(5.103| Estão relacionados aqui três hidrocarbonetos comuns 
que contêm quatro carbonos, junto com suas entalpias 
padrão de formação: 


Hldrocarboneto 

Fórmula 

SH 5 (kj/mol) 

1,3-butadieno 


111,9 

1-buteno 

C,H,(g) 

U 

»-butano 

C,H w (g> 

-124,7 


(a) Para cada uma dessas substâncias, calcule a enta 
pia molar de combustão em CQ,(g) e H.O(/). (b) Ca 
cule o calor especifico de combustão em kj/g par 
cada um desses compostos, (c) Para cada hidrocarbi 
neto, determine a porcentagem em mossa de hidrogi 
nio. (d) Comparando suas respostas dos itens (b) e (c 
proponha uma relação entre o conteúdo de hidrogt 
nio e o calor específico de combustão dos hldrocarh 
netos. 

5.104 Os dois açúcares comuns, glicose (C,,H ,,OJ e sacar, 
sc (C i? H 3 ,O m ). são ambos carboidratos. Suas entalh- 
as padrão de formação são dadas na Tabela 5, 
Usando esses dados, (a) calcule a entalpia molar d 
combustão em CQj(g) e H : 0(/) para os dois nçúcarv- 

(b) calcule a entalpia de combustão por grama de caú. 
açúcar; (c) determine como suas respostas para o iter 
(b) comparam-se com 0 calor especifico de combustá 
rnédio dos carboidratos abordados na Seção 5.8. 

15.105] Estima-se que a quantidade liquida de dióxido de cjt 
bono fixada pela fotossintese na superfície da Terra 
5,5 x 10 lr g/anodeCO,. Todo esse carbono ê converti 
do em glicose. <a) Calcule a energia estucada pela fi 
tossíntese na Terra por ano em kj. (b) Calcule a ta» 
média de conversão de energia solar em energia dn 
plantas em MW (l W = 1 J/s). Uma usina nuclea- 
grande produz aproximadamente l(f‘ MW. A enerç. 
de quantas usinas nucleares como essa equivalem 
conversão da energia solar? 

[5.1061 A amónia (NHO ferve a -33 'C; a essa temperatura s_ 
densidade é 0,81 g/cm A entalpia de formação . 
NU,(^) é —46,2 k| / mol, e a entalpia de vaporização úi 
NH,(g), 23,2 kj/mol. Calcule a variação de entalp: 
quando 1 L de NH, líquida é queimada ao ar para p- 
duzir Nj(g) e Como esse valor se campar 

com o Afí para a combustão completa de 1 1. de metz 
nol liquido, CH-OHJO? Para oCH,OH(f), a densidac 
a 25 T é 0,792 g/cm 1 e o A H° 6 igual a -239 k|/tm 


Exercidos cumulativos 

5.107 Considere a combustão de uma única molécula de 
CH ,(<’). (a) Qual a energia, em J, produzida durante 
essa reação? (b) Um fõton característico de raios X tem 
uma energia de 8 keV. Como a energia de combustão 
se compara a energia do fóton de raios X? 

5.108 Considere a dissolução do NaCI em água, ilustrada 
na Figura 4.3. Digamos que o sistema consiste de 0,1 
mol de NaCI e 1 L de água. Considerando que o 
NaCI se dissolve prontamente em água e que os íons 
são fortemente estabilizados pelas moléculas de 
água, como mostrado na figura, é seguro conduir 
que a dissolução do NaCI em água resulta em uma 
entalpia mais baixa para o sistema? Justifique sua 
resposta. Qual evidência experimental você exami 
naria para testar essa pergunta? 


5.109 Considere as seguintes reações de oxirreduçào nã 
balanceadas cm solução aquosa: 

Ag '(«</) + Li(d) k Agfs) + LHffif) 

Fe<s) + Na*(aij) ► Fe :, (n<j) + Na(s) 

Ms) + HjO(l) ► KOH(flij) + H 3 (g) 

(a) Faça o balanceamento das reações, (b) Usando 
dados do Apêndice C, calcule o A H 0 para cada um 
das reações, (c) Baseado nos valores que você obít 
ve para o AH°, quais das reações você esperaria se 
favorável? Quais você esperaria não scr favoráveis 
(d) Use a série de atividade para prever quais dess 
reações ocorreriam. o 4.4) Esses resultado 

estão de acordo com sua conclusão do item (c) des! 
problema? 


Usado há vários anos como combustível no Brasil (N. do T.) 
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! 5.1101 Considere as seguintes reações de neutralização ácida 
envolvendo a base forte \ T aOH(flíj): 

HNO,(flif) + NaOH(íwj) » NaNO-,(^) + H : 0(/) 

HCl(a.j) NaOH(m;j — . \oCl(<i<j) H : Ò(0 

NH 4 ‘(<7íj) + NaOH(mj) » 

NH-iaij) + W(flij) + H.O(/) 
(a) Lsandoos dados do Apêndice C, calcule o AH' para 
cada uma das reações (b) Como \-isto na Seção 4.3, o áci- 
do nítrico e o ácido clorídrico são fortes. Escreva as 
equações iônicas simplificadas para a neutralização des- 
ses ácidos, (c) Compare os valores de A H para as duas 
primeiras reações. O que se pode concluir? (d) Na tercei- 
ra equação o NH 4 '(oq) age como um áddo. Baseado no 
valor do AH 0 para essa reação, você acha que ele é um 
ácido forte ou fraco? Explique. 

3.11 1 Considere duas soluções, a primeira sendo 50,0 mL de 
1,00 mot/L deCuSO, e a outra 50,0 mL de 2,00 mol/L 
de KOH. Quando as duas soluções são misturadas em 
um calorímetro de pressão constante, forma-se um 
precipitado e a temperatura da mistura sobe de 21,5 ‘C 
para 27,7 "C. (a) Antes da mistura, quantos gTamas de 
Cu estavam presentes na solução de CuS0 4 ? (b) De- 
termine qual o precipitado formado, (c) Escreva as 
equações completa e iônica simplificada para a reação 
que ocorre quando as duas soluções são misturadas, 
(d) A partir dos dados calorimétricos, calcule o AH 
para a reação que ocorre na mistura. Suponha que o 
calorímetro absorva apenas quantidades desprezív eis 
de calor, que o volume total da solução seja 1 00,0 mL e 
que o calor especifico e a densidade da solução apôs a 
mistura sejam os mesmos da água pura. 

5.112 A reação de metátese entre AgNOjfiu/) e NaCl(aq) 
ocorre como a seguir 


AgNO,fa<j) 4 NaCl(oq) * NaNO^aa) 4 AgCl(s) 

(a) usando o ApéndiceC, calcule o AH° para a equa- 
ção iônica simplificada dessa reação, (b) Qual valor 
você esperaria para o A 11° da equação molecular to- 
tal comparado com o da reação iônica simplificada? 
Explique, (c) Use os resultados de (a) e (b) junto com 
os dados do Apêndice C para determinar o valor de 
AH? para o AgNOj(mj). 

15.113) Uma amostra de um hidrocarboneto sofre combustão 
completa em 0 ; (£) para produzir 21,83 g de C(X(g), 
4,47 g do H;0(£) e 31 1 kj de calor, (a) Qual massa da 
amostra de hidrocarboneto sofreu combustão? (b) 
Qual é a fórmula mínima do hidrocarboneto? (cl Cal- 
cule o valor do AH ?por unidade de fórmula miruma 
do hidrocarboneto. (d) Você adia que o hidrocarbone 
to é um daqueles relacionados no Apêndice C? J ustifi- 
que sua resposta. 

5.114 A molécula de metano, CH 4 , tem a geometria mostra- 
da na Figura 2.21. Imagine um processo hipotético no 
qual a molécula de metano é 'expandida' simultanea- 
mente por meio do alongamento das quatro ligações 
C-H para o infinito. Então, temos o processo: 

CH 4 ( s ») » Cfc) * 4H(g) 

(a) Compare esse processo com a reação inversa que 
representa a entalpia padrão de formação, (b) Calcule 
a variação de entalpia em cada caso. Qual é o processo 
mais endotérmico? Qual a razão para a diferença nos 
valores de AH °? (c) Suponha que 3,45 g de CH 4 (g) rea- 
gem com 1,22 g de F,(^), formando CF 4 (y) e HF(g) 
como os únicos produtos. Qual é o reagente limitante 
da reação? Assumindo que a reação ocorre a pressão 
constante, qual a quantidade de calor liberado? 
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n descontes e os ratos X usados por um dentista — podem parecer muito di- 
rttes umas das outras, porém elas compartilham certas características fun- 
' mentais. 

Todos os tipos de radiações eletromagnéticas movem-se no vácuo a uma 
«cidade de 3,00 x 10“ m/s, a velocidade da luz. Além disso, todas têm caracte- 
-ticas ondulatórias semelhantes às das ondas que se movem na água. As on- 

- de água são o resultado da energia transferida para a água, talvez pela 
.■■da de uma pedra ou o movimento de um barco em sua superfície (Figura 

Essa energia é expressa como movimentos da água pa ra cima e para baixo. 
Uma seção transversal de onda de água (Figura 6.2) mostra que ela é perió- 
ca: o padrão de picos e depressões repetem-se a intervalas regulares. A dis- 
a -cia entre picos (ou depressões) é chamada comprimento de onda. O nú- 
cio de comprimentos de onda completo, ou ciclo*, que passam por determi- 
iJo ponto a cada segundo, é a frequência da onda. Podemos medir a 
-quênda da onda contando o número de vezes por segundo que uma rolha 
-:;lando em sua superfície se move por um ciclo completo de movimentos 
n cima e para baixo. 

.As características ondulatórias de uma radiação eletromagnética de- 
.m-se a oscilações periódicas de intensidades de forças eletrônicas e magnéti- 

- associadas com a radiação. Podemos apontar a freqüênda e o comprimento 
. onda para essas ondas eletromagnéticas, como ilustrado na Figura 6.3. 
-mu a radiação eletromagnética se move á veloddade da luz, o comprimento 

>nda e a frequência estão relacionados. Se o comprimento de onda é longo, 
• -tirão menos ciclos da onda passando por um ponto por segundo; logo, a 
rqüència será baixa. De maneira inversa, para uma onda que tem frequência 
•s. a distância entre os picos da onda devera ser menor (comprimento de 
~ .ia curto). Essa relação inversa entre a freqüênda e o comprimento de onda 
urna radiação eletromagnética pode ser expressa pela seguinte equação: 

rX. = c (6.1] 

■> Je v (ni) é a freqüênda, /. (lambda) é o comprimento de onda c c é a velorida- 
. da luz. 

A Figura 6.4 mostra os vários tipos de radiação eletromagnética distribuí* 
r em ordem crescente de comprimento de onda, um mostrador chamado es 
:‘ro eletromagnético. Note que os comprimentos de onda se estendem por 
ma faixa enorme. Os comprimentos de onda dos raios gama são parecidos 
m os diâmetros dos núcleos atómicos, enquanto os de ondas de radio po- 
_-m ser mais longos do que um campo de futebol. Note também que a luz visí- 
rl, que compreende os comprimentos de onda de aproximadamente 400 a 
• ' nm, é uma porção extremamente pequena do espectro eletromagnético, 



Figura 6. 1 As ondas são formadas 
a partir do movimento de barcos. 

A variação regular dos picos e 
depressões permitem-nos perceber 
o movimento, ou a propagação, 
das ondas. 


Comprimento 

de onda Píeo 
-• »- da onda 



Depressío da onda 
(a) 



(b) 

Figura 6.2 Ondas caracteristicas 
de água. (a) A distância entre os 
pontos correspondentes em cada 
onda é chamado comprimento de 
onda. (b) O número de vezes por 
segundo que a rolha emerge ou 
afunda é chamado frequência. 


Comprimento de onda, X 

Amplitude 



(a) Dois ridos completos de 
comprimento de onda k 


Amplitude 



(b) Metade do comprimento de 
onda em (a): freqüênda 
duas vezes maior que a do ilem (a) 


Amplitude 


(c) Mesma frequênna 

de (b), amplitude meww 


gura 6.3 A energia radiante tem características de onda e constitui-se de ondas eletromagnéticas. Note que quanto mais 
_rto o comprimento de onda, mais alta é a frequência, v. O comprimento de onda no item (b) tem a metade do 
mprimento da do item (a), e sua frequência é, portanto, duas vezes maior. A amplitude das ondas está relacionada com a 
tensidade da radiação. Ela é a extensão máxima da oscilação de uma onda. Nesses diagramas, ela è medida como a 
stãncia vertical da linha média da onda até seu pico As ondas em (a) e (b) tèm a mesma amplitude. A onda em (c) tem a 
esrna frequência daquela de (b), mas sua amplitude é mais baixa. 
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Química: a ciência central 


Figura 6.4 Comprimentos de 
onda de radiação eletromagnética 
característicos de várias regiões do 
espectro eletromagnético. Note 
que a cor pode ser expressa 
quantitativamente pelo 
comprimento de onda. 


Comprimento de onda (m) 


10 


Raios 

gama 


— I — 
IO 20 


10 * 


10 


10 ' 


10 


10 


1-1 


10 l 

_L_ 


IO 3 

I 


Raios X 


| Ullra- 
i violeta 


Infra- 

vermelho 


Microondas Frequência de rádio 


i — i — n — i — i 

10 '* 10 “ 10 14 10 13 


1 T 


^1 I 

io‘L io* 


10 * 10 * 
Frequência (s l ) 




Região visivel 



Podemos ver a luz visível por causa das reações químicas que ela provoca em nossos olhos. A unidade de compri- 
mento normalmente escolhida para expressar o comprimento de onda depende do tipo de radiação, como mostra- 
do na Tabela 6.1. 

A freqüénria é expressa em ciclos por segundo, uma unidade também chamada hertz (Hz). Como se entende 
que dclos estão envolvidos, as unidades de frequência são geralmente dadas como ‘por segundo', indicado por s 
ou /s. Por exemplo, uma freqüência de 820 quilohertz (kHz), típica de estação de rádio AM, poderia ser escrita 
como 820.000 sf 1 . 

COMO FAZER 6.1 

Duas ondas eletromagnéticas são representadas ao lado. ta) Qual onda tem a 
maior frequência? (b) Se uma onda representa a luz risível e a outra, a radia- 
ção infrav ermelho, qual é uma e qual é outra? 

Solução (a) A onda de baixo tem comprimento de onda mais longo {maior 
distância entre os picos). Quanto maior o comprimento de onda. menor a 
freqüência (v * c/h). Portanto, a onda de baixo tem freqüência menor, e a onda 
de cima tem freqüência maior. 

(b) O espectro eletromagnético (Figura 6.4) indica que a radiação infraverme- 
lho tem comprimento de onda mais longo do que a luz visível. Assim, a onda 
de baixo seria a radiação infravermelho. 

PRATIQUE 

Se uma das ondas na margem representa a luz azul e a outra, a vermelha, qual 
seria qual? 

Resposta: a onda de baixo tem comprimento de onda mais longo (menor fre- 
qüênria) e seria a luz vermelha 


vwv\ 


I TABELA 6.1 

Unidades de comprimentos de onda comuns para radiações eletromagnéticas 1 

Unidade 

Símbolo 

Cumprimento (m) 

Tipo de radiação 

Angstròm 

Â 

10” 

Raios X 

Nanômetro 

nm 

IO"* 

Ultravioleta, visível 

Micron 

um 

10"* 

Infravermelho 

Milímetro 

mm 

KT 3 

Infravermelho 

Centímetro 

cm 

IO" 2 

Microondas 

Metro 

m 

1 

TV', rádio 
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COMO FAZER 6.2 

A luz amarela emitida por uma lâmpada de vapor de sódio usada para iluminação pública tem um comprimento de 
onda de 589 nm. Qual é a frequência dessa radiação? 

Solução 

Análise: foi dado o comprimento de onda, da radiação e pede-se calcular a frequência, r. 

Planejamento: a relação entre o comprimento de onda e a frequência é dada pela Equação 6.1: 

r). = c 


Podemos resolver para freqüôncia, v. unta vez que ainhocumns tanto >. quanto c. ( A velocidade da luz, e, é unta cons- 
tante fundamental cujo valor é dado no texto ou na tabela de constantes fundamentais no encarte que acompanha este 
livro.) 

c = 3,Ú0 x 10‘ m/s 

Resolução: a resolução da Equação 6.1 para frequência fornece: 

P = cA 


Quando inserimos os valores de c e /., observamos que as unidades de comprimento nessas duas grandezas são diferen- 
tes. Pmlomos converter o comprimento de onda de nanòmetros para metros, de forma que as unidades se cancelem: 


v 


c 

l 


3,00 x 10' m/s | 

í 1 nm 'i 

589 nm J 

1 10 " m 


= 5,09x10''» 


Conferencia: a frequência alta ê razciáv e! por causa do comprimento de onda curto. A unidade é apropriada porque a 
frequência tem unidade de ‘por segundo' ou s . 

PRATIQUE 

(a) Um laser usado em cirurgia de olhos, para reparar retinas descoladas, produz radiação com comprimento de onda 
de 640,0 nm. Calcule a frequência dessa radiação, (b) Uma estação de rádio FV1 transmite radiação eletromagnética a 
uma treqüência de 103,4 MH/ (mega hertz. 1 MHz = 1U" s ‘). Calcule o comprimento de onda dessa radiação. 

Respostas: tal 4,688 * IO 14 s~’, <b) 2.901 m- 


%2 Energia quantizada e fótons 


pesar de n modelo ondulatório da luz explicar muitos aspectos de seu 
portamento, existem vários fenômenos que ele não pode explicar. Três 
■ - s são espedalmente pertinentes para o entendimento de como a radiação 

- -magnética e os átomos interagem. Esses três fenômenos são (1) a emissão 
*- :z por objetos quentes (chamada radiaçiio de corpo preto porque os objetos es- 
. i dos parecem pretos antes do aquecimento), (2) a emissão de elétrons a par- 

uma superfície metálica onde a luz incide (o efeito fotoelétrko) e (3) a 

- -são de luz a partir de átomos de gás excitados eletronicamente (espectro* de 

- -í7o). Examinaremos os dois primeiros a seguir e o terceiro na Seção 6.3. 

tetos quentes e quantização da energia 

Quando os sólidos são aquecidos, eles emitem radiação, como visto na in- 
: esoênda vermelha das trempes de um fogão elétrico e a luz branca brilhan- 
. v lâmpadas de tungsténio. A distribuição do comprimento de onda de uma 
ação depende da temperatura, um objeta 'vermelho quente' que é mais frio 
ue um objeto 'quente branco' (Figura 6.5). No final do século XIX alguns ti- 

- estudavam esse fenômeno, tentando entender a relação entre a temperatu- 
a intensidade e os comprimentos de onda da radiação emitida. .As leis 

dominantes da física não podiam explicar essas observações. 

Em 1900, um físico alemão chamado Max Planck (1856-1947) resolveu o 
blema fazendo tuna suposição audaciosa: ele propôs que a energia podia 
liberada (ou absorvida) por átomos apenas em 'pedaços' distintos de tama- 
is mínimos. Planck deu o nome quantum (significando 'quantidade fixa') 
ra a menor quantidade de energia que podia ser emitida ou absorvida como 
.iiação eletromagnética. Ele considerou que a energia, £, de um único quan- 
-m é igual à constante multiplicada pela frequência. 



Figura 6.5 A cor e a Intensidade 
de luz emitidas por um objeto 
quente depende da temperatura 
do objeto. A temperatura é mais 
alta no centro desse derramamento 
de aço fundido. Como resultado, 
a luz emitida do centro é mais 
intensa e de comprimento de onda 
mais curto. 
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Química: a ciência central 


Figura 6.6 A energia potencial 
de uma pessoa subindo uma 
rampa (a) aumenta de maneira 
uniforme e contínua, ao passo que 
a de uma pessoa subindo escada 
(b) aumenta de maneira gradual e 
quantizada. 



E-bv [6.21 

A constante h, conhecida como constante de 1’lanck, tem valor de 6,63 x 10“ " joule segundos (J s). De acorde 
com a teoria de Planck, a energia é sempre emitida ou absorvida pela matéria em múltiplos inteiros de Itv, 2bv. 3/ir e 
assim por diante. 5e a quantidade de energia emitida por um átomo for 3hv. por exemplo, dizemos que foram emi- 
tidos três quanta de energia (quanta é o plural de quantum). Além disso, dizemos que as energias permitidas sài 
quantizadas, isto é, seus valores são restritos a determinadas quantidades. A proposta revolucionaria de Planck 
sobre a energia ser quantizada foi comprovada e ele ganhou o Prémio Nobol de Física em 1 918 por seu trabalho so- 
bre teoria quântica. 

Se a noção de energias quantizadas lhe parece estranha, pode ser útil fazer uma comparação entre uma rampa t- 
uma escada (Figura 6.6). À medida que você sobe a rampa, sua energia potencial aumenta uniformemente. de manei- 
ra contínua. Quando você sobe uma escada, você pode pisar apenas em degraus individuais, não entre eles, de mode 
que sua energia potencial está restrita a determinados valores e, portanto, é quantizada. 

Se a teoria quântica de Planck está correta, por que seus efeitos não são mais óbv ios no nosso dia-a-dia? Por que 
as variações de energia parecem ser contínuas em vez de quantizadas? Observe que a constante de Planck é um nu- 
mero extremamente pequeno. Portanto um quantum de energia, Itv, será uma quantidade extremamente pequena. 
As regras de Planck com respeito à obtenção ou perda de energia são sempre as mesmas se estivermos preocupa- 
dos com objetos na escala de tamanho de nossas experiências cotidianas ou com objetus microscópicos. Para obje- 
tos macroscópicos como os seres humanos, a obtenção ou a perda de energia de um único quantum de energia 
passa completamente despercebido. Entretanto, quando lidamos com matéria em nível atômico, o impacto da.~ 
energias quantizadas é muito mais significativo. 

O efeito fotoelétrico e fótons 

Poucos anos após Planck apresentar sua teoria, os cientistas começaram a ver sua aplicabilidade para um gran- 
de número de observações experimentais. Rapidamente se tomou aparente que a teoria de Planck tinha com ela as 
sementes de uma revolução no modo como o mundo tísico era visto. Em 1905, Albert Einstein (1879-1955) usou a 
teoria quântica de Planck para explicar o efeito fotoelétrico, ilustrado na Figura 6.7. Os experimentos tinham mos- 
trado que a luz incidindo em uma superfície metálica limpa leva-a emitir elétrons. Para cada metal existe uma fre- 
quência mínima de luz abaixo da qual nenhum elétron é emitido. Por exemplo, a luz com freqúência de 4,60 * 10 ' 
s~’ ou maior faz com que o césio metálico emita elétrons, mas a luz de freqüêndas mais baixas nào tem efeito. 

Para explicar o e/eito fotoelétrico, Einstein supôs que a energia radiante atingindo a superfície metálica é um 
fluxo de pacotes minúsculos de energia. Cada pacote de energia, chamado fóton. comporta-se como uma partícula 
minúscula. Ampliando a teoria quântica de Planck, Einstein deduziu que cada fóton deveria ter uma energia pro- 
porcional à frequência da luz: E = hr. Portanto, a própria energia radiante é quantizada. 

Energia do fóton = £ = Itv 


[63] 
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Energia radiante 

v ^ 


Câmara 

evacuada 


Figura 6.7 Efeito fotoelétrico. 
Quando fótons de energia 
suficientemente alta colidem com 
uma superfície metálica, elétrons 
são emitidos do metal, como em 
(a). O efeito fotoelétrico é a base 
da fotocélula mostrada em (b). 

Os elétrons emitidos são puxados 
para o terminal positivo. Como 
resultado, a corrente flui no 
circuito. As fotocélulas sào usadas 
em medidores de luz para 
fotografia, bem como em 
numerosos outros dispositivos 
eletrónicos. 
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Quando um fóton atinge o metal, ele pode literalmente desaparecer. Quando isso acontece, sua energia pode 
-er transferida para um elétron no metal. É necessária uma determinada quantidade de energia para que o elétron ven- 
ça as forças atrativas que o prendem ao metal. Se os fótons da radiação têm menos energia do que o limiar de ener- 


ma necessária para liberar os elétrons, o excesso aparece como energia cinética dos elétrons emitidos. 

Para entender melhor o que é um fóton, imagine que você tem uma fonte de luz que produz radiação com um 
único comprimento de onda. Suponha também que você pode ligar e desligar a luz cada vez mais rapidamente de 
modo a fornecer manifestações repentinas e contínuas de energia. A teoria de fótons de Emstein nos diz que even- 
tualmente você atingiria a menor manifestação repentina de energia, dada por £ -hv. A menor manifestação de 
energia consiste em um único fóton de luz. 

COMO FAZER 6.3 

Calcule a energia de um fóton amarelo cujo compnmento de onda é 589 run. 

Solução 

Análise: o objetivo é calcular a energia, £, de um fóton considerando /. = 589 run. 

Planejamento: podemos usar a Equação 6.1 para converter o comprimento de onda cm freqüência: 


O valor da constante de Planck é dado tanto no texto quanto na tabela de constantes físicas no encarte que acompanha 
este livro: 


Essa é a ordem de grandeza de entalpias de reações (Seção 5.4), de forma que a radiação pode romper ligações quími- 
cas, produzindo as chamadas reações foloquímiais. 


gia, os elétrons não adquirem energia suficiente para sair da superfície do metal, mesmo que o feixe de luz seja 
intenso. Se os fótons têm energia suficiente, os elétrons são emitidos. Se os fótons têm mais do que a energia mini- 


v - c/t. 


Podemos, a seguir, usar a Equação 6.3 para calcular a energia: 


E-ltv 


h = 6,63 x 10" V| J s 



£ = (6,63 x 1 (T m J s)(5,09 x 10‘V) = 3,37 x KT 1 '' J 

Comentário: se um fóton de energia radiante fornece 3,37 x 10" J, um mol desses fótons fornecerá: 
(6,02 * 10 11 fótons/ mol) (3,37 x 10r**J /fóton) = 2J03 x KT J/mol 
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PRATIQUE 

(a) Um laser emite luz com freqüéndn de 4,64 * 10“ s . Qual é a energia da radiação desse laser? (b) Se o laser emift 
uma explosão ou pulso de energia contendo 5,0 x 10 1 fótons de radiação, qual é a energia total desse pulso? (c) 5e o la- 
ser emite 13 * 10 “J de energia durante um pulso, quantos fótons são emitidos durante o pulso? 

Rrspostns: (a) 3,11 x 1ÍT 1 |; (b) 0 r 'lò J; (c) 4,2 x IO 1 ' 1 fótons. 


$ 


FILME 

Testes de chama para metais 



Figura 6.8 Niels Bohr (à direita) 
com Albert Einstein. Bohr 
(1885-1962) fez importantes 
contribuições para a teoria 
quântica De 191 1 a 1913 estudou 
na Inglaterra, trabalhando pnmeiro 
com ). J. Thomson, na Universidade 
de Cambridge, e mais tarde com 
Emest Rutherford, na Universidade 
de Manchester, Publicou sua teoria 
quântica do atomo em 1 914 e 
recebeu o Prêmio IMobel de Física 
em 1922. 


A idéia de que a energia da luz depende de sua frequência ajuda-nos a er 
tender os diversos efeitos que os diferentes tipos de radiação eletromagnétic 
causam à matéria. Por exemplo, altas frequências (comprimento de onda cut 
to) dc raios X (Figura 6.4) fazem corn que os fótons desse tipo tenham alia enei 
gia, suficiente para causar danos aos tecidos e até mesmo câncer. Portanh 
normalmente são colocados avisos perto de equipamentos de raios X advertir 
do-nos da radiação de alta energia. 

Apesar de a teoria de luz de Einstein explicar o efeito fotoelétrico e muita- 
outras observações, ela apresentou uma situação embaraçosa. A luz é um 
onda ou ela compõe-se de partículas? O fato é que ela possui propriedades d 
ambos. Comporta-se macroscopicamente como uma onda, mas consiste er 
um conjunto de fótons. Quando examinamos o fenômeno em nível atômia 
observamos suas propriedades de partículas. E como se passássemos da de- 
crição de uma praia inteira para começar a examinar os grãos de areia de- 
quais a praia é constituída. 

6.3 Espectros de linhas e o modelo de Bohr 

Os trabalhos de Planck e Einstein abriram caminho para a compreensão d. 
como os elétrons são distribuídos nos átomos. Em 1913 o físico dinamarqut- 
Niels Bohr (Figura 6.8) propôs uma explicação teórica dos espectTos de linha- 
outro fenômeno que intrigava os cientistas no século XIX. Vamos a prinnpi. 
examinar esse fenômeno e, em seguida, estudar como Bohr usou as idéias d 
Planck e Einstein. 



Figura 6.9 Um feixe de laser 
refletido a partir da superfície de 
um disco de CD. Aparelhos de CD 
e similares usam um pequeno feixe 
de laser para ler a informação no 
disco. 


Espectros de linhas 

Uma fonte especifica de energia radiante pode emitir um comprimento d> 
onda único, como na luz de um laser (Figura 6.9). A radiação composta por un 
único comprimento de onda é chamada monocromática. Entretanto, a maion. 
das radiações comuns, incluindo lâmpadas incandescentes e estrelas, produ. 
radiação contendo muitos comprimentos de onda diferentes. Quando a radu 
ção dc fontes como essas é separada cm seus diferentes comprimentos de ond 
componentes, um espectro é produzido. A Figura 6.10 mostra como um pris- 
ma dispersa a luz de uma lâmpada incandescente. O espectro produzido con- 
titui-se de uma faixa continua de cores: o violeta tunde-se ao azul; u azul, a 
verde, e assim por diante, sem nenhum ponto branco. Esse arco-íris, contend 
luz de todos os comprimentos de onda, é chamado espectro continuo 
O exemplo mais comum de um espectro contínuo é o arco-íris produzido pei 
dispersão da luz do sol através dos pingos de chuva ou neblina. 

Nem Iodas as fontes de radiação produzem urn espectro contínuo. Quar 
do diferentes gases são colocados sob pressão em um tubo e uma alta volta- 
gem é aplicada, os gases emitem diferentes cores de luz (Figura 6.11). A lu 
emitida pelo gás neônio é a familiar incandescência vermelhado-alaranjada de muitos letreiros luminosos, er 
quanto o vapor de sódio emite a luz característica de algumas luzes de rua modernas. Quando a luz vinda de tab 
tubos passa através de um prisma, apenas linhas de poucos comprimentos de onda estão presentes nos espectros 
resultantes, como mostrado na Figura 6.12. As linhas coloridas são separadas por regiões pretas, que correspon- 
dem a comprimentos de onda ausentes na luz. Um espectro contendo apenas radiações de comprimentos de onda 
específicos é chamado espectro de linhas. 
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Figura 6. 1 0 Um espectro visível 
continuo é produzido quando um 
feixe estreito de luz branca atravessa 
um prisma. A Iu 2 branca poderia ser a 
luz do sol ou a luz de uma lâmpada 
incandescente. 




Figura 6.1 1 Gases diferentes emitem 
luz de cores características diferentes a 
partir da excitação com uma descarga 
elétrica: (a) hidrogénio; (b) neónio. 


Quando os cientistas detectaram pela primeira vez o espectro de linhas do hidrogênio na metade do século XIX, 
aram fascinados pela sua simplicidade. Em 1885 um professor suíço chamado Johann Balmer observou que os 
'mprimentos de onda das quatro linhas do hidrogênio mostrado na Figura 6.12 encaixa de maneira intrigante em 
ma fórmula simples. Descobriu-se que linhas adicionais ocorriam nas regiões do ultravioleta e do infravermelho. 


Figura 6.12 O espectro de linhas de 
(a) Nal; (b) H. 

400 450 500 550 600 650 700 nm 

(a) 



400 450 300 550 600 650 700 nm 

(b) 
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Rapidamente a equação de Balmer foi estendida para uma equação mais geral, chamada equação de Rydberg, qu> 
permitiu calcular os comprimentos de onda de todas as linhas espectrais do hidrogênio: 





(ê.-í 


Nessa fórmula, k é o comprimento de onda de uma linha espectral, R u é a constante de Rudbirg ( 1 ,096776 x 10 7 m 
e h | e n, são números inteiros e positi\’os, sendo iu é maior que Como a extraordinária simplicidade dessa equa- 

ção poderia ser explicada? Passaram-se mais 30 anos para que essa pergunta fosse respondida, como veremos ru 
próxima seção. 

O modelo de Bohr 

Depois que Rutherford descobriu a natureza nuclear do átomo (Seção 2.2), os dentistas pensavam no átom 
como um 'sistema solar microscópico' no qual os elétrons descreviam uma órbita ao redor do núcleo. Para explica: 
o espectro de linhas do hidrogênio, Bohr começou supondu que os elétrons moviam-se em órbitas dreulares ao re- 
dor do núdeo. Entretanto, de acordo com a física clássica, uma partícula carregada (como um elétron) que se move 
em uma trajetória circular perderia energia continuamente pela emissão de radiação eletromagnética. À medida 
que o elétron perde energia, ele deve mover-se em forma de espiral em direção ao núcleo. Bohr abordou esse pro- 
blema quase da mesma forma que Planck tinha abordado o problema da natureza da radiação emitida por objetos 
quentes: Assumindo que as leis predominantes da física eram inadequadas para descrever todos os aspectos dor- 
átomos. Além disso, ele adotou a idéia de Planck de que as energias eram quantizadas. 

Boltr baseou seu modelo em três postulados: 

1. Somente orbitas de certos raios, correspondendo a certas energias definidas, são permitidas para os elé- 
trons em um átomo. 

2. Um elétron em certa órbita permitida tem certa energia especifica e está em um estado de energia 'permiti- 
do'. Um elétron em estado de energia permitido não irradiará energia e, portanto, não se moverá em forma 
de espiral em direção ao núcleo. 

3. A energia só é emitida ou absorvida por um elétron quando ele muda 
de um estado de energia permitido para outro. Essa energia é emitida 
ou absorvida como fóton, E = hv. 

Os estados de energia do átomo de hidrogénio 

Começando com seus três postulados e usando as equações clássicas de 
movimento e para interação entre cargas elétricas, Bohr calculou as energias 
correspondentes a cada órbita permitida. Essas energias encaixavam-se na se- 
guinte fórmula: 

E - (-2,18 * 1(T , *J)| -i- j 16.51 

O número inteiro n, que pode assumir valores de 1 a infinito, é chamado 
número quântico. Cada órbita corresponde a um valor diferente de n e o raio da 
órbita aumenta à medida que n aumenta. Dessa forma, a primeira órbita per- 
mitida (a órbita mais próxima ao núcleo) tem n = 1 , a próxima órbita permitida 
(a segunda mais próxima do núcleo) tem ;r = 2, c assim por diante. 

As energias do elétron de um átomo de hidrogênio dadas pela Equação 6.5 
são negativas para todos os valores de ». Quanto mais baixa (mais negativa) 
for a energia, mais estável será o átomo. A energia é mais baixa (mais negativa) para 
n - L. A medida que n aumenta, a energia tnma-se sucessivamente menos ne- 
gativa e aumenta. Podemos comparar essa situação a uma escada na qual ns 
degraus são numerados da base para dn»a. Quanto mais alto uma pessoa subir 
(maior o valor de «), maior a energia. O estado de energia mais baixa (n - 1, 
analogamente ao degrau da base) é chamado estado fundamental do átomo. 
Quando o elétron está em uma órbita de energia mais alta (menos negativa) — 
n = 2 ou mais alta — diz-se que o átomo está em estado excitado. A Figura 6.13 
mostra a energia do elétron em um átomo de hidrogênio para vários valores 
de n. 
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Figura 6.13 Níveis de energia no 
átomo de hidrogênio a partir do 
modelo de Bohr. As setas 
referem-se ás transições do elétron 
de um estado de energia permitido 
para outro. Os estados mostrados 
são aqueles para os quais n = 1 a 
rt = 6, e o estado para n = *•, para 
o qual a energia, £, é igual a zero. 
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O que acontece ao raio da órbita e à energia na medida em que « se toma üifinitamente grande? O raio aumenta 
>m tt~. Prontamente atingimos um ponto no qual o elétron está completamente separado de seu núcleo. Quando n 
-x, a energia é zero. 


£ = (-2,18 x IO*'” J) 



= 0 


Portanto, o estado no qual o elétron é removido do núcleo é o estado de referência, ou energia zero, do átomo 
de hidrogênio. Esse estado de energia zero é mais alto em energia que os estados com energias negativas. 

No seu terceiro postulado, Bohr supôs que o elétron poderia 'pular' de um estado de energia permitido para 
nitro, absorvendo ou emitindo fótons cuja energia radiante corresponda exatamente à diferença entre os dois esta- 
dos. Um elétron deve absorver energia para que ele mude para um estado de mais alta energia (um estado com um 
valor mais alto de n). Dc maneira contrária, a energia radiante é emitida quando o elétron pula para um estado de 
energia mais baixa (um estado com menor valor de »). Assim, se o elétron pula de um estado inicial, com energia £, 
para um estado final, com energia £„ a variação de energia é dada pela seguinte relação: 

AE = E t -E^E^/iü [6.6] 


Portanto, o modelo de Bohr para o átomo de hidrogênio afirma que apenas freqüências especificas de luz que 
satisfazem a Equação 6.6 podem ser absorvidas ou emitidas pelo átomo. 

Substituindo a expressão de energia da Equação 6.5 na Equação 6.6 e recalculando v = c/k, temos: 


AE = hv = — = (-2,18 x 10' 1 * J) 4-- -V 


[6.7] 


Nessa equação, n, e n, são os números quânticos principais dos estados inicial e final do átomo, respectivamente. 
Serifé menor que n ^ o elétron move-se para mais perto do núcleo e AE é um número negativo, indicando que o áto- 
mo libera energia. Por exemplo, se o elétron move-se de n. = 3 para n,= 1, temos: 

AE = (-2,18 x IO'** (p- “^7 j = < -2 ' 18 * ltr "' D ( Ij ] » -1 >94 x 10' 1 * J 


Sabendo a energia para o fúton emitido, podemos calcular sua freqüència ou seu comprimento de onda. Para o 
comprimento de onda, temos: 


c _ hc 
v A £ 


(6,63 x 10 J 5)(3,00 x 10 H m/s) 
1,94x10-“ J 


= 1,03 x 1(T m 


Não incluímos o sinal negativo da energia nesse cálculo porque o comprimento de onda e a freqüència são 
sempre fornecidos como grandezas positivas. O sentido do fluxo de energia é indicado quando se Hi r. que o fóton 
de comprimento de onda 1,03 x 10" m foi einitido. 

Se resolvermos a Equação 6.7 para l/ke excluirmos o sinal negativo, teremos que essa equação derivada da 
teoria de Bohr corresponde à equação de Rydberg, Equação 6.4, obtida com dados experimentais: 


2,18 x 10 '* J 

/ 

1 

1 

hc 

W' 



De fato, a combinação das constantes, (2,18 x IO 1 ' J)//ic é igual ã constante de Rydberg, R u , para três algaris- 
mos significativos, 1,10 x 10 m ‘ . Portanto, a existência de linhas espectrais pode ser atribuída aos pulos quantiza- 
dos de elétrons entre os níveis de energia. 
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COMO FAZER 6.4 

Usando a Figura 6.13, determine qual das seguintes transições eletrônicas produz a linha espectral de comprimento 
de onda mais longo: n - 2 para h = 1, n = 3 para n - 2 ou n = 4 para rt = 3. 

Solução O comprimento de onda aumenta à medida que a freqüência diminui (>. = c/p). Naturalmente v 
cumprimento de onda mais longo estará associado à menor treqüéncia. De acordo com a equação de Planck, E = ltr,o 
freqüência mais baixa está associada a energia mais baixa. Na Figura 6.13, a linha mais curta representa a menor 
variação de energia. Portanto, a transição »» = 4 para >i = 3 produz a Unha de comprimento de onda mais longn 
(freqüência mais baixa). 

PRATIQUE 

Indique se cada uma das seguintes transições eletrônicas emite energia ou necessita de absorção de energia: (a) n ~ ' 
para ir = 1; (b) ri = 2 para n = 4. 

Respostas: (a) emite energia: (b) necessita de absorção de energia 


Limitações do modelo de Bohr 

Enquanto o modelo de Bohr oferece uma explicação para o espectro de linhas do átomo de hidrogénio, ele nà> 
pode explicar o espectro de outros átomos, a não ser de uma maneira muito incipiente. Alem disso, existe um pro- 
blema em descrever um elétron mernmente como uma partícula circulando ao redor do núcleo, Como vimos na Se- 
ção 6.4, o elétron exibe propriedades de ondas, fato que nosso modelo de estrutura eletrônica deve contemplar 
O modelo de Bohr é apenas um importante passo em direção ao desenvolvimento de um modelo mais abrangen- 
te. O mais importante sobre a teoria de Bohr é que ela apresenta duas idéias principais que também são incorpora- 
das por nosso modelo atual: (1) os elétrons existem apenas em níveis de energia distintos, que são descritos pelos 
números quânticos. (2) A energia está envolvida na movimentação dc um elétron de um nível para outro. Além 
disso, parte do vocabulário associado com o novo modelo remonta ao modelo de Bohr. Por exemplo, ainda usa- 
mos a idéia de estados fundamentais e excitados para descrever as estruturas eletrônicas dos átomos. 

6.4 Comportamento ondulatório da matéria 

Nos anos posteriores ao desenvolvimento do modelo dc Bohr para o átomo de hidrogênio, a natureza dual da 
energia radiante tomou-se um conceito familiar. Dependendo das circunstâncias experimentais, a radiação parece 
ler um caráter ondulatório ou de particula (fóton). Louis De Broglie (1892-1987). quando trabalhava em sua tese de 
doutoramento em física na Sorhonne, em Paris, corajosamente ampliou essa idéia. Se a energia radiante pudesse se 
comportar, sob condições apropriadas, como um feixe de partículas, a matéria, sob condições apropriadas, poderia 
possivelmente mostrar propriedades de uma onda? Suponha que o elétron girando em órbitas ao redor de um áto- 
mo de hidrogênio fosse visto como uma onda, com um comprimento de onda característico. De Broglie sugeriu 
que o elétron, cm seu movimento ao redor do núcleo, tinha associado a ele um comprimento de onda particular. 
Ele propôs que o comprimento de onda característico do elétron ou qualquer outra partícula depende de sua mas- 
sa, m, e de sua velocidade, r. 


K = — [ 6 . 8 ] 

ntv 

{héa constante de Planck.) A grandeza rnr para qualquer objeto é chamada seu momento. De Broglie usou o termo 
mulas de matéria para descrever as características ondulatórias das partículas materiais. 

Como a hipótese de De Broglie é aplicável a toda matéria, qualquer objeto dc massa m e velocidade V daria ori- 
gem a uma onda de matéria característica. Entretanto, a Equação 6.8 indica que o comprimento de onda associado 
a um objeto de tamanho comum, como uma bola de golfe, é tão minúsculo que estará fora da faixa de qualquer 
observação possível. Esse não é o caso dc um elétron porque sua massa é muito pequena, como veremos em 
"Como lazer 6.5”. 
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COMO FAZER 6.5 

Qual é o comprimento de onda de um elétron com velocidade de 5,97 x 1 0" m /s? ( A massa do elétron é 9, 1 1 . IO " g.) 
Solução 

Análise: dadas a massa, m, e a velocidade, r, do elétron, devemos calcular seu comprimento de onda de De Broglfe, k. 

Planejamento: o comprimento de onda de uma partícula em movimento é dado pela Equação o.S; o }. é calculado sim- 
plesmente pela substituição das grandezas conhecidas, h, tfi e r. Entretanto, ao fazer isso devemos prestar atenção nas 
unidades. 

Resolução: usando o valor da constante de Planck, h - 6,63 x 10 " ) s e lembrando que I I - 1 kg m'7s\ temos. 

Ji_ 

mv 

_ (6^3x10 ^) s) 1kgm : /> : ji 10y 

(9,11 x 10 -•'g)(5,07 x 10" m/s) 1 J ! 1 kg 

- 1,22x10'" m = 0,122 nm 

Comentário: comparando esses valores com os comprimentos de onda de radiações eletromagnéticas mostrados na 
Figura 6.4, observamos que o comprimento de onda desse elétron é aproximadamente o mesmo do comprimento de 
onda dos raios X. 

PRATIQUE 

Calcule a velocidade de um nêutron cujo comprimento de onda de De Broglie é 500 ptn. A massa de um nêutron é 
dada na tabela que cnnsta no encarte deste livro. 

Resposta: 7,92 * 10 2 m/s 


Poucos anos após De Broglie publicar sua teoria, as propriedades ondulatórias do elétron foram demonstradas 
perimentfllmente. Os elétrons eram difratados pelos cristais, do mesmo modo que os raios X sofriam d i fração. 
Assim, um fluxo de elétrons em mov imento exibe os mesmos tipos de comportamento ondulatório que a radiação 
letromagnétka. 

A técnica de difração de elétrons tem se desenvolvido enormemente. No m icroscópio eletrônico as caractcrísti- 
is ondulatórias do elétron são usadas para obter fotos de objetos minúsculos. Esse microscópio é uma importante 
rramenta para estudar os fenômenos superficiais com ampliações muito grandes. A Figura 6.14 é uma fotografia 
-j uma imagem de microscópio eletrónico, demonstrando que partículas minúsculas de matéria podem se com- 
portar como ondas. 

O princípio da incerteza 

A descoberta das propriedades ondulatórias da matéria levantou algumas 
.viestões novas e interessantes sobre a física clássica. Considere, por exemplo, 

: ma bola descendo uma rampa. Usando a física clássica, podemos calcular sua 
. osição, direção de movimento e velocidade a qualquer momento, com gran- 
:e exatidão. Podemos fazer o mesmo para um elétron que exibe propriedades 
adulatórias? Uma onda estende-se no espaço e sua localização não é definida 
úe maneira precisa. Dessa forma, podemos antecipar que é impossível determi- 
nar exatamente onde um elétron está localizado em um tempo determinado. 

0 físico alemão Wemer Heisenberg (Figura 6.15) concluiu que a natureza 
uai da matéria coloca uma limitação fundamental em como podemos deter- 

ninar precisamente a posição e o momento de qualquer objeto. A limitação 
•irna-se importante apenas quando trabalhamos com matéria em nível suba- 
'mico (isto é, com massas tão pequenas quanto a de um elétron). O principio 
ie Heisenberg é chamado de principio da incerteza. Quando aplicado aos elé- 
trons em um átorno, esse princípio afirma que c inerentemente impossível 
mtra nós saber de maneira simultânea tanto o exato momenlo do elétron quan- 
to sua posição especifica no espaço. 

1 leisenberg relacionou matematicamente a incerteza da posição (Ay) e o 
momento exatos (A mv) para uma quantidade envolvendo a constante de 
Planck: 



Figura 6.14 Imagem de 
microscopia eletrônica, em cores 
realçadas, de vírus da 
imunodeficiência humana (HIV) 
com ampliação de 240 mil. 

Em um microscópio eletrônico, 
o comportamento ondulatório de 
um feixe de elétrons é utilizado do 
mesmo modo que um microscópio 
convencional usa o 
comportamento ondulatório de 
um feixe de luz. 
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Um cálculo rápido ilustra as implicações dramáticas do princípio da ince: 
teza. O eletron tem massa de 4,1 1 x 10 ' kg e move-se a uma velocidade méá - 
de aproximadamente 5 * 1 0 r m/sem um átomo de hidrogénio. Vamos sujxas 
que conhecemos a velocidade para uma incerteza de 1% (isto é, uma inccrfi 
za de (0,01 )(5 x 10" m/s) = 5x10* m/s) e que essa é a única fonte importam 
de incerteza no momento para que Ainv = mAz>. Podemos usar a Equação c - 
para calcular a incerteza na posição do elétron: 


Ax > 


(6,63 « 10*'“ Js) 


Figura 6. 1 5 Wemer Heísenberg 
(1901-1976). Durante seu estágio 
de pós-doutorado com Niels Bohr, 
Heisenberg formulou seu famoso 
princípio da incerteza. Aos 25 anos 
de Idade, tornou-se o chefe da 
cadeira de física teórica na 
Universidade de Leípzig. Aos 32 
anos, foi um dos mais jovens 
cientistas a receber o Prêmio 
Nobel. 


Ánw&v 4rr(9,11 x 10 '' kg)(5x 10 4 m/s) 


=1 x [0 " m 


Uma vez que o diâmetro de um átomo de hidrogénio é apenas 2 x 10 " ir 


a incerteza é muito maior do que o tamanho do átomo. Portanto, essenda.- 
mente, não temos idéia de onde o elétron está localizado no átomo. Por outn 
lado, se fôssemos repetir os cálculos com um objeto de massa ordinária, como 
uma bola de tênis, a incerteza seria tão pequena que isso não teria importância 
Nesse caso, m é grande, e Ar está fora do domínio da medida, portanto sen' 
consequência prática. 

A hipótese de De Broglie e o princípio da incerteza de Heisenberg estabele- 
ceram a base para uma nova teoria de estrutura atômica e mais largamente 
aplicável. Nessa nova abordagem, qualquer tentativa de definir precisa mente a localização e o momento instantâ- 
neos do elétron é abandonada. A natureza ondulatória do elétron é reconhecida, e seu comportamento c descrito 
em termos apropriados para ondas. O resultado é um modelo que descreve precisamente a energia do elétron en- 
quanto define sua localização em termos de probabilidades. 


Medição e o principio da incerteza 


Uma olhar mais de perto 

bempre que qualquer medida é feita, existe alguma 
incerteza. A experiência com objetos de dimensões co- 
muns, como bolas ou trens, ou equipamentos de laborató- 
rio, indica que a incerteza de uma medição pode ser 
diminuída com o uso de instrumentos mais precisos. De 
tato. podemos esperar que a incerteza na medida possa tor- 
nar-se mdefinidamente pequena. No entanto, o principio 
da incerteza afirma que há um limite real para a precisão 
das medições. Esse limite não é uma restrição á precisão 
com que os instrumentos podem ser teitos; mais propria- 
mente, e inerente a natureza, Esse limite não tem conse- 
quências práticas quando lidamos com objetos de tamanho 
usual, mas suas Implicações são enormes quando lidamos 
com partículas subatômicas, como os elétrons. 

Para medir um objeto, devemos perturbá-lo. ao menos 
um pouco, com nosso aparelho de medição. Imagine o uso 
de uma lanterna para localizar uma grande bola de borracha 
em um quarto escuro. Vocè vé a bola quando a luz da lanter- 
na pula da bola e bate em seus olhos Quando um feixe de tõ- 
tons colide cum um objeto desse tamanho, ele não altern sua 
posição ou momento em nenhuma extensão prática. Imagi- 
ne, no entanto, que vocè queira localizar um elétron de forma 
similar, iazendo a luz pular dele para um detector qualquer. 
Os objetos podem ser localizados a uma precisão que não e 
maior que o comprimento de onda da radiação usada. 


Assim, se desejamos uma medida preasa da posição de um 
elétron, devemos usar um comprimento de onda curto. I.sso 
significa que fótons de alta energia devem ser empregados. 
Quanto mais energia 06 tótuns têm, maior o momento que 
eles concedem ao elétron quando eles colidem, o que altera o 
movimento do elétron de forma imprevisível. A tentativa 
para se medir corretamente n posição do elétron introduz in- 
certezas consideráveis em seu momento; o ato de medir a po- 
sição do elétron em um instante toma nosso conhecimento 
sobre sua futura posição impreciso. 

Suponha, dessa forma, que utilizemos fótons de compri- 
mento de onda longo. Uma vez que esses fótons tém energia 
mais baixa, a cinética do elétron não é tão primorosa mente 
alterada durante a medição, mas sua posição será correspon- 
dentemente conhecida com menor precisão. Essa é a essência 
do principio da incerteza: /ui uma incei teza em s aber se u posição 
ou o momento do elétron que não pode ser reduzido além de um cer- 
to nível mínimo. Quanto mais corretomente um é conhecido, 
menos precisamente o outro o é. Apesar de não podermos 
nunca saber a posição e o momento exatas de um elétron, po- 
demos falar sobre a probabilidade de ele estar em determina- 
dos lugares no espaço. Na Seção 65. introduzimos um 
modelo do átomo que fornece a probabilidade de encontrar- 
mos elétrons de energias especificas em certas posições em 
átomos. 
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5.5 Mecânica quântica e os orbitais atômicos 


Em 1926 o físico Austríaco Ervvin Schrodingcr (1887—1*^61 ) propôs uma equação, conhecida atualmente como 

- aação de onda de Schrddingcr, que incorpora tanto n comportamento ondulatório como o de partícula do elé- 
n Seu trabalho abriu uma nova maneira de lidar com partículas subatômicas conhecida como mecânica quântica 

_« mecânica ondulatória. A aplicação da equação de Schrôdlnger requer cálculos avançados, e não nos preocupare- 

- 'ã com os detalhes de sua abordagem. Entretanto, consideraremos qualitativa mente os resultados que esse cien- 

- - ta obteve, porque eles nos fornecem uma maneira nova e poderosa de ver a estrutura eletrônica. Vamos começar 
5» minando a estrutura eletrônica do átomo mais simples, o hidrogênio. 

A resolução da equação de Schródinger leva a uma série de funções matemáticas chamadas funções de onda 

- »e descrevem a questão ondula tòria do elétron Essas funções são geral mente representadas pelo símbolo tfi (a le- 

grega minúscula psi). Apesar de a função de onda em si não ter um significado fisico direto, o quadrado da fun 
j do onda, yr, fornece informações importantes sobre a localização de um elétron quando ele está em estado de 
r urgia permitido. 

Tara o átomo de hidrogénio, as energias permitidas são as mesmas previstas pelo modelo de Bohr. Contudo, o 
de Bohr supõe que o elétron está em órbita circular com alguns raios específicos ao redor do núcleo. No mo 
- - 1 mecânica quântica, a localização do eletron não pode ser descrito de maneira tão simples. De acordo com o 
«■r.rio da incerteza, quando determinamos o momento do eletron com grande precisão, d conhecimento sirnul 
— i < 1 e sua localização é muito incerto. Não podemos especificar a localização exata de um elétron individual ao 
do núcleo. Mais propriamente, devemos nos contentar com uma espécie de conhecimento estatístico. No 
da mecânica quântica, por essa razão faiamos da probabtliAaJc de o elétron ser encontrado em certa região 
■4BTV3ÇO ern determinado instante. Resulta que o quadrado da função de onda. < em um ponto determinado do 
representa a probabilidade de o elétron ser encontrado nessa posição. Por essa razão, V c chamado densi- 
dade de probabilidade 

Uma maneira de representar a probabilidade de encontrar o elétron em várias regiões de um álomo e mostrada 
na Figura 6,16. Nessa figura a densidade de pontos representa a probabilidade de encontrar o elétron. As regiões 
com densidade alta de pontos correspondem a valores relativamente altos para if r . A densidade eletrônica é ou- 
tra maneira de expressar a probabilidade: as regiões onde existe alta probabilidade de encontrar o elétron são re- 
giões de alta densidade eletrônica. Na Seção 6.6 falaremos mais sobre os modos de representar a densidade 
eletrônica. 


Orbitais e números quânticos 

A solução da equação de Schródinger para o átomo de hidrogênio produz um conjunto de funções de onda e 
energias correspondentes. Essas funções de onda são chamadas orbitais. Cada orbital descreve uma distribuição 
especifica de densidade eletrônica no espaço, como determinado pela probabilidade de densidade. Cada orbital, 
consequentemente, lem energia e forma características. Por exemplo, o orbital 
io mais baixa energia no átomo de hidrogénio tem energia de -2,18 x 1CT f eo 
ormato ilustrado na Figura 6.16. Observe que um orbital (modelo da mecânica 
quântica) não é o mesmo que órbita (modelo de Bohr). O modelo da mecânica 
quântica não se refere a órbitas porque o movimento do elétron em um átomo 
não pode ser medido ou localizado com precisão (princípio da incerteza de 
Heisenberg). 

O modelo de Bohr introduziu um único número quântico, n, para descre- 
ver certa órbita. O modelo da mecânica quântica usa três números quânticos, 
ri, I e m„ para descrever um orbital. Consideremos quais informações podemos 
obter a partir de cada um desses e como eles estão relacionados entre si. 

1. O número quântico principal , n, pode ter valores positivos e inteiros de 
1 , 2, 3, e assim por diante. Â medida que n aumenta, o orbital toma-se 
maior, e o elétron passa mais tempo mais distante do núcleo, Um au- 
mento em n significa também que o elétron lem energia alta e, por isso, 
está menos fortemente preso ao núcleo Para o átomo de hidrogénio, 

£„ = -(2,18 x IO' 1 * J)(l/rf), como também previsto pelo modelo de Bohr. 

2. O segundo número quântico — o número quântico azimutal, 1 — pode ter valores inteiros de 0 a n — 1 para 
cada valor de n. Esse número quântico define o formato do orbital. (Consideraremos esses formatos na 



Figura 6.16 Distribuição da 
densidade eletrónica no estado 
fundamental do átomo de 
hidrogênio. 
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Seção 6.6.) O valor de / para determinado orbital é normalmente assinalado pelas letras s,p,def', c 
pondendo aos valores de / de 0, 1 , 2 e 3, respectivamente, como resumido aqui*. 


Valor de 1 

0 

i 

2 

3 

Letra usada 

6 

p 

,1 

f 


3. número quântico magnética, pode ter valores inteiros entre I e - 1 , inclusive 2 ero. Esse número quântico descro 
a orientação do orbital no espaço, como abordaremos na Seção 6.6. 

O conjunto de orbitais com o mesmo valor de n é chamado nível eletrônico. Por exemplo, todos os orbitais qu 
têm M = 3 chamados terceiro nível. Além disso, o conjunto de orbitais que têm os mesmos valores dene/é chamai 
subnível. Cada subnível é designado por um número (o valor de n) e uma letra (s, p, d ou/, correspondendo ao va 
lor de /). Por exemplo, os orbitais que têm n = 3 e / - 2 são chamados orbitais 3d e estão no subnível 3d. 


TABELA 6.2 Relaçao entre os valores rio n, 1 e m, até ri = 4 

n 

Valores Designação do Valores possíveis 

possíveis de 1 subnível de m, 

Número de orbitais 
no subnível 

Número total de 
orbitais no nível 

1 

0 

ls 

0 

1 

1 

2 

0 

2 s 

0 

1 



1 

2 P 

l.ü.-l 

3 

4 

3 

0 

3 s 

0 

1 



1 

3 P 

1 , 0,-1 

3 



2 

3 d 

2 , 1 , 0 , - 1,-2 

5 

9 

4 

0 

4e 

0 

1 



1 

4p 

1 . 0.-1 

3 



2 

4 d 

2 . 1 , 0 ,- 1 , -2 

5 



3 

¥ 

3 , 2 . 1 , 0 , - 1 .- 2 , -3 

7 

16 


A Tabela 6.2 resume os possíveis valores dos números quânticos 1 e m, para os valores de n até n = 4. As restri 
ções aos possíveis valores dos números quânticos dão origem às seguintes observações mais importantes: 

1. O nível com o número quântico principal n consistirá em exatamente » subnfveis. Cada subnível corres- 
ponde a um valor permitido diferente de / de 1 a n - 1 . Portanto, o primeiro nível (n - 1) consiste em a pena- 
um subnível, o ls (/ = 0); o segundo nível (n - 2) consiste em dois subníveis, o 2s (/ = 0) e o 2p (l = 1); o terceiro 
nível consiste em três subníveis, 3s, 3 p e 3 d,e assim por diante 

2. Cada subnível consiste em um número específico de orbitais. Cada or- 
bital corresponde a diferentes valores permitidos de rti,. Para determi- 
nado valor de /, existem 21 + 1 valores permitidos de m„ variando de - / 
a +/. Portanto, cada subnível s (/- 0) consiste de um orbital; cada subní- 
vel p (/ - 1) consiste em três orbitais; cada subnível d (/ = 2) consiste em 
cinco orbitais, e assim por diante. 

3. O número total de orbitais em um subnível é n 1 2 , onde n é o número quântico principal do nível. O número 
de orbitais resultantes para os subníveis — 1 , 4, 9, 16 — está relacionado com um padrão observado na ta- 
bela periódica: vemos que o número de elementos em uma de suas linhas — 2, 8, 18 e 32 — é igual a duas 
vezes esses números. Discutiremos essa relação mais tarde na Seção 6.9. 

A Figura 6.17 mostra as energias relativas dos orbitais do átomo de hidrogênio até n = 3. Cada quadrícula re- 
presenta um orbital; os orbitais de mesmo subnível, como os do 2 p, estão agrupados juntos. Quando o elétron está 
cm um orbital de energia mais baixa (o orbital ls), diz-se que o átomo de hidrogénio está no seu estado fundamental. 
Quando o elétron está em qualquer outro orbital, o átomo está em estado excitado. A temperaturas ordinárias prati- 




ATIVIDADE 

Números quânticos 


1 As letras s, p.de /vêm das palavras 'sharp' (estreita), principal, di/usa e fundamental, que foram usadas para descrever certas 
características do espectro antes do desenvolvimento da mecânica quântica. 

’ Uma vez que I varia de 0 a /» - 1 e ri vana de 1 a infinito, / pode assumir valores superiores a 3. Nesse caso continuaremos usando 
letras para representar os subnfveis, ou seja / = 4 (y), 3 (h) e assim por diante, cm ordem alfabética (N. do T.). 
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Figura 6.17 Níveis de energia 
dos orbitais para o átomo de 
hidrogênio. Cada quadricula 
representa um orbital. Observe 
que todos os orbitais com o 
mesmo valor para o número 
quântico principal, n, têm a 
mesma energia. Isso se aplica 
apenas a sistemas de um elétron. 


imente todos os átomos de hidrogênio estão em seus estados fundamentais. O elétron pode ser excitado para um 
rbital de mais alta energia pela absorção de um fóton de energia apropriada. 

COMO FAZER 6.6 

(a) Sem consultar a Tabela 6.2, determine o número de subníveis no quarto nível, isto é, para n = 4. (b) Dê nome para 
cada um desses subníveis. (c) Quantos orbitais existem em cada um desses subníveis? 

Solução (a) Existem 4 subníveis no quarto nível, correspondendo a quatro valores de / (0, 1, 2 e 3), 

(b) Esses subníveis são chamados 4s, 4 p. 4d e 4f. O número dado na designação de um subnível é o número quântico 
principal, n; a letra seguinte designa o valor do número quântico azimutal, /. 

(c) Existe um orbital 4s (quando / = 0, há apenas um valor possível para »/,: 0). Existem três orbitais 4p (quando / = 1 há 

três valores possíveis para 1, 0 e -1). Existem cinco orbitais 4tl (quando l = 2, há quatro valores possíveis para m,: 2, 1, 0, 

-1, -2). Existem sete orbitais 4/ (quando / = 3, há sete valores possíveis para m ( : 3, 2, 1, 0, -1,-2, -3). 

PRATIQUE 

(a) Qual é a designação para o subnível n = 5el = l?(b) Quantos orbitais existem nesse subnível? (c) Indique os valores 
de m, para cada um desses orbitais. 

Respostas: (a) 5 p; (b) 3; (c) 1, 0, -1. 


Ó.6 Representações de orbitais 

N : a discussão sobre orbitais enfatizamos até agora suas energias. No entanto a função de onda também fornece 
jiformações sobre a localização do elétron no espaço quando ele está em estado específico de energia permitido. 
Vamos examinar as maneiras pelas quais podemos visualizar os orbitais. 

Orbitais s 

O orbital de mais baixa energia, o ls, é esférico, como mostrado na Figura 6.16. As figuras desse tipo, mostran- 
do a densidade eletrônica, é um dos vários modos usados para auxílio na visualização dos orbitais. Essa figura in- 
dica que a probabilidade de encontrar o elétron diminui à medida que nos afastamos do núcleo em qualquer 
direção especifica. Quando a função de probabilidade, para o orbital ls é colocada em um gráfico como função 
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Figura 6.18 Distribuição de 
densidade eletrônica nos orbitais 1 s, 
2s e 3s. A parle inferior da figura 
mostra como a densidade eletrônica, 
representada por y 3 , varia como 
função da distância rao núcleo. Nos 
orbitais 2s e 3s a função de densidade 
eletrónica cai para /oro a certas 
distâncias do núcleo. As superfícies ao 
redor do núcleo nas quais y z é /ero 
são chamadas nós. 



ANIMAÇÃO 

Distribuição eletrônica radial 


ls 

« = !,/ = () 


<i'u 


A altura do gráfico 
indica a densidade 
de pontos á medida 
que ocorre afastamento 
da origem 


r 

(a) 


2 5 

n - 2,1 ’ 0 


3s 

n = 3.; = o 




(c) 


da distância a partir do núcleo, r, ela aproxima-se de zero rapidamente, com 
mostrado na Figura 6.18 (a). Esse efeito indica que o elétfon, puxado em dire- 
ção ao núcleo por forças eletrostáticas, é impnivável de ser encontrado long 
do núcleo. 

Se considerarmos analogamente os orbitais e 3s do hidrogênio, desci - 
briremos que eles sào também esfericamente simétricos. Na realidade, todos n- 
orbitais s são esfericamente simétricos. A maneira pela qual a função de proba - 
bllidade, y : , varia com r para os orbitais 2s e 3s é mostrada na Figura 6.18 (b) • 
(c). Observe que para o orbital 2s, ''ai para zero e depois aumenta de nov 
em valor antes de finalmente se aproximar de zero a um maior valor de r 
As regiões intermediárias onde i/ ,: é zero são chamadas nós. O número de ne- 
aumenta com a elevação do valor do número quântico principal, ir. O orbital 3- 
possui dois nós, como ilustrado na Figura 6.18 (c). Observe também que à me- 
dida que n aumenta, é cada vez mais provável que o elétron seja encontrad' 
distante do núcleo Isto é, o tamanho do orbital aumenta com o aumento de n. 

Um método muito utilizado para representar orbitais é mostrar uma su- 
perfície limite que inclui alguma porção substancial, digamos 90%, da densi- 
dade eletrónica total para o orbital. Para os orbitais s, essas representações dt 
contorno são simplesmente esferas. As representações de superfície limite ou 
de contorno dos orbitais U, 2 5 e 3s estão mostradas na Figura 6.19. Elas têm * 
mesmo formato, mas diferem no tamanho. Apesar de os detalhes de como a 
densidade eletrônica varia dentro da superfície se perderem nessas represen- 
tações, essa não é uma desvantagem séria. Para a maioria das abordagens qua- 
litativas, as mais importantes características dos orbitais são os tamanho- 
relativos e os formatos. Essas características são adequadamente mostradas 
pelas representações de superfície limite. 

Orbitais p 

A distribuição da densidade eletrónica para um orbital 2p é mostrada na Figura 6.20 (a). Como podemos ver a 
partir dessa figura, a densidade eletrôiúca não está distribuída de forma esférica como em um orbital s. Em vez dis- 
so, a densidade eletrônica está concentrada em duas regiões em ambos os lados do núcleo, separadas por um nó nu 
núcleo. Dizemos que esse orbital na forma de halteres tem dois lóbidos. É útil lembrar que não estamos fazendo 
afirmações de como o elétron está se movendo dentro do orbital; a Figura 6.20 (a) retrata a distribuição media da 
densidade eletrônica em um orbital 2p. 

Cada nivel começando com n-2 tem três orbitais; portanto, existem três orbitais 2p, três orbitais 3 p, e assim 
por diante. Os orbitais de determinado valor de n (isto é, de determinado subnível) têm o mesmo tamanho e for- 
ma, mas diferem entre eles na orientação espacial. Geralmente representamos os orbitais p desenhando o forma- 
to e a orientação de suas funções de onda, como mostrado na Figura 6.20 (b). É conveniente rotulá-los como 


ls 


2s 


3a 

Figura 6.19 Representações de 
superfícies limite para os orbitais 
1 s, 2s e 3s. Os raios relativos das 
esferas correspondem è 
probabilidade de 90% de se 
encontrar o elétron dentro de cada 
esfera. 
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Figura 6.20 (a) Distribuição de 
densidade eletrônica de um orbital 
2 p. (b) Representações dos três 
orbitais p. Observe que o índice 
inferior nos símbolos dos orbitais 
indica o eixo ao longo do qual o 
orbital se encontra. 


(a) <b> 

•rbitais p,, p v e p,. Os índices inferiores de letras indicam o eixo ao longo do qual o orbital está orientado. 2 Do 
mesmo modo que os orbitais s, os orbitais p aumentam de tamanho quando passamos de 2p para 3p, deste para 
4p, e assim por diante. 

Orbitais d e f 

Quando n é igual ou maior que 3, encontramos os orbitais d (para o qual / = 2). Existem cinco orbitais 3 d, cinco 
rbitais 4 d etc. Os diferentes orbitais d em determinado nível têm diferentes formatos e orientações no espaço, 
mo mostrado na Figura 6.21 . Quatro das superfícies limite dos orbitais d têm formato de 'trevo de quatro folhas' 
cada uma se encontra prindpalmente em um plano. Os d iyl d^ e d, situam-se nos planos xy, xz e yz, respectiva- 
cnle, como os lóbulos orientados entre os eixos. Os lóbulos do orbital d x , : também se situam no plano xy, mas 
- lóbulos localizam-se ao longo dos eixos X e y. O orbital d . tem aspecto muito diferente dos outros quatro: dois 
bulos ao longo do eixo ~ e uma 'rosquinha' no plano xy. Mesmo que o orbital d , pareça diferente, ele tem a mes- 
ia energia que os outros quatro orbitais d. As representações na Figura 621 são normalmente utilizadas indepen- 
•.mtemente do número quântico prindpal. 

Quando ti é maior ou igual a 4, existem sete orbitais / equivalentes (para os quais / = 3). As formas dos orbitais/ 

ainda mais complicadas do que as dos orbitais d. Não apresentaremos as formas dos orbitais /. Entretanto, 
mo veremos na próxima seção, devemos estar informados sobre os orbitais / à medida que consideramos a es- 
-jtura eletrônica dos átomos da parte de baixo da tabela periódica. 

Em muitos casos que serão apresentados posteriormente neste livro descobriremos que saber o número e a 
• rma dos orbitais atómicos ajuda no entendimento da química em nível molecular. Dessa forma, você descobrirá 
ue é útil memorizar os formatos dos orbitais mostrados nas figuras 6.19 a 6.21. 





Figura 6.21 Representações dos 
cinco orbitais d. 



Nâo podemos fazer uma simples correspondência entre os índices inferiores (ar, y e i) e os valores permitidos de m, (1, t) e -1). 
Explicar o porquê estana além dos objetivos deste livro, de caráter introdutória. 
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6.7 Átomos potieletrónicos 






3d 


3 p 


Um de nossos objetivos neste capitulo tem sido determinar as estruturas eletrónicas dos átomos. Ate aqui — 
mos visto que a mecânica quântica conduz a uma descrição muito elefante do átomo de hidrogénio. Entretar - 
elc tem apenas um elétron. Como nossa descrição da estrutura eletrónica atômica mudaria quando consider; 
semos átomos com dois ou mais elétrons (um átomo polieletrõnico )? Para descrever esses átomos, devemos cor - 
derar não apenas a natureza dos orbitais e suas energias, mas também como os elétrons ocupam os orbite* 
disponíveis. 

Orbitais e suas energias 

O modelo da mecânica quântica não seria muito útil se não pudéssen • 
estender aos outros átomos o que aprendemos sobre hidrogénio. Felizmenk 
os orbitais atômicos em um átomo policlctrònico são semelhantes aos do á* 
mo de hidrogénio. Podemos continuar, pois, designando os orbitais como 
2 p, etc. Esses orbitais têm a mesma forma geral que os orbitais corresponde 
tes do hidrogénio. 

Apesar de as formas dos orbitais dos átomos polieletrònicos serem as rre • 
mas daquelas para o hidrogênio, a presença de mais de um elétron muda b..- 
tante as energias dos orbitais. No hidrogênio a energia de um orbital depene 
apenas do seu número quântico principal, n (Figura 6.17); os subníveis 3s, 3; 
3rf, por exemplo, têm todos a mesma energia. Fm um átomo polieletrõnico, tr 
tretanto, a repulsão elétron-elétron faz com que os diferentes subníveis estejar 
em diferentes níveis de energia, como mostrada na Figura 622. Por exemplo i 
subnivel 2s é mais baixo em energia que o subnivel lp. Para entender o porqi - 
disso, temos de considerar as forças entre os elétrons e como estas são afetada 
pelas formas dos orbitais. Por enquanto adiaremos essa análise até o Capitulo ~ 
Aidéia importante é esta; em um átomo polieletrõnico. para certo valor át 
a energia de um orbital aunwnta cam o aumento do valor dc l. Vocé pode ver is? 
ilustrado na Figura 6.22. Observe, por exemplo, que os orbitais com n - 3 o 
mentam sua energia na ordems<p<d. A Figura 6.22 é um diagrama de nívta 
de energia qualitativo ; as energias exatas e suas diferenças de espaçamento c 
ferem de um átomo para outro. Observe que todos os orbitais de determinac 
subnivel (como os orbitais 3i/) ainda têm a mesma energia da mesma forma que no átomo do hidrogénio. Dizenvr 
que os orbitais com a mesma energia são degenerados. 

Spin eletrónico e o princípio da exclusão de Pauli 

Acabamos de ver que podemos usar orbitais semelhantes aos do hidrogénio para descrever átomos polieletr 
iiicos. Entretanto, o que determina os orbitais nos quais os elétrons se situam? Isto é, como os elétrons de um áton 
polieletrõnico preenchem os orbitais disponíveis? Para responder a essa pergunta, devemos considerar uma pro- 
priedade adicional do elétron. 

Quando os cientistas estudaram os espectros de linhas de átomos polieletrònicos mais detalhadamente, ele- 

observaram uma característica muito intrigante; eram as linhas que origina!- 

rtt ATIVIDADE mente eram tidas como únicas, na realidade pares pouco espaçados. Isso sig- 

iP Espectro de linhas do sodio ... , , r . r . . t . . e 

mheava, essencialmente, que havia duas vezes mais níveis de energia do qut 

se 'supunha'. Em 1925, os físicos iiolandeses George Uhlenbeck e Samuel 

Goudsmit propuseram uma solução para esse dilema. Eles postularam que o? 

elétTuns tinham uma propriedade intrínseca, chamada spin eletrônico. O elétron aparentemente comportava-se 

como se fosse uma esfera minúscula rodando em torno de seu próprio eixo. 

A essa altura provavelmente não é surpresa para vocé aprender que o spin eletrónico é quantizado. Essa obser- 
vação levou á atribuição de um nov o número quântico para o eletron, além dos n, I e m, que já discutimos. Esst 
novo número quântico, o número quântico magnético de spin, é simbolizado por m . (o índice inferior s significa 
spm). Apenas dois valores possíveis são permitidos para m,, ou - que foi primeiro interpretado como indica 
dor dos dois sentidos opostos nos quais o elétron pode girar. Uma carga giratória produz um campo magnético. Os 


L< - 


Figura 6.22 Disposição de níveis 
de energia do orbital em átomos 
polieletrònicos, até os orbitais Ap, 
Como na Figura 6.1 7, que mostra 
os níveis de energia dos orbitais 
para o átomo de hidrogênio, cada 
quadrícula representa um orbital. 
Note que os orbitais em diferentes 
subníveis diferem em energia. 
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s sentidos opostos de rotação produzem campos magnéticos diretamente 
r />stos, como mostrado na Figura 6.23. Esses dois campos magnéticos opos- 
• ~ levam à separação das linhas espectrais em pares muito próximos. 

O spin eletrônico é crucial para o entendimento das estruturas eletrónicas 
' átomos. Em 1925, o físico austríaco VVollgang Pauli (1900-1958) descobriu 
rnndpio que governa a distribuição dos elétrons em átomos polieletrônicos. 
princípio da exclusão de Pauli afirma que dois elétrons em um átomo não po- 
m ter o conjunto de quatro números quânticos n, l, »t e nr iguais. Para um dado 
■pilai (ls, 2p_ etc.), os valores de n. I e m são fixos. Se quisermos colocar mais 
■ - um elétron em um orbital e satisfazer o princípio da exclusão de Pa uh, nossa 
uca escolha é assinalar diferentes valores de m para os elétrons. Como exis- 
m apenas dois desses valores, concluímos que um orbital pode receber o máximo 
dois elétrons, e eles devem ter spins opostos. Essa restrição permite-nos relacio- 
õt os elétrons em um átomo, dando seus números quânticos e definindo a re- 
ào no espaço onde cada elétron é mais provável de ser encontrado. Ela 
meco também o segredo para um dos grandes problemas da química — en- 
-nder a estrutura dos elementos da tabela periódica. Abordaremos essas 
nsestões nas duas próximas seções. 


N S 



♦ 
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Figura 6.23 O elétron se 
comporta como se estivesse 
girando em volta de um eixo 
através de seu centro, dessa forma 
gerando um campo magnético 
cuja direção depende do sentido 
da rotação. As duas direções para o 
campo magnético correspondem 
aos dois valores possíveis para o 
número quântico de spin, m r 



Uma olhar mais de perto 


Evidência experimental do spin eletrônico 


Mesmo antes de o spin eletrô n ico ser proposto, havia evi- 
dências experimentais de que os elétrons tinham uma prnprie- 
Jadu adicional que necessitava explicações. Em 1921, Otto 
-tem e Walter Cerlach obtiveram sucesso ao separar um feixe 
f-e átomos neutros em dois gnipos, passando-os através de um 
jmpo magnético não- homogêneo. 5eu experimento estã esbo- 
ido na Figura 6.24. Suponhamos que eles usaram um feixe de 
'tomos de hidrogênio (na realidade, eles utilizaram átomos de 
rota, que contêm somente um elétron desemparelhado). Nor- 
■nalmente esperaríamos que átomos neutros não fossem ateta- 
is p ir um campo magnético. No entanto, o campo magnético 
me surge <i partir do spin do elétron interage com o campo do 
-ijgneto, desviando o átomo de seu caminho retilíneo. Como 
nostrado na Figura 6.24, o campo magnética separa o feixe em 
mis, sugerindo que há dois (e st imenfe dois) valores equivalerí- 
as para o campo magnético do próprio elétron. O experimento 
item-Gerlach pôde ser prontamente interprotado quando se 
percebeu que existem exatamente dois valores para o spin efe- 
TÕnko. Esses valores produzirão campos magnéticos iguais 
que são opostos em direção. 


Fiara coletora 
de feixe 



Feixe de 
átomos > 




Fenda 






Magneto 


Figura 6.24 Ilustração do experimento Stern-Gerlach. 
Átomos nos quais o número quântico de spin eletrônico 
(m,) dos elétrons desemparelhados é + J são desviados 
em um sentido, e aqueles nos quais m, é - j , no outro. 


ó.8 Configurações eletrônicas 

Munidos do conhecimento das energias relativas dos orbitais e do princípio da exclusão de Pauli, estamos 
pora em uma posição para abordar a distribuição dos elétrons nos átomos. A maneira na qual os elétrons são distri- 
uídos entre os vários orbitais de um átomo é chamada configuração eletrónica A mais estável configuração ele- 
rõnica, ou estado fundamental, de um átomo é aquela na qual os elétrons estão nos estados mais baixos possíveis 
de energia. Se não existissem restrições nos possíveis valores para os números quânticos dos elétrons, todos os elé- 
Tons se aglomerariam no orbital 1? porque é o mais baixo em energia (Figura 6.22). Entretanto, o princípio da ex- 
usão de Pauli nos diz que pode haver no máximo dois elétrons em um único orbital. Assim, os orbitais sãa preaichidos 


Como discutimos antenormente, o elétron tem propriedades (anto de partícula como ondulatórias Assim, a figura de um elétron 
como esfera carregada em rotação 6, ospecificanienle talando, apenas uma representação útil pelas figuras que nos ajudam a 
entender os dois sentidos do campo magnético que um elétron possui. 
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cm ardem crescente de energia, com não mais que dois elétrons por orbital. Por exemplo, considere o átomo de lítio, que ter 
três elétrons. (Lembre-se de que o número de elétrons em um átomo neutro é igual ao seu número atômico.) O orbite 
ls pode acomodar dois eletrons. O terceiro elétron vai para o próximo orbital de mais baixa energia, o 2s. 



A química e a vida 


Spin nuclear e imagem de ressonância magnética 


Um grande desafio para o diagnóstico médico é ver o in- 
terior do corpo humano a partir do exterior. Até recente- 
mente, isso era alcançado primariamente pelo uso de raios X 
para obter a imagem dos ossos, músculos e órgãos huma- 
nos. No entanto, existem várias desvantagens no uso de rai- 
os X para imagens com fim de utilização médica. Primeiro, 
raios X não fornecem imagens bem determinadas de estru- 
turas fisiológicas sobrepostas Além disso, uma vez que o te- 
cido doente ou danificado freqüentemente pmduz a mesmo 
imagem que um tecido sadio, os raios X quase sempre fa- 
lham na detecção de doenças ou ferimentos. Finalmente, os 
raios X são radiação de alta energia que podem causar danos 
fisiológicos, mesmo que em pequenas doses. 

Nos anos BO uma nova técnica chamada imagem por resso- 
nância magnética (FRM) alcançou o primeiro plano no cenário 
da tecnologia de imagem para utilização médica. A base da 
TRM e um fenômeno chamado ressonância magnética nuclear 
(RiVIN), que foi descoberta em meados dos anos 40. Atual- 
mente, a RMN lomou-se um dos métodos espectroscópicos 
mais importantes usados na química. É baseada na observa- 
ção de que, como os elétrons, os núcleos de muitos elemen- 
tos possuem um spin intrínseco. Como o spin eletrônico, o 
spm nuclear e quantizado. Por exemplo, o núcleo de H (um 
próton) tem dois possíveis números quânticos de spin 


JH 
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Figura 6.25 Como o spin eletrônico, o spin nuclear cria 
um pequeno campo magnético e tem dois valores 
permitidos; na ausência de um campo magnético externo 
(esquerda), os dois estados de spin têm a mesma energia. 
Se um campo magnético externo é aplicado (à direita), o 
alinhamento paralelo do campo magnético nuclear é mais 
baixo em energia do que o alinhamento antiparalelo. A 
diferença de energia, \F, está na porção de 
radiofreqüência do espectro eletromagnético. 


nuclear magnético, -t i, e - i- O núcleo do hidrogênio é o mais 
comumenle estudado por RMN. 

Um núcleo de hidrogênio girando atua como um peque 
no ímã, Na ausência de efeitos externos, os dois estados de 
spin têm a mesma energia. No entanto, quando os núcleos 
são colocados em um campo magnético externo, eles podem 
se alinhar paralela ou contrariamente (antiparalelo) ao cam- 
po, dependendo de seus spins. O alinhamento paralelo c 
mais baixo em energia do que o antiparalelo pOT uma certa 
quantidade, A £ (Figura 6.25). 5e os núcleos são irradiados 
com fútons com energia igual a At, o spin dos núcleos pode 
ser 'movido', isto é, excitado do alinhamento paralelo para o 
antiparalelo. A detecção do movimento de núcleos entre os 
dois estados de spin leva a um espectro de RMN. A radiação 
uhliznda em um experimento de RMN está na faixa radio- 
freqüencial de. normalmente, 100 a 500 MHz. 

Uma vez que o hidrogênio e um importante constituinte 
dos fluidos aquosos do corpo e do tecido gorduroso, o nú- 
cleo do hidrogênio é o mais conveniente para o estudo atra- 
vés de IRNL No IRM, o corpo de uma pessoa é colocado em 
um forte campo magnético. Com a irradiação no corpo de 
pulsos de radiação de radiofrequência e utilizando sofistica- 
das técnicas de detecção, o tecido pode ser visto em imagens 
em profundidades especificas dentro do corpo, fornecendo 
imagens com nível de detalhes espetacular (Figura 6.26). 
A habilidade para fornecer amostras em diferentes profun- 
didades permite aos médicos construir uma imagem tridi- 
mensional do corpo. 

A IRM não tem nenhuma das desvantagens dos raios X. 
Teddos doentes aparecem de forma bem diferente do tecido 
sadio, a determinação de estruturas superpostas em dife- 
rentes profundidades no corpo é minto mais fácil, e a radia- 
ção de radiofrequência não é prejudicial a humanos nas 
dosagens utilizadas, A maior desvantagem do IRM é o custo: 
a utilização de um aparelho novo de IRM para aplicações 
clínicas está na faixa de mais de 1.5 milhão de dólares. 



Figura 6.26 Imagem 
de IRM de uma 
cabeça humana, 
mostrando as 
estruturas de um 
cérebro normal, 
canais respiratórios e 
tecidos faciais. 
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Podemos resumir qualquer configuração eletrônica escrevendo o símbolo para cada subnívd ocupado e adi- 
cionando um índice superior para indicar o número de elétrons em cada subnivel. Por exemplo, para o lítio escreve- 
mos ls^s 1 (lé-se 'ls dois, 2s um'). Podemos também mostrar a distribuirão dos elétrons como 

“00 

li 2s 

Nesse tipo dc representação, que chamaremos configuração de quadriculai, cada orbital é representado por uma 
- adrícula e cada elétron, por uma meia-seta. Uma meia-seta apontando para cima (1 ) representa um elétron com 
úmero quântico magnético de spin positivo (ui - + -V) e a meia-seta apontando para baixo ( L) representa um elé- 
ron com número quântico magnético de spin negativo (wr, =- 4)- Essa representação por figuras do spin do elétron 
é bastante conveniente. De fato, químicos e físicos geralmente se referem aos elétrons como 'spin para cima' e 'spin 
para baixo' em vez de especificar o valor de w,. 

Dizemos que os elétrons que possuem spins contrários são emparelhados quando estão em um mesmo orbital 
1). Um elétron dcsemparellwdo não está acompanhado por um companheiro de spin contrário. No átomo de lítio os 
dois elétrons no orbital ls estão emparelhados, e o elétron no orbital ls está desemparelhado. 

Regra de Hund 

Considere agora como as configurações eletrônicas dos elementos variam à medida que passamos de um ele- 
mento para outro ao longo da tabela periódica. O hidrogênio tem um elétron, que ocupa o orbital ls em seu estado 
Fundamental, 


H JT] = 

u 

Aqui, a escolha de um elétron de spin + 4 é arbitrária; poderiamos igualmente mostrar o estado fundamental 
m um elétron de spin -4 no orbital ls. Entretanto, é habitual mostrar os elétrons desemparelhados com seus 
-pins para cima. 

O próximo elemento, o hélio, tem dois elétrons. Uma vez que dois elétrons com spins contrários podem ocupar 
.m orbital, ambos os elétrons do hélio estão em um orbital is. 

He [Titis 2 

U 


Os dois elétrons presentes no hélio completam o primeiro nível, Essa distribuição representa uma configura- 
do muito estável, como é evidenciado pela inatividade química do hélio. 

As configurações eletrônicas do lítio e de vários elementos posteriores a ele na tabela periódica são mostradas 
Tabela 6.3. Para o terceiro elétron do lítio. a mudança no número quântico principal representa um salto largo 
-a energia e um salto correspondente na distância média do elétron ao núcleo. Ela representa o início de um novo 
. - el de elétrons. Como podemos observar pelo exame da tabela periódica, o lítio começa um novo período da ta- 
:vla periódica. Ele é o primeiro membro dos metais alcalinos (grupo IA). 


I 

n 


O elemento posterior ao lírio é o berílio; sua configuração eletrónica 
ATIVIDADE é ls'2s' (Tabela 6.3). O boro, número atómico 5, tem configuração eletrônica 

Configurações eteuAnica 1 s : 2s>’. O quinto elétron deve ser colocado em um orbital 2p porque o orbital 

2s está preenchido. Como todos os três orbitais 2 p estão com energias iguais, 
não importa qual orbital 2p é ocupado. 

Com o próximo elemento, o carbono, deparamos com uma situação nova. Sabemos que o sexto elétron tem de 

- para um orbital 2 p. Entretanto, esse novo elétron vai para o orbital 2p, que já tem um elétron, ou para um dos ou- 
•s? Essa pergunta é respondida pela regra de llund, que afirma que para orbitais degenerados, a menor energia será 

■ r ida quando o número de elétrons com o mesmo spin for maximizado. Isso significa que os elétrons ocuparào individual- 
ente os orbitais até a máxima extensão possível, com o mesmo número quântico magnético de spin. Diz-se que os 

- ètrons distribuídos dessa forma têm spins paralelos. Portanto, para um átomo de carbono atingir sua energia mais 

- : \a, os dois elétrons 2p terão o mesmo spin. Para que isso aconteça, os elétrons devem estar em orbitais 2 p dite- 
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rentes, como mostrado na Tabela 6.3. Assim, um átomo de carbono em seu estado fundamental tem dois elétron - 
desemparelhados. Da mesma forma, para o nitrogênio em seu estado fundamental, a regra de Hund requer que t - 
três elétrons 2 p ocupem individualmente cada um dos três orbitais 2 p. Essa é a única maneira com a qual todo 
os três elétrons terão o mesmo spin. Para o oxigênio e o flúor, colocamos quatro e cinco elétrons, respectivamentt. 
nos orbitais 2p. Para conseguir isso, emparelhamos os elétrons nos orbitais 2p, como veremos em "Como fazer 6.7' 


TABELA 6.3 Configurações eletrônicas de vários elementos mais leves 


Elementu 

Total de elétrons 

Configuraçãi 



ls 2 5 

Ü 

3 

DO D3 

Be 

4 

DD DD 

B 

5 

DD DD 

C 

6 

DD DD 

N 

7 

DD DD 

Ne 

10 

DD DD 

Na 

11 

DD DD 


Configuração eletrônica 


2 P 









1 




1 

• 



1 

1 

1 


11 

U 

11 


1# 

U 11 1 


ls 1 !* 1 

lsV 


3s 

□ 

□ 

lsVty 1 

lr2sV 

ls^V 

ls^p" 

1 /2B 2 2p*3í‘ 


A regra de Hund é baseada em parte no fato de que os elétrons se repelem. Ocupando orbitais diferentes, os 
elétrons permanecem tão afastados quanto possível um do outro, assim minimizando as repulsões elétron-elétron. 


COMO FAZER 6.7 

faça a configuração de quadriculas para o oxigênio, número atômico 8. Quantos elétrons desemparelhados o átomo 
de oxigênio possui? 

Solução 

Análise e Planejamento: uma vez que o oxigênio tem número atômico 8, o átomo tem 8 elétrons. A Figura 6.22 mostra 
a ordem dos orbitais. Os elétrons (representados por setas) são colocadas nos orbitais (representados por quadricu- 
las), começando com o orbital ls de mais baixa energia. Cada orbital pode comportar um máximo de dois elétrons (o 
princípio da exclusão de Pauli). Como os orbitais 2f> são degenerados, colocamos um elétron em cada um desses orbi- 
tais (spins para cima) antes de emparelhar qualquer elétron (regra de Hund). 

Resolução: dois pares de elétrons vão para os orbitais ls e 2s com seus spins emparelhados. Com isso sobram quatro 
elétrons para os três orbitais degenerados 2p. Seguindo a regra de Hund, colocamos um elétron em cada orbital 2 p até 
todos os três terem um cada. O quarto elétron é emparelhado com um dos três que já estão em um orbital 2 p, de tal 
modo que a representação seja: 


DE 

n 

11 

1 



ls 2s 2p 


A configuração eletrônica correspondente é escrita l.-r2s : 2/>* O átomo tem dois elétrons desemparelhados. 
PRATIQUE 

(a) Escreva a configuração eletrônica do fósforo, elemento 15. (b) Quantos elétrons desemparelhados um átomo de 
fósforo possui? 

Respostas: (a) ls t 2s z 2p i 3e z 3p': (b) três. 
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Configurações eletrônicas condensadas 

O preenchimento do subnível 2 p está completo no neónio (Tabela 6.3), que tem configuração estável com oito 
etrons (um octeto) em nível mais externo. O próximo elemento, o sódio, número atómico 11, marca o inicio de um 
ovo período da tabela periódica. O sódio tem um único elétron 3s além da configuração estável do neônio. Pode- 
nos abreviar a configuração eletrônica do sódio como a seguir: 

Na: [Ne]3s’ 

O símbolo [Ne] representa a configuração eletrônica dos dez elétrons do neônio, 1 >'2:r2p b . Escrever a configu- 
ição eletrônica dessa maneira ajuda a focalizar a atenção nos elétrons mais externos do átomo. Eles são os princi- 
. ais responsáveis pelo comportamento químico de um elemento. 

Ao escrever a configuraçilo eletrônica condensada de um demento, a configuração eletrónica do gás nobre de me- 
>r número atómico mais próximo é representada por seu símbolo químico entre colchetes. Por exemplo, pode- 
thts escrever a configuração eletrónica do litio como; 

Li: |He]2s' 

Referimo-nos aos elétrons representados pelo símbolo de um gás nobre como o cerne de gás nobre de um áto- 
io. Mais habitualmente, esses níveis mais internos são chamados meramente elétrons internos. Os elétrons lista- 
is depois do cerne de gás nobre são chamados elétrons mais externos, ou elétrons de valência 

Comparando a configuração eletrônica do litio com a do sódio, podemos estimar por que esses dois elementos 
io tão quimicamente similares: eles têm o mesmo tipo de configuração eletrônica mais externa. De fato, todos os 
nembros do grupo dos metais alcalinos (1 A) têm um único elétron s além da configuração do gás nobre. 

Metais de transição 

O elemento gás nobre argônio marca o final do período iniciado pelo sódio. A configuração do argõnio é 
? l 2s'2ji t> 3s~3p n . O próxima elemento após o argônio na tabela periódica é o potássio (K), número atómico 19. Em to- 
:as as suas propriedades químicas, o potássio é claramente um membro do grupo dos metais alcalinos. Os fatos 
vperímentais sobre as propriedades do potássio não deixam dúvidas de que o elétron mais externo desse elemen- 
ocupa um orbital s. Mas isso significa que o elétron de mais alta energia não foi para um orbital 3d, como espera- 
.imos que fosse. Aqui a ordem dos níveis de energia é tal que o orbital 4s é mais baixo em energia do que o 3d 
igura 622). .Naturalmente, a configuração condensada do potássio é: 

K: [Ar]4s' 

Após o preenchimento completo da orbital 4s (isso ocorre no átomo de cálcio), o próximo conjunto de orbitais 
-quivalentes a serem preenchidos é o 3d. (Você descobrirá que é útil, à medida que prosseguirmos, recorrer com 
•eqüência à tabela periódica que se encontra no encarte deste livro.) Começando com o escãndio e estendendo até 
zinco, os elétrons são adicionados aos cinco orbitais 3 d até que eles estejam completamente preenchidos. O quar- 
período da tabela periódica tem dez elementos a mais que os dois anteriores. Esses dez elementos são conheci- 
tis como elementos de transição, ou metais de transição Observe a posição deles na tabela periódica. 

De acordo com a regra de Hund, os elétrons são adicionados individualmente aos orbitais 3 d até que os cinco 
rbitais tenham um elétron cada. Os elétrons adicionais são colocados nos orbitais 3 d com spins emparelhados até 
ue o nível esteja completamente preenchido. As representações de configurações eletrônicas condensadas e con- 
jurações de quadrículas correspondente de dois elementos de transição são como seguem: 


4$ 3 ií 


Mn: [Ar]4s 2 3</ 5 ou|Ar|p 

1 





Zn: (ArHs^ 111 ou [Ar]|j 

tl 

'1 

II 

u 


Após a série de transição 3if estar completa, os orbitais Ap começam a ser ocupados até que o octeto dos elétrons 
n vmib (4s'4p ft ) seja atingido no criptónio (Kr), número atômico 36, outro gás nobre. Recorra outra vez ã tabela pe- 
- dica na contracapa. Observe que o período é em todos os aspectos semelhante ao anterior, exceto quanto ao va- 
- de n, que é maior em 1. 
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Lantanídeos e actinídeos 

O sexto período da tabela periódica começa de maneira similar ao anterior: um elétron no orbital 6s do cv'» 
(Cs) e dois elétrons no orbital 6s do bário (Ba). Observe, entretanto, que a tabela periódica tem uma quebra, eor» 
jimto subseqüente de elementos (elementos 57-70) é colocado abaixo da parte principal da tabela. É o local em q -* 
começamos a encontrar um novo conjunto de orbitais, os 4f. 

Existem sete orbitais degenerados 1 f, correspondendo aos sete valores permitidos de m„ variando de 3 a - 
Assim, são necessários 14 elétrons para preencher completamente os orbitais 4/. Os 14 elementos 4/ sã o conhecia i 
como lantanídeos (ou terras raras). Os lantanídeos sáo colocados abaixo dos outros elementos para evitar seja fe:* 
uma tabela injustificavelmente extensa. As propriedades dos lantanídeos sáo todas bastante similares e eles -- 
encontrados juntos na natureza. Por muitos anos era virtualmente impossível separá-los. 

Em virtude de as energias dos orbitais 4/ e 5c/ serem muito próximas, as configurações eletrónicas de algu • 
lantanídeos envolvem elétrons 5rf. Por exemplo, o elemento lántano (La), cério (Ce) e praseodímio (Pr) têm as -e 
guintes configurações: 

La: [Kr]6sV Ce: (Krj&cSdU/ 1 Pr: [Kr}bs%f 


La, que tem um único elétron 5 d, é algumas vezes colocado abaixo do itrio (Y) como o primeiro membro da terc 
ra série dos elementos de transição, e Ce, como o primeiro membro dos lantanídeos. Entretanto, baseado em sua qu 
mica, La pode ser considerado o primeiro elemento na série dos lantanídeos. Distribuídos dessa fornia, existi - 
aparentemente menos exceções ao preenchimento regular dos orbitais 4/ entre os membros posteriores da série. 

Depois da série dos lantanídeos, a terceira série dos elementos de trans 
ção é completada pelo preenchimento dos orbitais 5 d, seguido pelo preenc? 
mento dos orbitais 6 p. Isso nos trás ao radônio (Rn), o mais pesado dos ga- 
nobres conhecidos. O último período da tabela periódica começa com o pree 
ciumento do orbital 7s. Os actinídeos, dos quais o urânio (U, elemento 92) t 
plutônio (Pu, elemento 94) são os mais conhecidos, são então constituídos pc 
preendúmento dos orbitais 5 f. Os actinídeos são radioativos, e a maioria dei. 
não é encontrada na natureza. 


TABEI A 6.4 Configurações 
eletrónicas dos elementos 
do grupo 2A e 3A 


Grupo 2A 


Be 

[He]2- 

Mg 

INej.V 

Ca 

t Arp ■ 


Sr 

[KrJSr 

Ba 

[Xe]o- 

Ra 

[Rn]?,' 

Grupo 3A 

B 

|He|2: 2/' 

Al 

[Ne]3»> 

Ga 

|Arl_V 5 '4. 4 ,' 

In 

[Krl4d“ > 5. 

TI 

[XeH/Vv. u i 


6.9 Configurações eletrônicas e a tabela periódica 

O levantamento um tanto breve das configurações eletrónicas dos ci- 
mentas nos levou até a tabela periódica. Vimos que as configurações eletr 
nicas dos elementos estão relacionadas com a respectiva localização ru 
tabela periódica. A tabela periódica é estruturada de forma que os element, 
com o mesmo padrão de configurações eletrônicas de níveis mais extern 
(valência) estejam distribuídos em colunas. Por exemplo, as configurações elt 
Irónicas para os elementos nos grupos 2A e 3A são dadas na Tabela 6.- 1 


Figura 6.27 Diagrama de bloco 
da tabela periódica mostrando a 
disposição dos elementos de 
acordo com o tipo de orbital sendo 
preenchido pelos elétrons. 
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emos que todos os elementos da 2A têm configuração mais externa )is‘, enquanto os elementos da 3A têm con- 
gurações ns 2 np'. 

Anteriormente, na Tabela 6.2, dissemos que o número total de orbitais em cada nível era igual a n": 1, 4, 9 ou 16. 
Como cada orbital pode comportar dois elétrons, cada nível pode acomodar até 2n' elétrons: 2, 8, 18 ou 32. A estru- 
ura da tabela periódica reflete essa estrutura de orbital, O primeiro período pode comportar dois elementos, o se- 
cundo e o terceiro períodos tém oito elementos, o quarto e quinto, 18, e o sexto período tem 32 elementos 
neluindo os lantanídeos). Alguns dos números se repetem porque atingimos o final de um período da tabela pe- 
riódica antes de preencher completamente um nível. Por exemplo, o terceiro período tem oito elementos, o que 
orresponde a preencher os orbitais 3s e 3p. Os orbitais restantes do terceiro nível, os 3 d, não começam a ser preen- 
hidos até o quarto período da tabela periódica (e depois do orbital 4s estar preenchido). Da mesma forma, os orbi- 
iis 4tf não começam a ser preenchidos até o quinto período da tabela, e os 4/nào começam a ser preenchidos até o 
-exto período. 

Todas essas observações são evidentes na estrutura da tabela periódica. Por essa razão, enfatizamos que a iabe- 
la periódica c s cu guia para a ordem im qual os orbitai s são preenchidos. Você pode facilmente escrever a configuração ele- 
rrônka de um elemento com base em sua localização na tabela periódica. O padrão está resumido na Figura 6.27. 
Observe que os elementos podem ser agrupados pelos tipos de orbital dentro dos quais os elétrons são colocados. 
\ esquerda estão duas colunas de elementos. Esses elementos, conhecidos como metais alcalinos (grupo IA) e me- 
• ais alcalinos terrosos (gTupo 2A), são aqueles nos quais os orbitais s do nível mais externo são preenchidos. À dire- 
a está um bloco de seis colunas. Esses são os elementos nos quais os orbitais p mais externos são preenchidos. Os 
blocos s e p da tabela periódica contêm os elementos representativos (ou grupo principal ). No meio da tabela está 
um bloco de dez colunas que contém os metais de transição. Esses são os elementos nos quais os orbitais d são pre 
■nchidos. Abaixo da parte principal da tabela estão dois períodos contendo 14 colunas. Esses elementos são nor- 
íalmente chamados metais do bloco /porque são aqueles nos quais os orbitais /são preenchidos. Lembre-se de 
uc os números 2, 6, 10 e 14 são exatamente o número de elétrons que podem preencher os subníveis s, p. d cf, res- 
. ectivamente. Lembre-se também de que o subnível ls é o primeiro subrúvel s,o2péo primeiro subnivel p. o3déo 
primeiro subnível de o 4/ , o primeiro subnível/. 


COMO FAZER 6.B 

Qual é a configuração eletrônica característica do nível mais externo dos elementos do grupo 7A, os halogénios? 
Solução 

Análise e Planejamento: primeiro localizamos os halogénios na tabela periódica, escrevemos as configurações eletrô- 
nicas para os dois primeiros elementos e, a segiur, determinamos a similaridade geral entre eles. 

Resolução: o primeiro membro do grupo dos halogénios é o flúor, número atômico 9. A forma abreviada da configu- 
ração eletrônica para o flúor é F: [He|2> : 2;i 

Igualmente, a forma abreviada da configuração eletrônica para o doro, o segundo halogéruo, é Cl: [Nepsílp* 

A partir desses dois exemplos, vemos que a configuração eletrônica característica do nivel mais externo de um halogè- 
nio é it.Oi;/ onde it varia de 2 no caso do flúor até 6 no caso do astatínio. 

PRATIQUE 

Qual família de elementos é caracterizada por ter uma configuração m'np l para o nivel mais externo? 

Resposta: grupo 4A. 


COMO FAZER 6.9 

(a) Escreva a configuração eletrônica completa para o bismuto, elemento número 83. (b) Escreva a configuração ele- 
trônica condensada para esse elemento, mostrando o ame de gás nobre apropriado, (c) Quantos eletTons desempare- 
Ihados o átomo de bismuto possui? 

Solução (a) Escrevemos a configuração completa simplesmente passando pela tabela periódica um período de cada 
vez e escrevendo a ocupação dos orbitais correspondente a cada período (recorra à Figura 6.27). 
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Primeiro período 
Segundo período 
Terceiro período 
Quarto período 
Quinto período 
Sexto período 
Total: 


U 

2í-'Y 

3r3p‘ 

4*3d'"4p r 

5s~4d l "5p" 

6s : 4f u 5d w 6p > 

"'4 / ,4 5s J 5p 6 5d ,t, 6s V 


Observe que 3 é o 
orbital/. 


menor valor passível que n pode ter para um orbital d e que 4 é o menor valor possível de n para ur: 


A soma dus números dos índices superiores deve ser igual ao número atômico do bismuto, 83. Os elétrons podem sl-i 
listados, como mostrado aqui, em ordem crescente do número quântico principal. Entretanto, é igualmente correto rc 


(bl Podemos usar a tabela periódica para escrever a configuração eletrônica condensada de um elemento. Primeiro lo- 
calizamos o elemento de interesse (nesse caso o elemento 83) e, então, movemos para trás até o primeiro gás nobre que 
é encontrado (nesse caso Xe, elemento 54). Assim o cerne de gás nobre é [XeJ, Os elétrons mais externos são interpreta- 
dos a partir da tabela periódica como anteriormente. Passando do ,Xe para o Os, elemento 55, nos encontramos no sex- 
to período. Movendo através desse período até o Bi nos dá os elétrons mais externos. Assim a configuração eletrònir.i 
abreviada é a seguinte: [Xe]6s 4/ Í ü' òp'. 

(c) Podemos ver a partir da configuração abreviada que o único subnível parcialmente preenchido é o 6p. A represen- 
tação de configuração de quadriculas para esse subnível é como segue. 


De acordo com a regra de 1 lund, os três elétrons 6p ocupam individualmente três orbitais bp, como seus spins parak- 
los. Dessa forma, existem três elétrons desempareihados em cada átomo de bismuto. 

PRATIQUE 

Use a tabela periódica para escrever as configurações condensadas para os seguintes átomos: (a) Co (número atômico 
27); (b) Te (número atômico 52). 

Respostas: (a) |Ar]4s : 3í/ ou [Ar|3d 4s ; (b) lKrj5s : 4i/"5p* ou [Kr|4*/ l "5*r5p 4 


A Figura 6.28 fornece a configuração eletrônica do estado fundamental do nível mais externo dos elementos 
É possível usar essa figura para conferir suas respostas à medida que você pratica escrevendo as configurações ele- 
trônicas. Escrevemos essas configurações com os orbitais em ordem crescente de número quântico principal 
Como vimos no "Como fazer 6.9", os orbitais podem também ser relacionados em ordem de preenchimento, como 
eles seriam interpretados a partir da tabela periódica. 

Configurações eletrônicas anômalas 

Se você fizer uma inspeção cuidadosa na Figura 6.28, verá que as configurações eletrônicas de determinados 
elementos parecem violar as regras que acabamos dc abordar. Por exemplo, a configuração eletrônica do cromo c 
[Ar|3<f'4s em vez de [Ar]3iF4s , como esperaríamos. Analogamente, a configuração do cobre é [Ar).W -ís‘ cm vez 
de [Ar]3íf 4s\ Esse comportamento anômalo é basicamente uma conseqüência da proximidade entre as energias 
dos orbitais 3d c 4s. Ela ocorre frequentemente quando existem elétrons suficientes para fazer com que orbitais de- 
generados tornem-se parcialmente preenchidos (como no cromo) ou totalmente preenchidos (como no cobre). 
Existem poucos casos similares entre os metais de transição mais pesados (aqueles com orbitais 4d ou 5d parcial- 
mente preenchidos) e entre os metais do bloco/. Apesar de esses pequenos desvios da expectativa serem interes- 
santes, eles não têm grande relevância química. 
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igura 6.28 Configurações eletrónicas dos níveis mais externos no estado fundamental 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O boro de número atômico 5, ocorre na natureza como dois isótopos, "Be 'B, com abundâncias de 19,9% e 80,1%, res- 
pectivamente. (a) Qual a diferença entre os dois isótopos? As configurações eletrônicas do 1 B e do "B são diferentes? 
(b) Desenhe a representação pela configuração de quadriculas completa para um átomo de n B. Quais são os elétrons 
de valência (os envolvidos nas reações químicas)? (c) Indique três diferenças principais entre os elétrons ls c2s do 
boro. (d) O boro elementar reage com o flúor para formar BF,, um gás. Escreva a equação quimica balanceada para a 
reação do boro sólido com o gás flúor, (e) O AH”, para BF 3 (jj)é-l.l35,6 kj mol 1 . Calcule a variação de entalpia padrão 
na reação do boro com o flúor, (f) Quando o BC1 também um gás ã temperatura ambiente, entra em contato com água 
reage formando ácido clorídrico e ácido bórico, H,BO u um ácido muito fraco em água. Escreva a equação íônica sim- 
plificada e balanceada para essa reação. 

Solução (a) Os dois nudideos de boro diferem no número de nêutrons no núcleo. . • 2. ' e 2.4 1 Cada um dos 

nudídeos contém cinco prótons, mas B contém cinco nêutrons, enquanto IL B contém seis. Os dois isótopos do boro 
têm configurações eletrônicas idênticas, ls ; 2s ; 2p', uma vez que cada um tem cinco elétrons. 

(b) A configuração de quadriculas completa é: 



U 2* 2p 


Os elétrons de valência são os do nível mais externo, os elétrons 2í : e 2p . Os elétrons ls 2 constituem os elétrons de cer- 
ne, que representamos como [He] quando escrevemos a configuração eletrônica condensada, [He]2s‘2p\ 
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(c) O» orbitais U e2ísJo ambos esféricos, mos eles diferem -se em três aspectos importantes: em primeiro lugar, n orbi- 
ta I ls i- de mais baixa imergia que o orbital 2s. Em segundo lugar, a distância média dos elétTons 2? ao núcleo é maio 
que a dos elétrons ls; logo, o orbital Is é menor que o is. Em terceiro lugar, o orbital 1-. tem um nó radial, enquanto 
orbital U não tem nõ> (Figura 6.18). 

(d) A equação química balanceada é a seguinte: 

2B(s) + 3F.(s) ► 2BF,(g) 

<e) AH" = 2(-l, 135,6) - [0 + 0J = -2.271.2 kl. A reação é extremamente exotérmica 

(f) BCh(y) -i 3HjO(/) » 1-1,80^1)1/) + 3H'|ai/) -t 3Cr(m/J. Observe que uma vez que H,BO, ê uni âcidu muito fraci 

sua fórmula química é escrita na forma molecular, como discutido na Seção 4.4. 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 6.1 A estrutura eletrónica de 

um átomo descreve as energias e us arranjos dos elé- 
trons ao redor do átomo. Muito do que se sabe sobre a 
estrutura eletrônica dos átomos foi obtido pola observa- 
ção da interação da luz com a matéria. Aluz visível e ou- 
tras formas de radiação eletromagnética (também co- 
nhecida como luz radiante) propagam-se no vácuo á ve 
locidade da luz. c = 3.00 * 10“ m/s. A radiação eletro- 
magnética tem componentes tanto elétricos quanto 
magnéticos que variam periodicamente sua feição on- 
dulatória. As características ondulatórias da energia ra- 
diante permite que ela seja desenta em termos de 
comprimento de onda, e freqüência, v, que são inter- 
relacionados: 7.v - c. 

Seção 6.2 Planck propôs que a quantidade mínima 
de energia radiante que um objeto pode ganhar ou per- 
der esta relacionada com a frequência da radiação: £ - hv. 
Essa menor quantidade de energia é chamada quantum 
de energia. A constante h é chamada constante de 
Planck, sendo ll - 6,63 < 10’*" ls. Ma teoria quântica, a 
energia é quantizada, o que significa que ela pode ter 
certos valores permitidos. Einstein usou a teoria quânti- 
ca para explicar o efeito fotoelétrico, a emissão de elé- 
trons a partir da superfície de metais pela luz. Ele supôs 
que a luz se comporta como se consistisse de pacotes de 
energia quantizada chamados fótons Cada fóton pos- 
sui E = hv de energia 

Seção 6.3 A dispersão da radiação em seus compri- 
mentos de onda componentes produz um espectro. Se o 
espectro contem todos os comprimentos de onda, é cha- 
mado espectro continuo; se contiver apenas certos com- 
primentos de onda específicos é chamado espectro de 
linhas. A radiação emitida pelos átomos de hidrogênio ex- 
citados forma um espectro de linhas; as frequências obscr 
vadas no espectro seguem uma relação matemática simples 
que envolve pequenos números inteiros 

Bohr propôs um modelo para o átomo de hidrogê- 
nio que explica o espectro de linhas. Nesse modelo, a 


energia do átomo de hidrogênio depende do valor C 
um número n, chamado número quântico. O valor c 
n deve ser um número inteiro positivo (1 , 2. 3,...), e cad 
valor de n corresponde a uma energia diferente, E 
A energia do átomo aumenta ã medida que n aumenta 
energia mais baixa è atingida quando n - 1; a isso dá-s 
o nome de estado fundamental do átomo de hidroge 
nio. Outros valores de n correspondem aos estados e' 
citados do átomo. A luz é emitida quando o elétron s. 
de um estado de energia mais elevado para um ma: 
baixo; a luz deve ser absorvida para excitar o elétron o 
um estado de energia mais baixo para um mais alti 
A freqüência da luz emitida ou absorvida deve ser ti 
que hv seja igual à diferença de energia entre os dois ca- 
tados permitidos do átomo. 

Seção 6.4 De Broglie propôs que a matéria, como 
elétron, deve exibir propriedades ondulatórias; essa h 
potese de ondas de matéria foi provada experimenta 
mente pela observação da d i fração de elétrons. Uir 
objeto tem comprimento de onda característico que de- 
pende de sua cinética, mm k = li/mv. A descoberta da 
propriedades ondulatórias do elétron levou ao princi- 
pio da incerteza de Heisenberg, que afirmou existir ur 
limite próprio para a exatidão com a qual a posição e 
energia cinéhca de uma partícula podem ser medidas si- 
multaneamente. 

Seção 6.5 No modelo da mecânica quântica do áto- 
mo de hidrogénio, o comportamento do elétron é des- 
crito por funções matemáticas chamadas funções dc- 
onda, representadas pela letra grega y>. Cada função th 
onda permitida tem uma energia precisamente conhe- 
cida, mas a localização do elétron não pode ser deter- 
minada com exatidão; mais precisamente, a probabili- 
dade de ele estar em um ponto específico no espaço 
dada pela densidade de probabilidade. ^ I? . A distri- 
buição de densidade eletrônica é um mapa da probabi- 
lidade de encontrar o elétron em todos os pontos d. 
espaço. 
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-\s funções de onda permitidas do átomo de hidro- 

0 sãn chamadas orbitais. Um orbitai é descrito pela 
binação de um número inteiro e uma letra, corres- 

•ndendu aos valores de três números quânticos para o 

■ tal. O número quântico principal, II, é indicado pe- 
-umoros inteiros 1,2, 3„-. Esse numero quântico diz. 

-neilo de maneira mais direla ao tamanho e a energia 
•rbital. O numero quântico azimutal nu secundário, 
ndicado pelas letras «, p, d, f, e daí por diante, corres- 

- lendo aos valores de 0, 1, 2, 3, ... O número quântico 
une a forma do orbital. Para determinado valor de ti,l 

->je ter valores mleiros variando de 0 a n - 1.0 número 
>ntico magnético, w,„ diz respeito à orientação do or- 

1 no espaço. Para determinado valor de I, m pode ter 
r inteiro variando de 1 a I. As legendas cartesianas 

:em sei usadas para rotular as orientações dos orbi- 

- Por exemplo, os três orbitais 3p são indicados 
-no 3 y Jt 3p,, 3 p., com os indices inferiores indicando 

\o ao longo do qual o orbital esta orientado. 

Um nível eletrônico é o conjunto de orbitais com o 
. -mo valor de n , como 3s, 3 p e 3d. No átomo de hidro- 

- )0 todos os orbitais em um mesmo nível eletrônico 
o mesma energia. Um subnível éoconjunto de um 

mais orbitais que têm os mesmos valores de >r e /; 

■ exemplo, 3s, 3 p e 3c/ são, cada um, subníveis do ni- 
)l - 3. Existe um orbital em um subnível s, três em 
subnível p, cinco em um subnnel d e sete em um 
nível /. 

Seção 6.6 Diagramas de superfície limite são úteis 
ira visualizar as características (formas) dos orbitais. 
. resentados dessa forma, os orbitais s aparecem como 
-teras que aumentam de tamanho à medida que it au- 
nta A função de onda para cada orbital p tem dois 
t aios em lados opostos ao núcleo. Eles são orientados 
- longo do eixos A, y e c. Quatro dos orbitais d têm for- 
: - com qua tro lóbulos ao redor do núcleo; o quinto, o 
-fitai cl . , é representado com dois lóbulos ao longo 
eixo z e uma 'rosquinha' no plano .vi/. As regiões nas 
iais a função de onda é zero são chamadas nós. 

- robabilidade de o elétron ser encontrado em um nó 
fero- 

Seção 6.7 Em átomos pnlieletrnnicos (átomos com 
-ii tos elétrons), os diferentes subníveis de mesmo 
. o! eletrônico têm diferentes energias. A energia 

- subníveis aumenta na ordem ls, 2s, 2p, 3s, 3 p, 4s, 
4p,... 

Os orbitais no mesmo subnível ainda são degenera- 
is., ou seja, eles possuem a mesma energia. 

Os elétrons têm uma propriedade intrínseca cha- 
da spin eletrónico, que é quantizado O número 
iántico magnético de spin. uç. pode assumir dois va 


lores possíveis, +■ f e - ü que podem ser vistos como os 
dois sentidos de rotação de um elétron ao redor de certo 
eixo. O princípio da exclusão de Pauli afirma que dois 
elétrons em um átomo não pedem ter os mesmos valo- 
res para n I. »r e m Esse princípio coloca um limite de 
dois para o número de elétrons que podem ocupar 
qualquer orbital atômico. Esses dois elétrons diferem 
em seus valores de nr.. 

Seções 6.8 c 6.*» A configuração eletrônica de um 

átomo descreve como os elétrons são distribuídos entre 
os orbitais do átomo. As configurações eletrónicas do 
estado fundamental são geralmente obtidas colocan- 
do-se os elétrons nos Drbitais atômicos de mais baixa 
energia possível com a restrição de que cada orbital não 
pode comportar mais de dois elétrons. Quando os elé- 
trons ocupam um subnível com mais do que um orbital 
degenerado, como o subnível 2p, a regra de Hund afir- 
ma que a energia mais baixa é atingida pela maximiza- 
ção do numero de elétrons de mesmo spin eletrónico. 
Por exemplo, na configuração eletrónica do estado fun- 
damental do carbono, os elétrons 2 p têm o mesmo spin 
e têm de ocupai dois orbitais 2 p. 

Os elementos em qualquer grupo determinado na 
tabela periódica têm o mesmo tipo de «arranjo eletrônico 
em seus níveis mais externos Por exemplo, as configu- 
rações eletrônicas dos halogénios fluor e cloro são 
IHeJZs^p c lNe]3- : 3p'\ respectiva mente. Os níveis 
eletrônicos mais externos, os que se localizam além 
dos orbitais ocupados no elemento gás nobre anterio- 
r, são chamados elétrons de valência, enquanto os elé- 
trons nos níveis mais internos são chamados elétrons 
internos. 

A tabela periódica é dividida em itês Lipos diferen- 
tes de elementos, baseados em configurações eletrôni- 
cas. Os elementos nos quais o subnível mais externo é 
um subnív el s ou p são chamados elementos represen- 
tativos (ou grupo principal). Os metais alcalinos (gru- 
po IA), halogénios (grupo 7 A) e gases nobres (grupo 
8A) são elementos representativos. Aqueles elementos 
nos quais um subnível d é preenchido são chamados 
elementos de transição (ou metais de transição). Os 
elementos nos quais o siibnivel 4 fé preenchido são cha- 
mados lantanídeos. Os actinideos são aqueles nos 
quais o subnível 5f e preenchido. O conjunto dos ele 
mentos lantanídeos e actinideos são chamados metais 
do bloco /. Esses elementos são mostrados como duas 
linhas de 14 elementos abaixo da parte principal da ta- 
bela periódica. A estruturo da tabela periódica, resu- 
mida na Figura 6.27, permite-nos escrever a configura 
ção eletrônica de um elemento a partir de sua posição 
na tabela periódica. 


21 2 


Química: a ciência central 


Exercícios 


Energia radiante 

fvl Quais são as unidades SI basicas para (a ) o comprimento de 
onda da luz. (b) a frequência da luz. (c) a velocidade da luz? 

6.2 (a) Qual é a relação entre o comprimento de onda e a fre- 

quência d.i energia radiante? (b) O ozônio na camada 
superior da atmosfera absorve energia na faixa de 
21 0 230 nm do espectro. Em qual região do espectro ele- 
tromagnético essa radiação ocorre? 

6J Classifique cada uma das seguintes afirmativas como 
falsas ou verdadeiras. Corrija as afirmativas que são fal- 
sas. (a) A luz visível i> uma forma de radiação eletromag- 
nética. (b) A frequência de radiação aumenta a medida 
que o comprimento de onda aumenta, (c) A luz ultra vio- 
leta tem comprimentos de onda maiores que a luz visí- 
vel. (d) A radiação eletromagnética e as ondas sonoras 
movem-se ã mesma veloddade. 

6.4 Determine quais das seguintes afirmativas são falsas e 
eomja-as. (a) A radiação eletromagnética é incapaz de 
atravessar a água. (b) A radiação eletromagnética move-se 
no vácuo a uma veloddade constante, não importando o 
comprimento de onda. (c) A luz infravermelho tem fre- 
quências mais altas que a luz visível, (d) O calor de uma 
lareira, a energia em um forno de microondas e o toque 
da buzina de navios sâo todos formas de radiação ele- 
tromagnética. 

6.5 Organize os seguintes tipos de energia eletromagnética 
em ordem crescente de comprimento de onda: infraver- 
melho. luz verde, luz vermelha, ondas de rádio, raios X, 
luz ultravioleta. 

6.6 Liste os seguintes tipos de radiação eletromagnética em 
ordem crescente de comprimento: (al os raios gama pro- 


duzidos por um radionudídeo utilizado em forme 
de imagens na area medica; (b) a radiação de uma < 
çáo de radio FM a 93,1 MHz no mostrador; <c) um • 
de rádio nmindo de uma estação de rádio AM u 
MHz no mostrador; (d) a luz amarela de lampada- . 
vapor de sódio dos postes de rua; (e) a luz veniu 
de um díodo emissor de luz, como em um mostra.^ 
de calculadora. 

6.7 (a) Qual é a frequência de radiação que tem um com - ' 

mentn de onda dc 0,452 pm? (b) Qual é n romprim- 
de onda de radiação que tem unia Ireqüêncía 
2,55 < 10 V? (c) Quais radiações seriam visíveis a ui 
nu. as do item (al ou do item (b)? (d) Qual a distar. . 
pero írrida por uma rad iação eletromagnética em 7,50 n ' 

6.S (a) Qual c a freqiiêncta dá radiação cujo cumprimente 

onda é de 5S9 «m? (b) Qual é o comprimento de onda 
radiação que tem a frequência de 12 » 10 1 ’ s ''? (c) Qu ■ 
radiações seriam detectadas por um detector de rade 
çáo infravermelho, as do item (a) ou do item (F 
(d ) Qual a distância percorrida por uma radiação elelr 
magnética em 10,0/is? 

6.9 Átomos de mercúrio excitadas emitem luz intensa er 
um comprimento de onda de 436 nm. Qual é a freqiit- 
cia desta radiação? Utilizando a Figura b4, determine 
cor associada ao seu comprimento de onda. 

6.10 Um laser de ion de argõnio emite luz a 489 nm. Qual t 
freqüênda de sua radiação? Essa emissão está npespe. 
tro visível? No caso de resposta afirmativa á pergunt 
anterior, qual é a cor dessa emissão? 


Energia quantizada e fótons 

i-.ll (al O que significa dizer que a energia é quantizada? 
(b) Por que não notamos a quanüzaçào da energia nas 
atividades cotidianas? 

6.12 O primeiro artigo de Einstem de 1905 sobre o efeito foto- 
elétrico foi a primeira importante aplicação da hipótese 
de quAntum de Planck. Descreva a hipótese original de 
Planck e explique como Einstein a usou em sua teoria do 
efeito fotoelétrico. 

6.13 (a) Calrule o menor incremento de energia (um quan- 
tum) que pode ser emitido ou absorvido a um compri- 
mento de onda de 812 nm. (b) Calcule a energia de um 
fóton dc frequência 2,72 * 10 1 s . (c) Que comprimento 
de onda de radiação tem fótons de energia 7,84 w, 10 1 ' J? 
Em que porção do espectro eletromagnético essa radia- 
ção seria encontrada? 

6.14 (a) Calcule o menor incremento de energia que pode ser 
emitido ou absorvido a um comprimento de onda de 
3,80 mm. (b) Gilcule a energia de um fóton de frequência 
de 80,5 MHz. (c) Que freqüênda de radiação tem fótons 
com energia de 1,77 x 10 1 ‘ J? Em qual região do espec- 
tro eletromagnético essa radiação seria encontrada ? 

*15 (a) Calcule e compare a energia de um fóton de compn 
mento de onda de.33úm com um dc comprimento de onda 


de 0,154 nm. (b) Utilize a Rgura 6.4 para identificar a n 
giãodo espectro eletromagnéhmá qual cada um pertence. 

6.1 6 Uma estação de rádio AM transmite a 1 .440 kHz, e sua par 
ceira FM transmite a 94,5 MHz. Calcule e compare a energi 
dos fótons emitidos por essas duas estações de rádio 

6.17 Um tipo de queimadura de sol ocorre com a exposiçã 
a luz. UV de comprimento de onda na vizinhança dt 
325 nm. fa) Qual é a energia de um fóton com esse com- 
primento de onda? (b) Qual c a energia de um mnl do- 
ses fótons? (c) Quantos fótons existem em uma rajada d- 
1 ,00 mj dessa radiação? 

6.18 A energia de radiação pode ser utilizada para causar i 
ruptura de ligações quimicas. Uma energia rninima dt 
495 kj/mol é necessária para quebrar a ligação oxigé- 
nio-oxigénio no Oj. Qual é o comprimento de onda 
mais longo da radiação que possui a energia necessária 
para quebrara ligação? Que tipo de radiação eletromag- 
nética é essa? 

6.19 Um laser dindo emite um comprimento de onda de 987 
nm. Toda a sua potência de energia è absorvida em um 
detector que mede uma energia total de 0,52 J durante 
um período de 32 s. Quantos fótons por segundo são 
emitidas pelo laser? 
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- .21) Um objeto estelar e>ta emitindo radiação a 050 nm. Se 
o detector está capturando 8 * 10' fôtons por segundo 
nesse comprimento de onda. qual é a energia total dos 
lótons detectados em unia hora? 

21 O molibdênio metálico tem de absorver radiação com a 
trequéncia mínima de 1 .09 • 10 L ' s' 1 antes que ele emita 
um elétron de sua superfície via efeito fotoelétrico. (a) 
Qual é a energia mínima necessária para produzir esse 
efeito? (b) Quai comprimento de onda de radiação for- 
necerá um fiõton com essa energia? (c) Se o molibdênio 
é irradiado com luz com comprimento de onda de 120 


0 modelo de Bohr; ondas de matéria 

«.23 Explique como a existência de espectro de linhas é con- 
sistente com a teoria de Bohr sobre energias quantiza- 
das para o elétron no átomo de hidrogénio. 

•>.24 (a) Nus termos da teoria de Bohr para o á tomu de hidro- 
gênio, qual processo ocorre quando seus átomos excita 
dos emitem energia radianle com determinados compri- 
mentos de onda e apenas aqueles comprimentos de 
onda? (bj Um átomo de hidrogênio ‘expande-se ou 
'contrai-se' ao mover-se de seu estado fundamental 
para um estado excitado? 

- 25 Quando as seguintes transições eletrónicas ocorrem 
no hidrogênio, a energia é emitida ou absorvida? 
(a) dc ii-4 para n = 2; (b) de uma órbita dc raio 2,12 À 
para uma de raio 8,48 À; (d um elétron se junta ao íon 
H' e fica no nível n - 3- 

->.26 Indique se a energia é emibda ou absorvida quando as 
seguintes transições eletrônicas ocorrem no Itidrogê- 
nio: (a) de » - 2 para n = 6; (b) de uma órbita de raio 
4,77 A para uma de raio 11,530 À; (c) de n - 6 para o es- 
tado n - 9; 

■37 Utilizando a Equação 6.5, calcule a energia de um elé- 
tron no átomo de hidrogénio quando n = 2 e quando ir 
* 6. Calcule o comprimento de onda da radiação libe- 
rada quando um elétron sc move de n = 6 para >t = 2. 
Essa linha es lá na região visível do espectro eletromag- 
nético? Se a resposta for sim. qual sua cor? 

\28 Pata cada uma das seguintes transições eletrônicas 
para o átomo de hidrogênio, calcule a energia, a fre- 
quência e o comprimento de unda da radiação associa- 
da, e determine se a radiação é emitida ou absorvida 
durante a transição: (a) de n - 5 para n - 1, <b> de u - 4 
para ri = 2; (c) de n = 4 para n - 6. Alguma dessas transi- 
ções emite ou absorve luz visível? 

s.29 Todas as linhas de emissão visíveis observadas por Bal 
mer envolviam ri, - 2. (a) Explique por que somente as 
linhas com n, = 2 foram observadas na região visível do 
espectro eletromagnético, (b) QilcuJe os comprimentos 
de onda das primeiras três linhas na série de Balmer - 
aquelas cujo ii, =3, 4 c 5 — e identifique essas Uniras no 
espectro de emissão mostrado na Figura 6.12. 

1.30 A série de linhas de emissão de I y mnn para o átomo de 
hidrogénio são aquelas para as quais n,- 1. (a) Determi- 
ne a região do espectro eletromagnético na qual as li- 
nhas da série de Lvnian são observadas, (bl Calcule os 


nm, qual é a possível energia cinética máxima dos elé- 
trons emitidos? 

6.22 Ú necessário um foton com energia minirna de 4 Al » 10 ' 4 | 
para emitir elétrons do metal de sódio, la) Qual é n fre- 
quência minirna de luz necessária para emitir elétrons 
do sódio pelo efeito fotoelétrico? (b) Qual é o compri 
mento de onda dessa luz? (c) Se o sódio é irradiado com 
luz de 439 nm. qual é a possível energia cinética máxi- 
ma dos elétrons emitidos? (d) Qual numero máximo de 
elétrons pode ser liberado por uma rajada de luz cuja 
energia total éde I.OUuJ? 


comprimentos de onda das primeiras três Urdias na sé- 
rie de Lvman — aquelas para as quais n, = 2, 3 e 4. 

|*i J>1 1 Lma das linhas de emissão do átomo de hidrogénio 
tem comprimento de onda de 93.8 nm. fa) Em qual re- 
gião do espectro eletromagnético essa emissão é encon- 
trada? (b) Determine os valores inicial e final de n 
associados a essa emissão. 

16.321 O átomo de hidrogénio pode absorver luz com compri- 
mento de onda de 4.055 nm. (a) Fm quai região do es- 
pectro eletromagnético essa absorção é encontrada? 
(b) Determine os valores iniciai e final de rr associados a 
essa absorção, 

6.33 Utili 2 e a relação de De Broglie para determinar os com- 
primentos de onda dos seguintes objetos: (a) uma pes- 
soa de 85 kg esquiando a 50 km/h; (b) uma bala dc 
revólver de 10,0 g detonada a 250 m/s: (c) um átomo de 
lítio movimentando-se a 2,5 ■» 10’ m/s. 

6-34 Entre as partículas subatômicas elementares da tísica 
está o inuon, o qual se decompõe poucos namv-seguii- 

dos após sua formação. O muon leni massa em estado 
de repouso absoluto de 206,8 vezes a massa do elétron. 
Calcule o comprimento de onda de De Broglie asso- 
ciado com o muon movendo-se a uma velocidade de 
8,85 x 10 s cm/s, 

6.35 A difraçáu de nêutrons é uma importante técnica para 
determinar as estruturas das moléculas. Calcule a velo- 
cidade de um nêutron que tem comprimento de onda 
característico de 0,955 Á. (Consulte o encar Ic- deste livro 
para a massa do néufrnn.) 

6.36 O microscópio eletrônico tem sido muito usado pjra a ob 
tenção cie imagens altamente ampliadas, tanto de materi- 
ais biológicos como de outros tipos. Quando um elétron c 
acelerado por um campo potencial especificei, ele atinge 
uma velocidade de 5.93 > 10* m/s. Qual é o comprimen- 
to de onda característico desse elétron? O comprimento 
de onda é comparável ao tamanho dos átomos? 

6-37 Usando o principio da incerteza de Heisenberg, calcule 
a incerteza na posição de (a) um mosquito de 1,50 mg 
movendo-se a uma velocidade de 1,411 m/s, sabendo 
que a velocidade está drnfro da foi»a de ± 0,01 m/s: 
(b) um próton movimentando-se a unia velocidade de 
(5,00 ± O/H) x llr m/s. (A massa de um próton é dada 
na tabela de constantes fundamentais no encarto que 
acompanha este livro.) 
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6.38 Calcule a incerteza rm posição de (a) um elétron moven- 
do-se a uma velocidade de (3,00 ± 0,01) xlO' m/s; 
(b) um nêutron movendo-se à mesma velocidade. (As 
massas de um elétron e de um nêutron são dadas na ta- 


bela de constantes fundamentais no encarte que acoir 
panha este livro ) (c) Quais são as implicações dessc- 
cálculos para nosso modelo de átomo? 


Mecânica quântica e orbitais atómicos 

6.3*? De acordo aimo modelo de Bohr, um elétron no estado 
fundamental de um átomo de hidrogénio move-se em 
Orbita ao redor do núcleo com um raio específico de 033 
A. Na descrição da átomo de hidrogênio pela mecânica 
quântica, a distância mais provável do elétron ao mi- 
cleo é 0,53 Â. Por que essas duas afirmativas são dife- 
rentes? 

6.40 (a) Na descrição do átomo de hidrogênio pela mecânica 
quântica, qual é o significado físico do quadrado da 
função de onda, y'? (b) O que significa a expressão 
'densidade eletrònica'7 (c) O que é um orbital 7 

6.41 (a) Para n - 4, quais são os possíveis valores de !? 
(b) Para 1 = 2, quai- são os possíveis valores de m t ? 

6.42 Quantos valores possíveis existem para / e m, quando 
(ai ii = 3; (b) n = 5? 

6.43 Dê os valores numéricos d ene/ correspondentes a 
cada uma das seguintes designações: (a) 3p; (b) 2s; (c) 4 f; 
(d) «W. 

6.44 Dê os valores para n, I e m. para (a) cada orbital no sub- 
nível 2 p; tb) cada orbital no subnível 5d. 

6.45 Quais das seguintes alternativ as representam combina- 
ções impossíveis de ir e /• (a) lp; (b) 4s; (c) 5fi (d) 2if? 

6.46 Quais das seguintes alternativas são conjuntos permiti- 
dos de números quânticos para um elétron em um áto- 
mo de hidrogénio: (a) ir =2. 1 =1, m, «= 1; (b) n = l, J= D, m, 
= -1; (c) k = 4, / = 2, m, - -2; (d) n = 3, 1 = 3, m, = 07 Para as 
combinações que forem permitidas, escreva a designa- 


ção apropriada para o subnível a que o orbital perlem 
(isto é, lí. e assim por diante). 

6.47 Faça um esboço da forma e orientação dos seguintc- 
típos de orbitais: (a) s; (b) fij (c) d ty . 

6.48 Faça um esboço da forma e orientação dos seguinte 
tipos de orbitais: (a) fij (b) d 1 ; c) d f 

6.49 (a) Quais são as similaridades c diferenças entre os v 
bitais ls e 2s do átomo de hidrogênio? (b) Em que sen: 
do um orbital 2p tem carater direcional? Compare 
características 'direcionais' dos orbitais p r e J; - J(i-: 
é, em qual direção ou região do espaço a densidade d 
elétron é concentrada?), c) O que você pode dizer sob- 
a distância média do núcleo de um elétron em um ort 
tal 2s quando comparada a um orbital 3s? (d) Para 
átomo de hidrogénio, liste os seguintes orbitais na <>• 
dem crescente de energia (ou seja, os mais estáveis pr- 
meiro): 4 f, 6s, 3d, ls, 2p. 

6.50 (a) Com referência à Figura 6 18, qual é a relação entre 
número de nós em um orbital s e o valor do núrner 
quântico principal? (b) Identifique o número de no 
isto é, identifique os lugares onde a densidade eletrón 
ca è zero, nci orbital 2 p„ no orbital 3s. (c) Os nós no orb 
tal s são superfícies esféricas (Figura 6.18) Em que tip 
de superfície você espera que os nós estejam nos orbita 
p (Figura 6.20)? (tl) Para o átomo de hidrogênio, liste i 
seguintes orbitais na ordem crescente de energia: 3*, 2- 
2p, 5», 4ii 


Átomos políeletrónicos e configurações eletrónicas 

6.51 Para certo valor do número quântico principal, n, como 
as energias dos subníveis s, p, d e /variam para (a) hi- 
drogênio; (b) um átomo políeletrôraco? 

6.52 (a) A distância média do núcleo de um elétron 3s em 
um átomo de cloro é menor que para um elétron 3p. 
Considerando esse fato, qual orbital é %de energia mais 
alta? (b> Você esperaria que a remoção de um elétron Js 
de um átomo de cloro necessite de mais ou menos ener- 
gia quando comparado a um elétron 2p? Explique. 

6.53 (a) Quais são as possíveis valores do número quântico 
de spin do elétron? (b) Que peça de equipamento expe 
rimental pode ser utilizada para distinguir os elétrons 
que tenham valores diferentes do número quântico de 
spin de elétron? (c) Dois elétrons em um átomo ocupam 
o orbital ls. Qual grandeza deve ser diferente para os 
dois elétrons? Que princípio governa a resposta a essa 
pergunta? 

6.54 la) Explique o princípio da exclusão de Pauli com suas 
próprias palavras, (b) O princípio da exclusão de Pauli 


é, em um sentido importante, o segredo para a com 
preensâo da tabela periódica. Explique por quê. 

6.5F Qual é o número máximo de elétrons que podem ocv 
par cada um dos seguintes subníveis-. (a) 3 d; (b) 4s; c) 2: 

(dl 5/7 

6.56 Qual é o n ú mero máximo de elétrons em um á tomo qu 
podem ter os seguintes números quânticos: (a) n = I 
m=-l/2. (b) n = 5,7=3; (c) ir= 4. / = 3, m, = -3; (d) n =4 
1 = 

6.57 (a) O que cada quadrícula em uma configuração ti- 
quadriculas representa? (b) Que grandeza é represer 
tada pelo sentido (para cima ou para baixo) das soU 
em uma configuração de quadriculas? (c) A regra d- 
Himd é necessária para se escrever a configuração ek 
trônica do berílio? Explique. 

6.58 (a) O que são 'elétrons de nivel mais externo'? (b) O qu 
são 'elétrons desemparelhados"? (c) Quantos elétron- 
de nível mais externo um átomo de Si possui? Quantos 
deles são desemparelhados? 
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1.59 Escreva as configurações eletrônicas condensadas para 
os seguintes átomos, usando as abreviaturas de núcleo 
de gás nobre apropriadas: (a) Cs; tbl Ni; (cl Se; (d) Cd; 
(c) Ac; (0 Eb 

-.60 Escreva as configurações eletrônicas condensadas para 
os seguuites átomos, (a) Al; (b) Sc; c) Co, (dl Br: (e) Ba; 
(0 Re; (g) Lu. 

- ni Faça a configuração de quadriculas para os elétrons de 

valência de cada um dos seguintes elementos e indique 
quantas elétrons desetnparelhados rada utn tem: (a) 5; 

(b) Sr; (c) Fe; (d) Zr; <e) Sb; (f) U. 

-.62 Utilizando a configuração de quadrículas, determine o 
número de elétrons desemparelhados em cada um dos 
seguintes átomos: (al Ti; <b» Ga; (c) Rh; (dl l; (el To. 

- Identifique o elemento especifico que corresponde a 
cada uma das seguintes configurações eletrônicas 


(al U<L* : 2 p' 3>- : . (b) [Ne|3s : 3p'; (cl |Ar]4í'3<f; 

(d) [KrjSíW V 

6.64 Identifique o grupo de elementc» que corresponde a cada 
uma das seguintes configurações eletrônicas gerais; 

(a) [gás nobre l/islíp’ 

(b) [gás nobre|ns J f n IW : 

(c) [gás nnbrejns'(n - 1 )d'"np 

(d) [gãs nobre]/is 2 ôi - 2)f 

6.65 O que está errado nas seguintes configurações eletrôni- 
cas para átomos em seus estados fundamentais? 

(a) IsTsV, (b) [Ne]2s’V; c) [Nelis^d 1 

6.66 As seguintes configurações eletrônicas representam es- 
tados excitados. Identifique o elemento e escreva 
sua configuração eletrônica condensada para estado 
fundamental, (al lr2s : 3/i : 4p' (b) [Ar]jU' n 4s'4p 4 5s'; 

(c) IKrHuMslSp'. 


Exercícios adicionais 

• 67 Considere as duas ondas mostradas a seguir, que re- 
presentam duas radiações eletromagnéticas 


MAM 



1.6 x IO -7 m 


(a) Qual é o comprimento de onda da onda A? E da 
onda B? 

(b> Qual é a frequência da onda A? E da onda B? 

(c) Identifique as regiões do espectro eletromagnético 
às quais as ondas A e B pertencem, 

• 66 Ccrtns elementos emitem luz de um comprimento de 
onda específico quando são queimados. Historicamen- 
te. os químicos utilizavam tais comprimentos de onda 
de emissão para determinar se certos elementos esta- 
vam presentes em uma amostra. Alguns comprimentos 
do onda característicos para alguns desses elementos 


são: 

Ag 

328.1 nm 

Fe 

372,1) nm 

Au 

267,6 nm 

K 

404,7 nm 

Ba 

455,4 nm 

Mg 

285,2 nm 

Ca 

4227 nm 

Na 

.589,6 nm 

Cu 

324,8 nm 

Ni 

341,5 nm 


(a) Determine quais elementos emitem radiação na par- 
te visível do espectro, (b) Qual elemento emite fótons 
de energia mais alta? £ de energia mais baixa? (c) Ao 
ser queimada, uma amostra de substância desconheci- 
da emite luz de frequência 6,59 .< 10 u s Qual desses 
elementos provavelmente está na amostra? 

6.69 Imagens de Ganytnede, a maior lua de Júpiter, foram 
transmitidas da Cnlíteu, nave espacial não tripulada, 
quando sua distância da Terra era de 522 milhões 
de milhas. Quanto tempo os sinais transmitidos leva- 
ram para percorrer a distância entre a nave espacial e a 
Terra? 


6.70 Os raios do sol que causam o bronzeamento e as quei- 
maduras estão na porção ultravioleta do espectro ele- 
tromagnético. Esses raios são categorizados por 
comprimento de onda a chamada radiação UV-A tem 
comprimentos de onda na faixa de 320-380 rim, en- 
quanto a radiação UV-B tem comprimentos de onda na 
faixa de 290-320 nm. (al Calcule a frequência de luz que 
tem comprimento de onda de 320 nm (b) Calcule a 
energia de um mol de tótons cie 320 nm. (c) Quais são 
mais energéticos, fótons de radiação UV-A ou de radia- 
ção UV-B? (dl A radiação UV-B do sol é considerada 
maior causadora de queimaduras em humanos do que 
a radiação UV-A. Essa observação é consistente com 
sua resposta ao item (c)? 

6.71 O watt é a unidade derivada SI que indica potência, 
a medida de energia por unidade de tempo: 1 W = 1 J /s 
Um laser semicondutor em um aparelho de CD tem 
comprimento de onda igual a 780 nm e nível de potên- 
cia de 0,10 m W Quantos fótons incidem em sua super- 
fície durante a execução de um CD com 69 minutos de 
duração? 

6.72 Carolenòides, presentes em todos os organismos capa- 
zes de realizar fotossíntese, ampliam a faixa de luz ab- 
sorvida pelo organismo. Fies exibem capacidade máxi- 
ma para absorção de luz na faixa de 440-470 nm. Calcu- 
le a energia representada pela absorção de um número 
de Avogadro de fótons de comprimento de onda de 
455 nm. 

1 6.731 Uma fotocéiula, como a ilustrada na Figura 6.7 (b). é um 
aparelho utilizado para medir a intensidade de luz. 
Em certo expenmento, quando uma luz de compri- 
mento de onda de 550 nm é dirigida para a fotocéiula, 
elétrons são emitidos à proporção de 5,8 * 10' n C/s. 
Suponha que cada fóton que colide na fotocéiula emita 
um elétron Quantos fótons por segundo atingem a fo- 
tncélula? Quanto de energia por segundo a fotocéiula 
absorve? 

6.74 Uma substância sensív el á (uz no filme fotográfico pre- 
to-e-branco é AgBr Os fótons fornecem a energia ne- 
cessária para transferir um elétron de Br para Ag' a fim 
de produzir Ag e Br e, por meio disso, escurecer o filme. 
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(a) Se um mínimo de energia de 2.UU » 10' J /nu>l & ne- 
cessária para esse processo, qual e a energia mínima ne- 
cessária para cada fóton? (b) Calcule o comprimento de 
onda de luz necessário para fornecer essa energia para 
os fótons (c) Explique por que esse filme pode ser ma- 
nuseado em um quarto escuro sob luz vermelha 

k7s Quando o espectro de luz do sol é examinado em alta 
resolução em determinado experimento similar ao ilus- 
trado na Figura 6.10, linhas escuras são evidentes. 
Essas são chamadas linhas Fraunhofer, em homena- 
gem ao cientista que as estudou extemivamente no iní- 
cio do século XIX. De modo geral, cerca de 25 mil linhas 
foram identificadas no espectro solar entre 2.950 Á e 10 
mil A As linhas Fraunhofer são atribuídas à absorção 
de determinados comprimentos de onda de luz 'bran- 
ca' do sol por elementos gasosos na atmosfera solar (a) 
Descreva o processo que causa a absorção de cumpri- 
mentos de onda específicos de luz do espectro solar, (b) 
5e um dentista quisesse saber quais linhas Fraunhofer 
pertencem a dado elemento, digamos o neõnio, que ex- 
perimentos poderiam ser conduzidos aqui na Terra 
para fornecer dados? 

[6.761 O modelo de Bohr pode ser utilizado para íons seme- 
lhantes ao hidrogênio — íons que tenham apenas um 
elétron, como He' e Lí 3 (a) Por que o modelo de Bohr é 
aplicável para íons de He', mas não para átomos neu- 
tros de He? (b) As energias do estado fundamental de 
H. He e Lr’ são arranjadas em tabela como segue: 


Atomo ou lon 

H 

He 

LT 

Energia 
do estado 
fundamental 

-2,18 rur ) 

-8,T2 (10"| 

- 1,96 *10 J 


Apôs examinar esses números, proponha uma relação 
entre a energia do estado fundamental de sistemas se- 
melhantes ao hidrogênio t a carga nuclear, Z. Ic) Utilize 
a relação que vocé obtiver no item (b) para fazer deter- 
minar a energia dn estado fundamental do ion de C" 
6.77 Em condições apropriadas, o molíbdênio emite raios X 
que têm comprimento de onda característico de 0,71 1 Á. 
Esses raios X são utilizados em experimentos de difra- 
ção para determinar as estruturas de moléculas. Qual a 
rapidez com que um elétron teria de se mover para ter o 
mesmo comprimento de onda desses raios X? 


16.78] Um elétron é acelerado por um potencial elétnco jv*j 
uma energia cinética de 82,4 KeV. Qual é seu compr 
mento de onda característico? ( Dica: lembre-se de qi> - 
energia cinética de um objeto em movimento é E - 
inr onde rrt é a massa do objeto e V, a velocidade dn - 
jeto.) 

6.79 Qual dos números quãntian; governa (a) a forma de 
orbital; (bl a energia de um orbital; (c) as propriev. - 
des de spin de um elétron; (d) a orientação espac 
do orbital? 

6.80 Dé a designação do subnível para cada um dos segi; 
les casos: (a) «=3,1*1; (b) n = 6, / * 4; (c) n = 2 , 1 - i 
(d) n = 4, / = 3. 

6.61 Quantos orbitais em um átomo podem ter cada ur- 
das seguintes designações, (a) 3s; (b) 2fi; (cl 4J; (d) n - 

6.82 Os 'números mágicos' na tabela periódica são os núir 
ros atômicos dos elementos com alta estabilidade - 
gases nobres): 2, 10, 18, 26. !4 e 86. Em termos de v; 
res permitidos de orbitais e números quânticos de sp 
explique por que esses arranjos de elétrons correspi 
dem á estabilidade especial. 

[6.83] Para orbitais simétricos não-esféricos, as represem, 
ções de superfície limite (como nas figuras 6.20 e 6.2 
sugerem onde existem planos nodais (isto é, onde . 
densidade eletrônica é zero). Por exemplo, o orbitai 
tem um nó onde quer que x- 0; essa equação ésatisn 
ta por todos os pontos no plano yr; tal plano é charr 
do plano nodal do orbital p,. (a) Delermine o piar - 
nodal do orbital p ; . (bl Quais são os dois planos nod^ 
do orbital dl (c) Quais são os dois planos nodais . 
orbital dj - ■? 

6.84 Utilizando somente um tabela periódica como gu 
escreva as configurações eletrônicas condensadas pc 
os seguintes átomos: (a) Se; (bl Kh; (c) Si; (d) Hg; (cl H 

6.65 O meitnério, Mt, elemento 109, nome dado em hoir- 
nagem a dentista Lisa Meilner. é um metal de transid 
que se espera ler a mesma configuração eletrónica t 
tema do iridio. Usando essa observação (e sem olhar 
Figura 6.28), escreva a configuração eletrônica dn mi- 
nério, Use jRnJ para representar os primeiros 86 ele 
trnns da configuração eletrônica. 

6.86 Cientistas têm considerado que o elemento 126 pos> 
ter estabilidade moderada que o permite ser sinte: 
zado e caracterizado. Faça a previsão de como dei 
ser a configuração eletrônica condensada desse eir 
mento. 


Exercícios cumulativos 

|6.871 Qs fornos de microondas utilizam radiação de micro- 
onda para aquecer os alimentos As microondas são ab- 
sorvidas pela umidade no alimento, que é transferida 
para outros componentes do alimento. Suponha que a 
radiação de microonda tenha comprimento de onda de 
11,2 cm. Quantos fótons sàu necessários para aquecer 
200 mL de café de 23 X para 60 "C? 

6.88 A camada de ozônio estrstosférico (0,J aiuda a nos pro- 
teger da radiação ultravioleta prejudicial. Fia o faz ab- 
sorvendo luz ultravioleta e se decompondo em uma 


molécula de O, e um d turno de oxigênio, processo o 
nhccido como fotodissociação; 

C,(S) 6 0,(ç) + O(í0 

Utilize os dados do ApéndiceC para calculara varia çã. 
de cn tal pia paia essa reação Qual é o comprimenlo c 
onda máximo que um fótun pode ter se ele deve possu 
energia suficiente para causar essa dissociação? Em qur. 
porção do espectro esse comprimento de onda ocorre? 
6.89 A descoberta do háfnio, elemento número 72. proirm 
veu um episódio controverso na química. G. Urbain, ur 
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químico francês, alegou em 1911 ter isolado um ele- 
mento número 72 de uma amostra de compostos de ter- 
ra rara (elementos 58-71). No entanto, Niels Bohr 
acreditava que háfnio seria mais provável de ser encon- 
trado com zircônio do que com terras raras. D. Coster 
e G. von Hevesy. que trabalhavam no laboratório de 
Bohr em Copenhagen, mostraram em 1922 que o ele- 
mento 72 estava presente em uma amostra de zircão 
norueguês, um mineral de zircônio. (O nome háfnio 
vem do nome latino para Copenhagen, Hafnia). 

(a) Como você utilizaria os argumentos de configu- 
ração eletrônica para justificar a previsão de Bohr? 

(b) O zircônio, vizinho do háfnio no grupo 4B, pode 
ser produzido como um metal pela redução do sólido 
ZrCI 4 com metal dc sódio fundido. Escreva uma 
equação química balanceada para a reação, Ela é uma 
reação de oxirreduçáo? Se for, o que é reduzido e o 
que é oxidado? (c) O dióxido de zircônio sólido, ZrO,, 
reage com gás cloro na presença de carbono. Os pro- 
dutos da reação são ZrCl 4 e dois gases, CO, e CO, na 
proporção 1 : 2. Escreva uma equação química balan- 
ceada para a reação. Começando com uma amostra 
de 55,4 g de ZrO,, calcule a massa formada de ZrCI*, su- 
pondo que ZrO, é o reagente I mutante e supondo 100% 
de rendimento, (d) Utilizando suas configurações ele- 
trónicas, considere o fato de Zr e Hf formarem cloreto 
MC1 4 e óxido MO,. 

.90 (a) Considere a formação das seguintes séries de óxidos 

em termos de configurações eletrónicas dos elementos 


e da abordagem sobre compostos iônicos nn Seção 2.7: 
K.O, CaO, Sc,O v TiO,, V,O v CrO, <b> Dé os nomes des- 
ses óxidos, (c) Considere os óxidos de metal cujas ental- 
pias de formação (em kj mor 1 ) estão listadas aqui. 


Óxido 

K,Ofs) 

CaO(s) 

TÍO,(s) V 3 0,(s) 

AH”, 

- 363,2 

-635,1 

-938,7 -1550,6 


Calcule as variações de entalpia na seguinte reação ge- 
ral para cada caso: 

M„0» + H&) ► hM(s) + mH,Oi 

(Você precisará escrever a equação balanceada para 
cada caso, e só então calcular AH" ) (d) Baseado nas infor- 
mações fornecidas, estime o valor de AH", para SCjQ,(s). 

6.91 Os primeiros 25 anos do século XX foram significati- 
vos para a rápida mudança na compreensão dos cien- 
tistas sobre a natureza da matéria, (a) De que forma os 
experimentos de Rutherford, sobre dispersão de partí- 
culas a ao longo de uma chapa de ouro, prepararam o 
terreno para a teoria de Bohr sobre o átomo de hidro- 
génio? Ib) De que modo a hipótese de De Broglie, 
quando aplicada aos elétrons, é consistente com a 
conclusão de J. J. Thomson de que o elétron tem mas- 
sa? Em que sentido ela corrobora com a proposta de 
que raios catódicos deveriam ser tratados como fenô- 
menos ondulatórios nos experimentos que precede- 
ram os trabalhos de Thomson? 
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À medida que o número de elementos conhecidos aumenta, os dentistas 
começam a investigar as possibilidades de dassiflcá-los de maneira útil. Em 
$69 Dmitri Mendeleev, na Rússia, e Lothar Meyer, na Alemanha, publicaram 
•esquemas de classificação praticamente idênticos. Os dois cientistas observa 
Mm que as similaridades das propriedades fisicas e químicas tomam a se repe- 
tir periodicamente quando os elementos são distribuídos em ordem crescente 
Je massa atômica. Os cientistas daquela época não tinham conhecimento dos 
números atômicos. As massas atômicas, entretanto, geralmente cresciam com 
aumento do número atômico, logo tanto Mendeleev quanto Meyer casual- 
mente distribuiram os elementos em ordem apropriada. As tabelas dos ele- 
mentos desenvolvidas por Mendeleev e Meyer foram as precursoras da tabela 
reriódica moderna. 

Apesar de Mendeleev e Meyer terem chegado basicamente ã mesma con- 
lusâo sobre a periodicidade das propriedades dos elementos, a Mendeleev 
~âo dados os créditos por desenvolver suas idéias mais eficazmente e estimu- 
.ir mais trabalhos novos na química. Sua insistência em listar os elementos 
;om características similares nas mesmas famílias forçou-o a deixar vários es- 
raços em branco na tabela. Por exemplo, tanto o gálio (Ga) quanto o germânio 
Ge) eram desconhecidos naquela época. Mendeleev corajosamente previu 
-ua existência e suas propriedades, referindo-se a eles como eka-alumínio e 
ka -silício, termos criados por ele mesmo para indicar abaixo de quais elemen- 
js eles aparecem na tabela periódica. Quando esses elementos foram desco- 
bertos, soube-se que suas propriedades eram muito parecidas com as previstas 
ror Mendeleev, como ilustrado na Tabela 7.1 

Em 1913, dois anos apôs Rutherford propor u modelo atômico do átomo, 
im físico inglês chamado Henry Moseley (1887-1915) desenvolveu o conceito 
ie números atômicos. Moseley determinou as íreqiiéncias de raios X emitidas 
a medida que diferentes elementos eram bombardeados com elétrons de alta 
nergia. Ele descobriu que cada elemento produz raios X de frequência única; 



Figura 7.1 Tanto o oxigênio 
quanto o enxolre são elementos do 
grupo 6A. Como tal, eles têm 
muitas similandades químicas. Eles 
também têm muitas diferenças. 
Incluindo as formas que adquirem 
como elementos à temperatura 
ambiente. O oxigênio consiste em 
moléculas de Oj que aparecem 
como gás incolor (mostrado aqui 
fechado em um recipiente de 
vidro). Por outro lado, o enxofre 
consiste em mnlénilas de S, que 
formam um sólido amarelo. 
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Figura 7.2 Tabela periódica 
mostrando as datas do 
descobrimento dos elementos. 
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Química: a ciência central 


TABELA 7.1 Comparaçàu das propriedades do eka-silfdo previstas por Mendeleev com as propriedades ubservadas 
para o germãnio 


Propriedade 


Previsões de Mendeleev para o 
eka-silício (feitas em 1871) 


Propriedades observadas para o 
gennlrüo (descoberto em 1886) 


Massa atômica 
Densidade (g/cm') 

Calor específico (J/g Kl 
Ponto de fusão C'C) 

Cor 

Fórmula do óxido 
Densidade do óxido (g/cm') 
Fórmula do cloreto 
Ponto de ebulição do cloreto PC) 


71 

53 

0,305 

Alto 

Cinza-escuro 

XO, 

4.7 

xci 4 

Lm pouco abaixo de 100 


72,5*» 

535 

0309 

947 

Branco- acinzentado 
GeO, 

4.70 

GeCl, 

54 


além disso, ele descobriu que a frequência geralmente aumenta quando a massa atômica aumenta. Ele distribui .> 
freqüênaas de raios X em ordem atribuindo um número inteiro exclusivo para cada elemento, chamado núnii~ 
atómica. Moseley identificou corretamente o número atômico como o número de prótons no núcleo do átomo t- . 
número de elétrons no átomo. pxx :> > 23) 

O conceito de número atômico esclareceu alguns problemas nas versões anteriores da tabela periódica, qu 
eram baseadas na massa atômica. Por exemplo, a massa atômica do Ar (número atômico 18) é maior que a do p 
tássio (número atômico 19). Entretanto, quando os elementos são arranjados em ordem crescente de número at- 
mico, em vez de ordem crescente de massa atômica. Are K aparecem em seus lugares corretos na tabela. C* 
estudos de Moseley tomaram possível também identificar 09 'buracos' na tabela periódica, que levaram à desco- 
berta de novos elementos. 


7.2 Carga nuclear efetiva 


Tara entender as propriedades dos átomos, devemos estar familiarizados nào apenas com as configuraçõe- 
eletrônicas, mas também com a intensidade da força de atração entre o núcleo e os elétrons mais externos. A lei à ■. 
Coulomb de atração indica que a força da atração entre as duas cargas elétricas depende da magnitude das cargas 
da distância entre elas. (S ,> 23) Portanto, a força de atração entre um elétron e o núcleo depende da magn 
tudc da carga nuclear líquida agindo no elétron e da distância média entre o núcleo e o elétron. A força de atracà 
aumenta na mesma proporção que a carga nuclear, e diminuí à medida que o elétron se afasta do núcleo. 

Em um átomo polieletrônico, cada elétron é simultaneamente atraído pelo núcleo e repelido pelos outros elt 
trons. Em geral, existem tantas repulsões elétron-elétro» que não podemos analisar exatamente a situação. Entre 
tanto, podemos estimar a energia de cada elétron considerando como ele interage com o ambiente médio criad 
pelo núcleo e os outros elétrons no átomo. Essa abordagem permite-nos tratar cada elétron individualmente rorr 
se ele estivesse se movendo no campo elétrico criado pelo núcleo e pela densidade eletrônica vizinha dos outro- 

elétrons. Esse campo elétrico é equivalente ao campo gerado por uma carga lr- 
Tà animação calizada no núcleo, chamada carga nuclear efetiva. A carga nuclear efetiva, Z . 

JC Carga nuclear efetiva agindo em um elétron é igual ao número de prótons no núcleo, Z, menos o nú 

' ' mero médio de elétrons, 5, que está entre o núcleo e o elétron em questão: 


z,=z-s 


[7.1] 


Como S representa uma média, não é necessário que ele seja um número inteiro. 

Muitas das propriedades dos átomos são determinadas pela carga nuclear efetiva sofnda por seus elétron- 
mais externos, ou de valência. Qualquer densidade eletrônica entre o núcleo e um elétron mais externo diminui c 
carga nuclear efetiva agindo em um elétron mais externo, Di 2 -se que a densidade eletrónica relativa aos elétron- 
mais internos blinda ou protege os elétrons mais externos da carga total do núcleo. Uma vez que os elétrons mais in- 
ternos estão localizados basicamente entre o núcleo e os elétrons mais externos, eles são mais eficientes em blindai 
os elétrons mais externos. Por outro lado, os elétrons de mesmo nível dificilmente blindam uns aos outros da carg^ 
do núcleo. Como resultado, n carga nuclear efetiva sofrida pelas elétrons mais externo s é detemumida basicamente pela dife- 
rença entre n carga da núcleo e a carga dos elétrons internos. 
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Figura 7.3 (a) A carga nuclear 
efetiva sofrida pelos elétrons de 
valência do magnésio depende 
principalmente da carga 1 2+ do 
núcleo e da carga 10- do ceme de 
neõnio. Se o ceme de neònio fosse 
totalmente eficiente em blindar do 
núcleo os elétrons de valência, 
cada elétron de valência sofreria 
uma carga nuclear efetiva de 2+, 

(b) Os elétrons 3s tèm alguma 
probabilidade de estar dentro do 
cerne de Ne. Como consequência 
dessa 'penetração', os elétrons mais 
internos não são totalmente 
eficientes em blindar os elétrons 3s 
do núcleo. Assim, a carga nuclear 
efetiva sofrida pelos elétrons 3s é 
maior que 2-h 


Podemos estimar aproximadamente a carga nuclear efetiva usando a carga nuclear e o número de elétrons in- 
■mos. O magnésio (número atômico 12), por exemplo, tem configuração eletrônica [Ne]3>\ A carga nuclear do 
5 tomo é 12+, e a camada mais interna de Ne consiste em dez elétrons. Grosso modo, esperaríamos que cada elétron 
mais externo sofresse uma carga nuclear efetiva de aproximadamente 12 - 10 = 2+, como mostrado de modo sim- 
rHflcado na Figura 7.3(a). Entretanto, esse cálculo subestima a carga nuclear efetiva porque os elétrons mais exter- 
nos de um átomo têm muitas probabilidades de estar no ceme, como mostrado na Figura 7.3 (b). De fato, cálculos 
nais detalhados indicam que a carga nuclear efetiva agindo nos elétrons mais externos do Mg é na realidade 3,3+. 

A carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons mais externos aumenta quando passamos de elemento para ele- 
mento por um período da tabela. Apesar de o número de elétrons internos permanecer o mesmo à medida que nos 
movemos no período, a carga nuclear real aumenta. Os elétrons de nivel mais externo adicionados para contra ba- 
.inçar o aumento da carga nuclear blindam uns aos outros com muito pouca eficiência. Logo, a carga nuclear eleti- 
va aumenta progressivamente. Por exemplo, os elétrons mais infernos ls" do lítio (l<r2s') blindam os elétrons mais 
externos 2s do núcleo carregado 3+ com eficiência satisfatória. Consequentemente, os elétrons mais externos so- 
rrem carga nuclear efetiva de aproximadamente 3 — 2= 1-*-. Para o berílio (ls 2> ), a carga nuclear efetiva sofrida pe- 
los elétrons 2s mais externos é maior; nesse caso, os elétrons mais externos blindam apenas parcialmente o outro. 
Dessa forma, a carga nuclear efetiva sofrida por cada elétron 2s é em tomo de 4 - 2 = 2+. 

Descendo em uma família, a carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons dos níveis mais externos varia muito 
menos do que varia ao longo do período. Por exemplo, esperaríamos que a carga nuclear efetiva para os elétrons 
mais externos no lítio e no sódio fosse aproximadamente a mesma, em tomo de 3 -2 = 1 + para o litio e 11 - 10 - 1+ 
para o sódio. Entretanto, na realidade, a carga nuclear efetiva aumenta ligeiramente à medida que descemos na fa- 
mília, porque cernes de elétrons maiores são mais eficientes em blindar da carga nuclear os elétrons mais externos. 
Nem por isso a pequena variação na carga nuclear efetiva ocorrida ao se descer na família c menos relevante que o 
aumento ocorrido ao longo do período. 


7.3 Tamanhos de átomos e íons 


Uma das propriedades mais importantes de um átomo ou íoné o tamanho. Geralmente pensamos em átomos e 
íons como objetos esféricos e duros. Entretanto, de acordo com o modelo da mecânica quântica, os átomos e os ions 
não têm limites pontuais definidos nos quais a distribuição eletrônica torna-se zero. S : , , n.5 As bordas dos 
átomos e íons são, portanto, bastante 'vagas'. Não obstante, podemos definir seus respectivos tamanhos de várias 
maneiras com base nas distâncias entre os átomos em várias situações. 
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Química; a ciência central 


Distribuição 
eletrônica 
na molécula 


Raio atômico 
de 

van der Waals 

L a 


ri 


Imagine um conjimto de átomos de argõnio na fase gasosa. Quando os áti 
mos colidem uns com os outros durante os movimentos, eles ricocheteiam, se- 
para n dose — como bolas de bilhar. Isso acontece porque as nuvert 
eletrônicas dos átomos que estão colidindo não podem penetrar umas nas oi 
tras até certa quantidade significativa. As distâncias mais próximas separand 
os núcleos durante tais colisões determinam o raio aparente dos átomos de ai 
gònio. Podemos chamar esses raios de raios nüo-ligantes de um átomo. 

Quando dois átomos estão quimicamente ligados, como na molécula d 
Cl,, existe uma interação atrativa entre eles, que os leva a uma ligação química 
Abordaremos a natureza de tais ligações no Capitulo 8. Para o momento, pre- 
cisamos apenas compreender que essa interação atrativa coloca os dois áti 
mos mais próximos do que eles estariam em uma colisão nào-ligante 
Podemos definir um raio atômico com base na distância que separa os núclei> 
dos átomos quando eles estão quimicamente ligados. Essa distância, chamach 
raio ligante, é menor que o raio náo-ligante, como ilustrado na Figura 7.4. Ü- 
modelos de preenchimento de espaço, como os da Figura 1.1 ou Figura 2.2! 
usamoraio nào-ligante (também chamado mio de Vatuler Wtials) para determi 
nar o tamanho dos átomos. Os raios atômicos lígantes (também chamado- 
ra/íis covalentes) são usados para determinar as distâncias entre seus centros. 

Os cientistas tém desenvolvido uma variedade de métodos para medir 
as distâncias separando núcleos em moléculas. A partir de observações dessas distâncias em muitas moléculas, 
cada elemento pode ser atribuido um raio covalente. Por exemplo, na molécula de 1,, observou -se que a difitânri. 
separando os núcleos de iodo é 2,66 À Com base nisso, podemos definir o raio covalente do iodo como 1 ,33 Á. Si- 
milarmente, a distância separando dois núcleos de carbono adjacentes no diamante, que é uma rede sólida tridi- 
mensional, é 1 ,54 À; assim, ao raio covalente do carbono é atribuído o valor de 0,77 À. Os raios de outros clemento- 
podem ser definidos de maneira similar (Figura 7.5). (Para o hélio e o neónio, os raios ligantes devem ser estimado- 
porque não existem combinações químicas conhecidas.) 

Os raios atómicos permitem-nos esbmar os comprimentos de ligação entre diferentes elementos em molécu- 
las. Por exemplo, o comprimento da ligação Cl — Cl no Cl, ê 1,99 À, logo se atribui um raio de 0,99 Â para o Cl. No 
composto CGj, o comprimento da ligação C — Cl é 1,77 À, muito próximo da soma (0,77 + 0,99 À) dos raios atômi- 
cos para C e Cl. 


Raio 
atômico 
covalente, J^d 

Figura 7.4 Ilustração da distinção 
entre raio atômico covalente e de 
van der Waals. Os valores dos raios 
atômicos covalente são obtidos a 
partir de medidas de distâncias 
interatômicas em compostos 
químicos. 


Figura 7.5 Raios atômicos de ligação 
para os primeiros 54 elementos da 
tabela periódica. A altura da barra para 
cada elemento é proporcional a seu 
raio, fornecendo uma vista dos raios 
em 'mapa de relevos’. 



Lembre-se.- o angstrom (1 À - 10'"' m) é uma unidade métrica conveniente para medidas atómicas de cumprimento. O angstron 
náo é uma unidade Sl. A unidade SI mais comumeme usada para tais medidas r o picòmelro (1 pm = 10' L m; 1Á - 100 pm). 
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COMO FAZER 7.1 

O gás natural usado em aquecimentos e fogões residenciais não tem cheiro. Sendo 
que o vazamento de gás natural apresenta perigo de explosão ou sufocação, várias 
substâncias de mau cheiro lhe são adicionadas para permitir a detecção de unt va- 
zamento. Uma dessas substâncias é a metilmercaptana, CH,SH, cuja estrutura está 
mostrada ao lado. Use a Figura 75 para prever os comprimentos das ligações C — S. 
C — H e S — H nessa molécula. 

Solução 

Análise e Planejamento: foram dadas três ligações especificas e a lista de raios atô- 
micos. Admitiremos que os comprimentos de ligação são a soma dos raios dos 
átomos envolvidos. 

Resolução: usando os raios para C, S e H da Figura 75, supomos: 

Comprimento da ligação C — S - raio de C + raio de S 

= 0,77 A + 1,02 À = 1,79 A 
Comprimento da ligação C — H = 0,77 À + 0,37 À = 1,14 Â 
Comprimento da ligação S — H = 1,02 Á 0,37 À = 1,39 A 

Conferência: os comprimentos de ligação, na metilmercaptana, determinadas ex- 
perimentalmente são C — S = 1,52 A, C — H - 1,10 AeS — H - 1,33 A (Em geral, os 
comprimentos de ligação envolvendo o hidrogênio mostram maiores desvios dos 
valores previstos pela soma dos raios atômicos do que as ligações envolvendo me- 
tais maiores.) 

PRATIQUE 

Usando a Figura 7.5, faça a previsão de qual será maior, o comprimento de ligação 
P — Br no PBr, ou As — CJ no AsCI,. 

Respostas: o comprimento de ligação P — Br. 


animação Tendências periódicas nos raios atomicos 

Tendências periódicas: raios 

atômicos Se examinarmos o 'mapa de ajuda ' de raios atômicos na Figura 7.5, observa- 

remos duas tendências interessantes nos dados: 

1. Em cada coluna (grupo) o número atômico tende a crescer à medida que 
descemos. Essa tendência resulta basicamente do aumento do número quântico principal (») dos elétrons 
mais externos. Conforme descemos em um grupo, os elétrons mais externos passam mais tempo afastados 
do núcleo, fazendo com que o átomo aumente de tamanho. 

2. Em cada período o raio atômico tende a diminuir quando vamos da esquerda para a direita. O principal fa- 
tor influenciando essa tendência é o aumento na carga nuclear eletiva (Z (/ ) à medida que nos movemos ao 
longo do período. O aumento da carga nuclear efetiva atrai continuamente os elétrons, inclusive os mais 
externos, para perto do núcleo, fazendo com que o raio diminua. 

COMO FAZER 7.2 

Recorrendo à tabela periódica, organize (tanto quanto possível) os seguintes átomos em ordem crescente de tamanho: 
, S P, lfl S, -jAs, M Se. (Os números atômicos dos elementos foram dados para ajudá-lo a localizá-los mais rapidamente na 
tabela periódica.) 

Solução 

Análise e Planejamento: dados os símbolos químicos de quatro elementos, podemos usar suas pisíçòes relativas na 
tabela periódica e as duos tendências que acabamos de relacionar para prever a ordem relativa de seus raios atómicos. 

Resolução: observe que o P e o S estão no mesmo período da tabela periódica, com o 5 à direita do P. Portanto, espera- 
mos que o raio de S seja menor que o de P. (O raio diminui à medida que vamos da esquerda para a direita.) 
Igualmente, espera-se que o raio de Se seja menor que o de As. Observamos também que As esta imediatamente abai- 
xo de P e que Se está imediatamente abaixo de 5. Portanto, esperamos que o raio de .As seja maior que o de P e que o 
raio de Se seja maior que o do S (os raios aumentam á medida que descemos em grupoi. A partir dessas observações 
podemos concluir que os raios seguem a seguinte relação: S < P, P < As, S < Se e Se < As. Conseqüen temente, podemos 
concluir que S tem o menor raio dos quatro elementos e que As tem o maior. 




224 


Química: a ciência central 


Usando essa» duas tendências gerais, não podemos determinar se P ou Se tem o maior raio; indo do P para o Se na ta- 
bela periódica, devemos descer (o raio tende a crescer) e ir para a direita (o raio tende a diminuir). Na Figura 7.5 vemm 
que o raio de Se (1,17 À) é maior que o de P (1,10 À). Se você examinar cuidadosa mente a Figura 73. descobrirá que 
para os elementos representativos o aumento no raio na proporção que descemos na coluna tende a ser o maior efeito 
Entretanto, existem exceções. 

Conferência: da Figura 7.5, temos S (1,02 À) < PÍU10 Â) < Se (1,17 Á) < As (1,19 À). 

PRATIQUE 

Coloque os seguintes átomos em ordem crescente de raios atômicos: Na, Be, Mg. 

Resposta} Be < Mg < Na 


Tendências nos tamanhos dos íons 

Os tamanhos dos íons são baseados nas distâncias um do outro em compostos iônicos. Como o tamanho de um 
átomo, o tamanho de um íon depende de sua carga nuclear, do número de elétrons que ele possui e dos orbitais no- 
quais os elétrons de nível mais externo localizam-se. A formação de um cátion desocupa os orbitais mais extenso- 
em relação ao espaço e também diminui as repulsões totais elétron-elétron. Como conseqüência, OS cátions são 
menores que os átomos que lhes dão origem, como ilustrado na Figura 7.6. O oposto é verdade para íons negativos 
(ânions). Quando elétrons são adicionados a um átomo neutro para formar um ânion, o aumento das repulsões 
elétron elétron faz com que os elétrons se espalhem mais no espaço. Assim, as ânions são maiores que os átomos qui- 
lhes dão origem. 

Para (ons dc mesma carga, o tamanho aumenta à medida que descemos um grupo na tabela periódica. Essa tendência . 
também vista na Figura 7.6. À medida que o número quântico principal do orbital mais externo ocupado de um for 
aumenta, o tamanho dele próprio aumenta. 


Figura 7.6 Comparações dos raios, 
em À, de átomos neutros e íons para 
vários dos grupos de elementos 
representativos. 
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COMO FAZER 7.3 

Ordene os átomos e íems a seguir em ordem decrescente de tamanho: Mg'*. Ca"' e Ca. 

Solução Os cátions são menores que os átomos que lhes dão origem; logo. Ca" é menor que o átomo Ca. Como Ca está 
abaixo de Mg no grupo 2A da tabela periódica. Ca' e maior que Mg' . Consequentemente, Ca > Ca : ' > Mg". 

PRATIQUE 

Qual dos seguintes átomos e íons é o maior: S\ 5 ou O 1 7 
Resposta: S' 



A química e a vida 


O tamanho iònico faz uma GRANDE diferença! 


O tamanho iónico tem importante papel na determinação 
das propriedades de ions em solução Por exemplo, uma peque- 
na diferença no tamanho iónico é normalmentv suficiente para 
um íon metálico ser biologicamente importante e um outro não 
o ser. Para ilustrar, vamos examinar a química biológica do íon 
de zinco (Zn") e compará-lo com o íon de cádmio (Cd'*). 

Lembre-se do quadro “Quinika e a vida" na Seção 2.7, 
que diz ser o zinco necessário em nossa dieta em microquan- 
tidades. O zinco é parte essencial de várias enzimas as pnv 
teinas que tnrilitam ou regulam as v elocidades de reações 
biológicas chave. Por exemplo, uma das mais importantes 
enzimas que contém zinco é a anidrase carbônica. Essa e nzim a 
é encontrada nos glóbulos vermelhos do sangue. Sua função 
é formar o ion de bicarbonato (HCO-, ): 

CO, laif) + H,0(/) * HCO, (m/) + H‘(m/) [7.2] 

Você pode estar surpreso em saber que nosso organismo 
precisa de enzima para uma reação tão simples. Na ausência 
da arudrase carbónica, no entanto, o CO, produzido nas célu- 
las, quando elas eslão oxidando a glicose ou outros combustí- 
veis em exerdrios vigorosos, seria eliminada demasiadamente 
devagar. Cerca de 20“.. do CO. produzido pelo metabolismo 
celular se liga á hemoglobina e é levado aos pulmões, onde c 
expelido. Cerca de 70% do CO : , produzido é convertido em ion 
de bicarbonato pela ação da anidra se carbônica. Como o CO, 
foi converbdo em íon bicarbonato, ele se mistura ao plasma 
sangüineo e naturalmente é passado pelos pulmões no caminho 
inverso da Equação 7.2. Esses processos são ilustrados na Figu- 
ra 7.7. Na ausência do zinco, n anidrase carbónica seria inativa, 
e isso resultaria em sérios desequilíbrios ru quantidade de CO, 
presente no sangue. 

O zinco é também encontrado em várias outras enzimas, 
incluindo algumas encontradas no fígado e rins. E obvia- 
mente um elemento essendal. Em contraste, o cádmio, vizi- 
nho do zinco no grupo 2B, é extremamente tóxico aos huma- 
nos. Por que esses dois elementos são tão diferentes? Ambos 
ocorrem como ions 2+, mas Zn * menor que Cd". O raio de 

Figura 7.8 A molécula da anidrase carbônica 
(mais à esquerda) catalisa a reação entre CO, e a 
água para formar HCO, . A fita representa a 
cobertura da cadeia de proteína. O 'sítio ativo' 
da enzima (ã direita) é onde a reação ocorre. Os 
átomos de H foram excluídos para maior clareza. 

Desse modo, a esfera vermelha representa o 
oxigênio de uma molécula de água que está 
ligada ao zinco, A água é substituída pelo CO, 
na reação. As ligações saindo dos anéis de cinco 
membros se unem ao sítio ativo da proteína. 


Pulmão Vasos sanguíneos Tecido 



Figura 7.7 Ilustração do fluxo de CO, dos tecidos para os 
vasos sanguíneos e, consequentemente, aos pulmões. Cerca 
de 20% do CO, se liga à hemoglobina e é liberado nos 
pulmões. Cerca de 70% é convertido pela anidrase 
carbónica em íons HCO, , que permanecem no plasma 
sanguíneo até uma reação reversa liberar CO-, nos pulmões. 
Pequenas quantidades de CO, simplesmente se dissolvem 
no plasma sanguíneo e são liberadas nos pulmões. 


Zn" é de 0,74 A, o de Cd 3 ' de 0,95 À. Essa diferença pude ser 
a causa de tão dramática inversão de propriedades biológi- 
cas? A resposta é que, embora o tamanho não seja o único fa- 
tor, ele é muito importante. Na enzima anidrase carbônica o 
íon Zn' é encontrado ligado eletrostaticamente a átomos de 
proteína, como mostrado na Figura 7.S. Ocorre que Cd 3 * se 
liga neste mesmo lugar preferencial mente sobre Zn 3 *, dessa 
forma o substituindo. Quando Cd 3 ' esta presente em vez de 
Zn", no entanto, a reação de CO. com água nüo é facilitada. 
Mais seriamente, Cd" inibe reações que são essenciais ao 
Funcionamento dos nns. Alem disso, o cádmio é um veneno 
cumulativo; a exposição crônica em níveis até bem baixos 
por período longo leva ao envenenamento. 
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Oefeitoda variação da carga nuclearnos raios iônicosévisto na variação dos raios cm uma série isoelelrônica 
dí* íons. O termo isoeletrônica significa que os íons possuem o mesmo número de elétrons. Por exemplo, cada íon na 
série O 2 , F , Na", Mg 2 "* e AT' tem dez elétrons. A carga nuclear nessa série aumenta continuamente na ordem listada. 
(Lembre-se de que a carga no núcleo de um átomo ou íon monoatômico é dada pelo número atômico do elemento. 
Uma vez que o número de elétrons permanece constante, o raio do íon diminui com o aumento da carga nuclear, à 
medida que os elétrons estão mais fortemente presos ao núcleo: 

Aumentando a caiga nuclear ► 

& F Na* Mg 2 " Al 3 ' 

1,40 Á 1,33 Â 0,97 Á 0,66 A 0,51 A 

Diminuindo o raio iônico ► 

Observe as posições desses elementos na tabela periódica e também seus números atómicos. Os ánions 
não-metálicos antecedem o gás nobre Ne na tabela. Os cátions metálicos estão logo após o Ne. O oxigênio, o maior 
íon nessa série isoeletrônica, tem o menor número atómico, 8. 0 alumínio, o menor desses íons, tem o maior núme- 
ro atômico, 13. 

COMO FAZER 7.4 

Coloque o» íons S 5 , CT, K* e Ca 3 * em ordem decrescente de tamanho. 

Solução Essa é uma série isoeletrônica de íons, com todos eles tendo 18 elétrons. Em tais séries, o tamanho diminui 

coniorme a carga nuclear (número atômico) do íon aumenta. Os números atômicos dos íons são S( 16), Cl (17), K (19) e 

Ca (20). Portanto, os íons diminuem de tamanho na ordem: 5 : > Cl > K' > Ca . 

PRATIQUE 

Qual dos seguintes íons é o maior, Rb*, Sr* ou Y**? 

Resposta: Rb' 


7.4 Energia de ionização 

A facilidade com que os elétrons podem ser removidos de um átomo é um 
indicador importante do comportamento químico dele. A energia de ionização 
de um átomo ou íon é a mínima necessária para remover um elétron de um áto- 
mo ou íon gasoso isolado em seu estado fundamental. A primeira energia de ioni- 
zação, I v é a energia necessária para remover o primeiro elétron de um átomo 
neutro. Por exemplo, a primeira energia de ionização para o átomo de sódio é a 
energia necessária para o seguinte processo: 

Na(g) » Na*(g) + e* (7.3] 

A segunda energia de ionização, I } , é a energia necessária para remover o segundo elétron, e assim por diante, 
para remoções de elétrons adicionais. Portanto, /,, para o átomo de sódio, é a energia associada com o seguinte pro- 
cesso: 

Na *(g) * Na*’(g) + e‘ [7.4] 

Quanto maior a energia de ionização, mais difícil a remoção de um elétron. 

Variações nas energias de ionização sucessivas 

As energias de ionização para os elementos do sódio até o argõnio estão relacionadas na Tabela 72. Observe 
que elas aumentam de magnitude à medida que os elétrons sáo removidos: /,</,< /, etc. Essa tendência ocorre 
porque, com cada remoção sucessiva, um elétron é afastado de um íon cada vez mais positivo, necessitando, por 
isso, de cada vez mais energia. 

A segunda característica importante da Tabela 72éo aumento brusco na energia de ionização, que ocorre 
quando um elétron do nível mais interno é removido. Por exemplo, considere o silício, cuja configuração eletrónica 
é lr2s > #3s V ou (Ne] 3sV- 
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I TABfcLA 7.2 

Valores das energias de ionizaçao sucessivas, /, para os elementos do sódio até o argônio (k)/mol) 

Elemento 

h 

U 

U 

I, 

l. 

1. 

lj 

Na 

496 

4.560 



elétrons dos níveis mais internos 

Mg 

738 

1.450 

7.730 





Al 

578 

1.820 

2.750 

11.600 




Si 

786 

1.580 

3.230 

4.360 

16.100 



P 

1.012 

1.900 

2.910 

4 960 

6.270 

22.200 


S 

1.000 

2.250 

3.360 

4560 

7.010 

8.500 

27.100 

Cl 

1.251 

2.300 

3.820 

5.160 

6340 

9.460 

11.000 

Ar 

1.521 

2.670 

3.930 

5770 

72140 

8.780 

12.000 


As energias de ionização aumentam continuamentc de 786 para 4.360 kj/mol para a perda de quatro elétrons 
nos subníveis. A remoção do quinto elétron, que vem do subn ível 2 p, requer uma quantidade muito maior de ener- 
gia: 16. 1 00 kj /mol. O grande aumento da energia ocorre porque os elétrons lp do nível mais interno estão muito 
mais próximos do núcleo e sofrem carga nuclear efetiva maior que os elétrons 3s e 3p do nível de valência. 

Cada elemento exibe um aumento maior na energia de ionização quando os elétrons são removidos de seu cer- 
ne de gás nobre. Essa observação ampara a idéia de que apenas os elétrons mais externos, aqueles além do cerne de 
gás nobre, estão envolvidos no compartilhamento e transferência de elétrons que dão origem às ligações e reações 
químicas. Os elétrons mais internos estão ligados muito fortemente ao núcleo para serem perdidos pelo átomo ou 
até compartilhados com outro átomo. 

COMO FAZER 7.5 

Três elementos estão indicados na tabela periódica à esquerda. Baseado em suas 
localizações, determine qual terá n segunda maior energia de ionização. 

Solução 

Análise e Planejamento: as localizações dos elementos na tabela periódica penni- 
tem-nos determinar as configurações eletrônicas dos elementos. As maiores energias 
de ionização envolvem a remoção dos elétrons mais Internos. Portanto, devemos 
procurar primeiro por um elemento com apenas um elétron no nível mais externo. 

Resolução: o elemento no grupo IA (Na), indicado pelo quadrado vermelho, tem 
apenas um elétron mais externo. A segunda energia de ionização desse elemento 
está associada, conseqüentemente. com a remoção de um elétron do cerne. O. ou- 
tros elementos indicados têm dois ou mais elétrons mais externos. Portanto, o só- 
dio tem a segunda maior energia de ionização. 

Conferência: se consultarmos um manual de química, do tipo CRC Hawlbook of 
Chemistry and Physics, encontraremos os seguintes valores para as segundas ener- 
gias de ionização (1.) dos elementos: Ca (1.145 kl /mol) < S (2.251 kj/mol) < Na 
(1.562 kj/mol). 

PRATIQUE 

Quem terá a maior terceira energia de ionização, Ca ou 5? 

Resposta: Ca, porque a terceira energia de ionização é um elétron de ceme. 

Tendências periódicas nas primeiras energias de ionização 

Tentos visto que a energia de ionização para certo elemento aumenta à medida que removemos elétrons suet — 
sivamente. Quais as tendências que observamos nas energias de ionização conforme passamos de um elementi 
para outro na tabela periódica? A Pigura 7.9 mostra um gráfico de I, versus número atômico para os primeiro? 
elementos. As importantes tendências são como se seguem: 

1. Em cada período, f[ geralmente aumenta com o aumento do número atómico. Os metais alcalino? têm . 
menor energia de ionização em cada período e os gases nobres, as maiores. Existem pequenas írregubr.C.:- 
des nessa tendência que abordaremos em breve. 

2. Em cada grupo a energia de ionização geralmente diminui com o aumento do número atómico ” <: t • - ir 
pio, as energias de ionização dos gases nobres seguem a seguinte ordem He > Ne > Ar > Kr \e 
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Figura 7.9 Primeira energia de 
ionização versus número atômico. 
Os pontos vermelhos marcam o 
início de um período (metais 
alcalinos), e os pontos azuis, o fim 
de um período (gases nobres). 

Os pontos verdes indicam os 
elementos situados entre os metais 
alcalinos e os gases nobres ao 
longo de cada período da tabela 
periódica. 



ATIVIDADE 

Primeiras energias de ionização 



3. Os elementos representativos apresentam uma maior faixa de valores de /, que os elementos metálicos dc 
transição. Em geral, as energias de ionização dos elementos de transição aumentam vagarosnmente na me- 
dida em que vamos da esquerda para a direita em um período. Os metais do bloco/, os quais não estão 
mostrados na Figura 7.9, também apresentam apenas uma pequena variação nos valores de /,. 

Informações adicionais sobre as tendências periódicas nas primeiras energias de ionização das elementos re- 
presentativos são ilustradas na Figura 7.10. 

Normalmente, os menores átomos têm energias de ionização maiores. Os fatores que influenciam o tamanho 
atômico também influenciam as energias de ionização. A energia necessária para remover um elétron de um nível 
mais externo depende tanto da carga nuclear efetiva quanto da distância média do elétron ao núcleo. À medida 
que essa atração aumenta, toma-se mais difícil remover o elétron e, assim, a energia de ionização aumenta. 


Figur3 7.10 As primeiras energias 
de ionização para os elementos 
representativos nos primeiros seis 
períodos, A energia de ionização 
geralmente aumenta da esquerda 
para a direita e diminui de cima 
para baixo. A energia de ionização 
do astato não foi determinada. 
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níorme nos movemos por um período, existe tanto aumento na carga nuclear etctiva quanto diminuição no raio 
- rnico, fazendo com que a energia de ionização aumente. Entretanto, à proporção que descemos em uma coluna, 
raio atômico aumenta, enquanto a carga nuclear efetiva varia pouco. Portanto, a atração entre o núcleo e os elé- 
rons diminui, provocando diminuição na energia de ionização. 

As irregularidades dentro de um dado período são um pouco sutis, mas são explicadas facilmente. Por exem* 
r .o, a diminuição na energia de ionização do berílio ([He]2s*) ao boro ([He]2s*2p’) ocorre porque os elétrons no or- 
■tal preenchido 2s são mais eficientes em blindar os elétrons no subnivel 2p do que são em se blindarem. Essa é 
"encialmente a mesma razão pela qual os orbitais 2 p de átomos polieletrônicos apresentam energia mais alta que 
2s (Fvguta 6.22V A diminuição na energia de ionização quando passamos do nitrogênio ((He\2s’2p '1 para o oxigê- 
nio ((He]2s : 2p + ) é relativa à repulsão dos elétrons emparelhados na configuração p\ (Lembre-se de que, de acordo 
com a regra de Hund, cada elétron na configuração p' localiza-se em diferentes orbitais p.) 


COMO FAZER 7.6 

Recorrendo a uma tabela periódica, ordene os seguintes átomos cm ordem crescente de primeira energia de ionização: 
Ne, Na. P, Ar. K. 

Solução 

Análise e Planejamento: foram dados os símbolos químicos de cinco elementos. Para colocá-los em ordem crescente 
de primeira energia de ionização, precisamos localizar cada elemento na tabela periódica. Podemos, então, usar as po- 
sições relativas e as tendências nas primeiras energias de ionização paro determinar suas ordens. 

Resolução: a energia de ionização cresce conforme vamos da esquerda para a direita em um período. Ela diminui á 
medida que descemos um grupo. Uma vez que Na, P e Ar estão no mesmo período da tabela periódica, esperamos 
que /, varie na ordem 

Na < P < Ar 

Como Ne está acima de Ar no grupo 8A, esperamos que Ne exiba a maior primeira energia de ionização: 

ArcNe 

Da mesma maneira, K.êo metal alcalino diretamente abaixo de Na no grupo 1 A, de forma que esperamos que a 1, para 
o K seja menor que aquela para o sódio: 

K. < Na 

A partir dessas observações, concluímos que as energias de ionização seguem a seguinte ordem: 

K<Na<p<Ar<Ne 

Conferência: os valores mostrados na Figura 7.10 confirmam essa previsão. 

PRATIQUE 

Baseado nas tendências abordadas nesta seção, determine qual dos seguintes átomos — B, Al, C ou Si — tem a menor 
primeira energia de ionização e qual tem a maior. 

Resposta: o Al tem a mais baixa, e o C, a mais alta. 


Configurações eletrônicas de íons 

Quando elétrons são removidos de um átomo para formar um cátion, eles são sempre removidos primeiro do 
rbital com o maior número quântico principal disponível, n. Por exemplo, quando um elétron é removido de um 
tomo de lítio (ls'2s‘), é o elétron 2> J que é removido. 

Li (l/2s‘) => Lf (ls~) 

Da mesma forma, quando dois elétrons são removidos do Fe ([Ar]3íf 4s 3 ), eles são os elétrons 4s 3 : 

Fe (lAr]3íT4> 2 ) Fe :- ([Ar)3tT) 

Se um elétron adicional é removido, formando Fe s ‘, ele virá de um orbitai 3*f porque todos os orbitais com « - 4 
stão vazios: 

Fe 3, ([Arpd*) => Fe v QAr)3<f) 

Pode parecer estranho que os elétrons 4s sejam removidos antes dos elétrons 3<f na formação de cátions de me- 
ais de transição. Afinal, quando escrevemos as configurações eletrônicas, os elétrons 4s são adicionados antes d. - 
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elétrons 3 d. Entretanto, ao escrever as configurações eletrônicas para os átomos, estamos utilizando um process. 
imaginário no qual passamos pela tabela periódica de um elemento para outro. Ao fazer isso, não estamos apena* 
adicionando um elétron, mas também um próton ao núcleo, para que a identidade do elemento mude. Na ioniza- 
ção não revertemos esse processo porque os elétrons, mas não os prótons, são removidos. 

Quando os elétrons são adicionados a um átomo para formar um ãnion, eles são adicionados a um orbital va- 
zio ou parcialmente preenchido com os mais baixos valores de n disponíveis. Por exemplo, quando um elétron c 
adicionado a um átomo de flúor para formar um íon F, o elétron entra em uma vaga remanescente no subníve! 2p. 

F (ls 3 2fl J 2p 5 ) =* F (ls^V) 


COMO FAZER 7.7 

Escreva as configurações eletrônicas para (a) o ion Ca '; (b) o íon Co e <c) o íon S' 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se para escrever as configurações eletrônicas para vários íons. Para fazermos isso, pri- 
meiro escrevemos a configuração eletrônica do átomo original. Então removemos os elétrons para formar os cálions 
ou adicionamos elétrons para formar os ániotts. Os elétrons são anteriormente removidos dos orbitais com maiores valo- 
res de n. Eles são adicionados a um orbital vazio ou parcialmente preenchido com os menores valores de n. 

Resolução: la) O cálcio (número atômico 20) tem configuração eletrônica de; 

Ca: (Ar]4s 

Para formar um íon 2+, os dois elétrons mais externos devem ser removidos fornecendo um íon que é isoeletrônico com: 

Ar Ca 3 ': [Ar| 

(b) O cobalto (número atómico 27) tem configuração eletrônica de: 

Co: (ArjW 

Para formar um ion 3* , três elétrons devem ser removidos. Como abordado no texto anterior a este quadro, os elé- 
trons 4s são removidos antes dus elétrons 3d. Conseqüen temente, o íon Co ' tem configuração eletrônica de: 

Co’*: [Arl3d" 

(c) O enxofre (número atômico 16) tem configuração eletrônica de: 

S: |Ne[3sV 

Para formar um íon 2-, dois elétrons devem ser adicionados. Existe espaço para dois elétrons adicionais nos orbitais 
3/>. Portanto, o ion S ! ~ tem configuração eletrónica de: 

S 2 : [NeJ&V = (Ar| 


PRATIQUE 

Escreva a configuração eletrônica para (a) o ion Ga v ; <b> o íon Cr" e (c) o íon Br 
Respostas: (a) [Ar]3J ,l ' ; (b) lAr]3rf';(c> |ArJ3rf"-k V = [Kr] 


7.5 Afinidades eletrônicas 


A energia de ionização mede a energia associada com a remoção de elétrons de um átomo para formar íons car- 
regados positivamente. Por exemplo, a primeira energia de ionização doCIQj), 1.251 kj / mol, é a variação de ener- 
gia associada com o seguinte processo: 



ANIMAÇÃO 

Afinidades eletrónicas 


Energia de ionização : Cl(g) * CT(j{) + e A E - 1.251 kj/mol 

[Ní‘|3r3p |N*j3*V 


[7-5] 


O valor positivo da energia de ionização significa que a energia deve ser fornecida ao átomo para que o elétron 
seja removido. 

Além disso, muitos átomos podem ganhar elétrons para formar íons carregados negativamente. A variação de 
energia que ocorre quando um elétron é adicionado a um átomo gasoso chama-se afinidade eletrônica porque ela 
mede a atração, ou afinidade, de um átomo pelo elétron adicionado. Para muitos átomos, a energia é liberada quan- 
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Figura 7.11 Afinidades 
eletrónicas em k|/mol para os 
elementos representativos dos 
primeiros cinco períodos da tabela 
periódica. Quanto mais negativa a 
aíinidade eletrónica, maior a 
atração do átomo por um elétron. 
Uma afinidade eletrônica > 0 
indica que o íon negativo é mais 
alto em energia que o átomo ou a 
elétron separadamente. 

do um elétron é adicionado. Por exemplo, a adição de um elétron ao átomo de cloro é acompanhada por uma varia- 
ção de energia de -349 kj/mol, o sinal negativo indicando que a energia é liberada durante o processo. 
Conseqüen temente, dizemos que a afinidade eletrônica do Cl é -349 kj/mol:" 

Afinidade eletrônica: Cl (tf) + e" » Cl"(tf) A£ = -349 kj / mol [7.6] 

V* (S.r|_V3r 4. 

É importante entender as diferenças entre energia de ionização e afinidade eletrônica: a energia de ionização 
mede a tacilidade com que um átomo perde um elétron, enquanto a afinidade eletrônica mede a facilidade com que 
-im átomo ganha um elétron. 

Quanto maior a atração entre determinado átomo e um elétron adicionado, mais negativa será a afinidade ele- 
trónica do átomo. Para alguns elementos, como os gases nobres, a afinidade eletrônica tem valor positivo, signiíi- 
ando que o ãnion tem energia mais alta do que os átomos e elétrons separados: 

Ar(tf) + e * Ar "(tf) AE > 0 [7.7] 

(Ne|Ví3;r |tvcJK3p -Is 

Como AE > 0, o ion Ar é instável e não se forma. 

A Figura 7.1 1 mostra as afinidades eletrônicas para os elementos representativos dos primeiros cinco períodos 
da tabela periódica. A afinidade eletrónica, geralmente, toma-se cada vez mais negativa ã proporção que caminha- 
mos em direção aos halogènios. Os halogênios, que têm um elétron a menos 
para preencher completamenie o subnivel p, apresentam as afinidades eletróni- 
:as mais negativas. Ao ganhar um elétron, um átomo de halogénio forma um 
:on negativo estável que tem a configuração de um gás nobre (Equação 7.6). 

Entretanto, a adição de um elétron a um gás nobre necessitaria que esse elétron 
rosse colocado em um subnivel de mais alta energia (Equação 7.7). Ocupar um subnivel de mais alia energia é ener- 
í eticamente muito desfavorável; assim, a afinidade eletrônica é altamente positiva. As afinidades eletrônicas do 
"eedo Mg são positivas pela mesma razão; o elétron adicionado estana localizado em um subnivel p anterionuen- 
^ vazio que é de mais alta energia. 

As afinidades eletrónicas dos elementos do grupo 5A (N, P, As, Sb) são também interessantes. Uma vez que es- 
>es elementos têm subnfvels p preenchidos pela metade, o elétron adicionado deve entrar em um orbital que já está 
rupado, resultando em repulsões elétron-elélron maiores. Como resultado, esses elementos tèm afinidades ele- 
•rõnteas que são ou positivas (N) ou menos negativas que as de seus vizinhos ã esquerda (P, As, Sb). 

As afinidades eletrônicas não variam muito à medida que descemos um grupo. Por exemplo, considere as afi- 
nidades eletrónicas dos halogênios (Figura 7.1 1 ). Para o F, o elétron adicionado entra em um orbita) 2p, pa ra o cloro 
m um orbilal 3 p, para o Br em um orbital 4p, e assim por diante. Conforme passamos do F para o I, dessa forma re- 
duzindo as repulsões elélron-elétron. Uma atração elétron-núcleo é, portanto, contrabalançada por menores re- 
ulsões elétron-elétron. 




ANIMAÇÃO 

Tendências penódicas: 
afinidade eletrônica 
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Duas convenções de sinal são usadas para a aíinidade eletrônica. Na mainrta dos livros introdutórios, incluindo este, a convenção 
de sinal termodinâmico é usada da seguinte maneira: uni sinal negativo indica que a adição de uni elétron é um processo 
euitórmico, como na afinidade eletrônica dada para o doro. -349 kj /mol. Historicamente, entretanto, a afinidade eletrônica tvm 
sido definida como a energia liberada quando um elétron è adicionado a um átomo ou íon gasoso. Corno 349 kj / mol são libermi < 
quando um elétron é adicionado ao Cl(g), a afinidade eletrônica por essa convenção seria +349 kJ/moL 
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Aumento nn caráter metálico 



7.6 Metais, não-metais e metalóides 


Os conceitos de raios atômicos, energias de ionização e afinidades eletrônicas são propriedades de átomo» 
individuais. Com a exceção dos gases nobres, entretanto, nenhum dos elementos existe na natureza como átomo indi- 
vidual. Para sc obter um entendimento mais amplo das propriedades dos elementos, devemos também examinar 
as tendências periódicas que envolvem conjuntos grandes de átomos. 

Os elementos podem ser agrupados de modo mais amplo nas categorias de metais, náo-rnetais e metalóides 
> Essa classificação é mostrada na Figura 7.12. Aproximadamente três quartos dos elementos são me- 

tais, situados na parte esquerda e no meio da tabela. Os não-metais estão localizados no canto direito superior, e o» 
metalóides entre os melais e os não-metais. O hidrogênio, localizado no canto esquerdo superior, é um não-metal. 
Essa é a razão pela qual o hidrogénio é colocado ã parte dos elementos do grupo 1 A. Algumas das propriedades 
distintas dos metais e dos nào-metais estão resumidas na Tabela 7.3. 

Quanto mais um elemento exibe as propriedades físicas e químicas de metais, maior seu caráter metálico 
Similarmente, podemos falar de caráter não-metálico de um elemento. Como indicado na Figura 7.12, o caráter me- 
tálico geralmente aumenta à proporção que descemos em uma coluna da tabela periódica e diminui ã medida que 
vamos da esquerda para a direita em um penedo. Vamos agora examinar a relação mais próxima que existe entre 
as configurações eletrônicas e as propriedades dos metais, não-metais e metalóides. 

Metais 

Muitos elementos metálicos exibem um lustro brilhoso característico dc metais (Figura 7.13). Os metais conduzem 
calor e eletricidade. São maleáveis (podem ser transformados em folhas finas) e dúcteis (podem ser transformados em 
fios). Todos são sólidos à temperatura ambiente com exceção do mercúrio (ponto de tusào - - 39 *’C), que é um líquido. IDois 
deles fundem-se a temperaturas um pouco acima da temperatura ambiente: césio a 28,4 "C e gálio a 29,8 "C No outro 
extremo, muitos metais fundem a temperaturas muito mais altas. Por exemplo, o cromo funde a 1.900 U C. 


I TAF.Í LA 7 3 Propriedades características dos metais e dos não-metais 

Metais 

Não-metais 

Têm brilho; várias cores, embora a mainria seja prateada. 
Os sólidos são maleáveis e dúcteis. 

Bons condutores de calor e eletricidade. 

Muitos óxidos metálicos são sólidos iònicos básicos. 

Tendem a fonnar cátions em soluções aquosas. 

\ão têm brilho, várias cores. 

Sólidas são geralmente quebradiços; alguns são duros e 
outros macios. 

Pobres condutores de calor e eletricidade. 

Muitos óxidos não metálicos sáo substâncias moleculares 
que formam soluções ácidas. 

Tendem a fonnar ãnions ou oxiânions em soluções aquosas. 
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Os metais tendem a ter baixas energias de ionização c. portanto , tendem a formar fotts 
nositivas com relatitfa facilidade. Como resultado, os metais são oxidados (per- 
dem elétrons) quando sofrem reações químicas. A relativa facilidade de oxida- 
ção dos metais comuns foi discutida anteriormente, na Seção 4.6. Como obser- 
. amos na ocasião, muitos metais são oxidados por uma variedade de substân- 
cias comuns, incluindo O, e ácidos. 

A Figura 7.14 mostra as cargas de alguns íons comuns. Como observamos 
na Seção 2.7, as cargas dos metais alcalinos são sempre 1+ e as dos metais alca- 
linos terrosos, sempre 2+ em seus compostos. Para cada um desses grupos, os 
elétrons s mais externos são facilmente perdidos, gerando uma configuração 
eletrônica de gás nobre. As cargas dos íons de metais de transição não seguem 
um padrão óbvio. Muitos íons de metais de transição têm cargas 2+, mas 1 + e 
vt- são também encontradas. Um dos aspectos característicos dos metais de 
transição é que eles podem formar mais de um íon positivo. Por exemplo, o 
rerro pode ser 2+ em alguns compostos e 3+ em outros. 

Os compostos de metais e não-metais tendem a str substâncias iônicas. Por exemplo, muitos óxidos metálicos e hale- 
tos metálicos são sólidos iônicos. Para ilustrar, a reação entre o níquel metálico e o oxigênio produz óxido de ní- 
quel, um sólido iònico contendo íons Ni 2 * e O 2 ’: 



Figura 7. 1 3 Objetos metálicos 
são rapidamente reconhecidos por 
seu brilho característico. 


2Ni(s) + 0,($) ► 2NiO(s) 

Os óxidos são particularmente importantes devido à grande abundância de 
oxigênio em nosso ambiente. 

M ui tos óxidos metálicos sâo básicos. Os que sc dissolvem envágua reagem para 
formar hidróxidos, como nos seguintes exemplos: 


[7.81 




ANIMAÇÃO 

Tendências periódicas: 
comportamento ácido base 
de óxidos 


Óxido metálico + água 
Na,0(>) + H,0(/) - 
CaO(s) + H 3 0 (/) 


[7.91 
17.10] 

A basicidade dos óxidos metálicos deve-se ao íon óxido, que reage com água de acordo com as seguintes rea- 
ções iônicas simplificadas: 


. hidróxido metálico 
. 2NaOH(aij) 
Ca(OH),(flf)) 


C f (aq) + H,0(/) * 20H*(f7í)) 


(7.111 


Os óxidos metálicos demonstram também suas basicidades reagindo com ácidos para formar sais e água, 
como ilustrado na Figura 7.15: 


Óxido metálico + ácido ► sal + água 

NiO(s) + 2HCl(rtíj) ► NiCl,(rti 7 ) + H,0(/) 


[7.12] 
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Metais de transição 
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Figura 7.14 As cargas de alguns íons comuns encontrados em compostos iônicos. Note que a linha em escada que divide 
os metais dos não-metais também separa cátíons de ãnions. 
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Figura 7.15 (a) Óxido de nique 
(NiO), ácido nítrico (HNOj) e 
água. (b) NiO é insolúvel em águ^ 
mas reage com HNO, para forma- 
uma solução verde de NifNOPj. 


NiO 

(a) (b) 

Contrariamente, veremos em breve que os óxidos não-metálicos são ácidos, dissolvendo-se em água para for- 
mar soluções áridas e reagindo com bases para formar saís. 


COMO FAZER 7.8 

la) Você esperaria o óxido de alumínio ser um sólido, um líquido ou um gás à temperatura ambiente? (b) Escreva a 
equação química balanceada para a reação do óxido de alumínio com árido nítrico. 

Solução 

Análise e Planejamento: são questionadas algumas propriedades físicas c químicas do óxido de alumínio, um com- 
posto de um metal e um não-metal. 

Resolução: (a) Uma vez que o óxido de alumínio é um óxido de um metal, supomos que ele seja um sólido iônico. De 
fato ele è o tem um alto ponto de fusão, 2.072 U C 

(b) Em seus compostos o alumínio tem carga 3+, Al';oíon óxido é O 2 '. Consequentemente, a fórmula do óxido de aln 
minio c Al,O v Os óxidos metálicos tendem a ser básicos e, portanto, reagir com ácidos para formar sais e água. Nesse 
caso, o sal é nitrato de alumínio, Al(NO,)„ A equação química balanceada é: 

Al,0,(s) + óHNOjúrç) ► 2Al(NOj,(/^) + 3H,0 (/) 


PRATIQUE 

Escreva a equação química balanceada para a reação entre o óxido de cobre(U) e u ácido sulfürko. 
Resposta: CuO(s) + HjSO,(aq) * CuS0 4 (fl<;) + H.O(/) 


Não-metais 


Os nâo-metois variam muito tia aparência (Figura 7. 1 6). Eles não são brilhantes e, geralmente, são pobres conduto- 
res de calor e eletricidade. O ponto de fusão é frequentemente mais baixo que o dos metais (apesar de o diamante, 
uma forma do carbono, fundir-se a 3.570 U C). Sete não- metais existem sob condições ordinárias como moléculas di- 
atòmicas. Cinco deles são gases (H 2 , N,, Q,, F, e Q_,), um é um líquido (Br 2 ) e um é um sólido volátil (I 2 ). Os outros 

não-metais são sólidos que podem ser duros como o diamante ou maleáveis 
como o enxofre. 

Por causa de suas afinidades eletrônicas, os nüo-metais tendem a ganhar elétrons 
quando reagem com metais. Por exemplo, a reação do alumínio com o bromo pro- 
~ "M \ «. duz brometo de alumínio, um composto iônico contendo o íon alumínio, AI 1 ' 

e o brometo, Br~: 


2Al(s) + 3Br ; (/) » 2AlBr,(s) 


[7.13J 


Figura 7.16 Não-metais variam 
muito em suas aparências. Aqui são 
mostradas (da direita para a 
esquerda, no sentido horário) o 
carbono como grafite, enxofre, 
fósforo branco (armazenado em 
água) e iodo. 


Normalmente um não-metal ganhará elétrons suficientes para preencher 
completamente seu subnível p mais externo, fornecendo a configuração eletró- 
nica de um gás nobre. Por exemplo, o átomo de bromo ganha um elétron para 
preencher seu subnível 4 p: 

Br ([Ar|4s : 3d‘"4p' i ) ^ Br ((Ar]4s ! 3d' l, 4p*) 
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Figura 7.17 A reação de CO ; 
com água. (a) A água se taz 
levemente básica e contém poucas 
gotas de azul de bromotimol, um 
indicador de ácido base que é azul 
em solução básica, (b) Quando 
Ceio Seco™, C0 3 (j), é adicionado, 
a cor muda para amarelo, 
indicando uma solução ácida. 

A fumaça branca deve-se às 
gotículas de água condensadas do 
ar pelo frio gás de CO a . 


(a) (b) 

Os compostos constituídos unicamente dc não-metais são substâncias moleculares. Por exemplo, óxidos, haletos e hi- 
i retos de não-metais são substâncias moleculares que tendem a ser gases, liquidos ou sólidos de baixo ponto de fu- 
- !o à temperatura ambiente. 

Muitos óxidos não-metálicos são ácidos ; os que se dissolvem em água reagem para formar ácidos, como nos se- 
guintes exemplos: 

Óxidos não-metálicos + água » ácido 

CO,(s) + HXXD •> H : COj{fl<7) (7.141 

PAo(s) + 6H.CX0 * 4H 1 P0 4 (nr?) [7.15] 

A reação de dióxido de carbono com água (Figura 7.17) responde pela acidez da água carbonatada e, até certo 
r-onto, da água da chuva. Como o enxofre está presente no óleo e no carvão, a combustão desses combustíveis co 
ti uns produz dióxido e trióxido de enxofre. Essas substâncias dissolvem-se em água para produzir chuva ácida, um 
'os maiores problemas da poluição em muitas partes do mundo. Como os ácidos, muitos óxidos não-metálicos 
Ji5Sol vem-se em soluções básicas para formar sais: 

Óxidos não-metálicos + base » sal + água 

CO 2 (g) + 2NaOH(fl<7) » Na ; C 0,(nq) + H,0 (/) (7.1 6] 


COMO FAZER 7.9 

Escreva as equações balanceadas para as reações de dióxido de seléniocom (a) água e (b) hidróxido de sódio aquoso. 
Solução 

Análise e Planejamento: precisamos escrever as equações químicas para as reações de um óxido não-metálico pri- 
meiro com água e a seguir com uma base, NaOH. Os óxidos não- metálicos são ácidos, reagindo com água para formar 
ácidos e com bases para formar sais e água. 

Resolução: (a) O dióxido de selênio é SeO,. Sua reação com água é semelhante à que ocorre com o dióxido de carbono 
(Equação 7.14): 

SeOj(s) + HjO(/) » HjSeOd*?) 

(Não importa SeO, ser um sólido e CO,, um gás; o importante é que ambos são óxidos não-metálicos solúveis em água 
(b) A reação com o hidróxido de sódio é semelhante à reação resumida na Equação 7.16: 

ScO,(s) + 2NaOH(iii|) * Na^O») + H,0 </) 

PRATIQUE 

Escreva a equação química balanceada para a reação do sólido hexaõxido de tetrafósforo com água. 

Resposta: P 4 0„(s) + 6H,O(0 » 4Hd 3 O,( 01 ?) 
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Metalóides 

Os metalóides lèm propriedades intermediárias entre as dos melais e as 
dos não- meta is. Fies podem ler algumas propriedades metálicas característi- 
cas. mas faltam outras. Por exemplo, o silirio parece um metal (Figura 7.18), 
mas é quebradiço em vez de maleável e pior condutor de calor e eletricidade 
que os metais são. Vários dos metalóides, mais claramente o silício, são semi- 
condutores elétricos e são os principais elementos usados na fabricação de cir- 
cuitos integrados e chips de computador. 

7.7 Tendências de grupo para os metais ativos 

Abordagem de tamanho atómico, energia de ionização, afinidade eletrô- 
nica e caráter metáliro fornece algumas noções do modo como a tabela perió- 
dica pode ser usada para organizar e lembrar latos. Não apenas os elementos 
em um grupo possuem similaridades gerais, mas existem também tendências 
à medida que nos movemos por um grupo ou de um grupo para outro. Nesta 

swçáo usaremos <1 labcJn periódica e o conhecimento de configurações eletró- 
nicas para examinar a química dos metais alcalinos (grupo IA) e dos metais 
alcalinos terrosos (grupo 2A). 

Grupo IA: os metais alcalinos 

Os metais alcalinos são sólidos metálicos maleáveis (Figura 7.19). Todos 
tém propriedades metálicas características, como brilho metálico prateado e 
altas condutividades térmicas e elétricas. O nome alcalino deriva de uma pala- 
vra arábe que significa cinzas'. Muitos compostos de sódio e potássio, dois 
metais alcalinos, foram isolados de cinzas de madeira por químicos antigos 

O sódio e o potássio estão entre os mais abundantes elementos na crosta 
terrestre, na agua do mar e nos sistemas biológicos. Todos nós temos íofts só- 
dio no organismo. Entretanto, se ingerimos muito sódio, ele aumenta a pres- 
são sanguínea. O potássio também ê predominante no organismo; uma pessoa 
de 140 libras de massa contém aproximadamente 130 g de potássio, como ion 
K‘ nos fluidos intracelulares. As plantas necessitam de potássio para crescer e 
se desenvolver (Figura 7.20). 

Algumas das propriedades físicas e químicas dos metais alcalinos são da- 
das na Tabela 7.4. Os elementos tém baixas densidades e baixos pontos de fu- 
são. Essas propriedades variam de maneira razoavelmente regular com o 
aumento do número atômico. Podemos ver também algumas das tendências 
normais á medida que descemos no grupo, como o aumento do mio atômico e 
a diminuição da primeira energia de ionizaçao. Para cada período da tabela 
periódica, os metais alcalinos têm menor valor de / (Figura 7.9), que reflete a 
relativ'a facilidade com a qual seus elélrons s mais externos podem ser removi- 
dos. Como resultado, os metais alcalinos são todos muito reativos, perdendo 
rapidamente um elétron para formar íons com carga 1+. !' - i< >40 

Os metais alcalinos existem na natureza apenas como compostos. Os metais 
CTimbínam-se d iretamente com muitos não-metais. Por exemplo, eles reagem com 
o hidrogênio para formar hidretos e com o enxofre para formar sulfetos: 

2M(s) + H;(jf) 2MH(s) [7.17] 

2M(s) + S(s) » M;S(s) [7.181 

(O símbolo M nas equações 7.17 e 7.18 representa qualquer dus metais al- 
calinos.) Nos hidretos de metais alcalinos (UH, NaH etc.), o hidrogênio esta 
premente como tf, chamado íon hidreto. O ion hidreto é diferente do ion hi- 
drogênio, H'. formado quando um átomo de hidrogénio perde seu elétron. 



Figura 7.18 Silício elementar, qe* 
é um metalóide. Apesar de ter 
aparência de metal, o silício é 
quebradiço e não é bom conduto' 
térmico ou elétrico comparado ac: 
metais. Grandes cristais de siücio 
são separados em Tinos wofer s, iste 
é, em finas placas de silício, para 
uso em circuitos integrados. 



Figura 7.19 O sódio e os outros 
metais alcalinos sâo macios o 
bastante para serem cortados com 
uma faca. A superfície metálica 
brilhante rapidamente se embaça 
quando o sódio reage com o 
oxigênio do ar. 



Figura 7.20 Fertilizantes 
aplicados nessa plantação 
normalmente contêm grandes 
quantidades de potássio, fósíoro e 
nitrogénio para atender às 
necessidades das plantas em 
crescimento. 
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TABELA 7.4 

Algumas propriedades dos metais alcalinos 



1 

Elemento 

Configuração 

eletrônica 

Ponto de fusão 
(“O 

Densidade 

(g/cm’) 

Raio atômico 

(À) 

/, 

(kj/moi) 

Lítio 

[He]2s‘ 

181 

0,53 

134 

520 

sódio 

[Nelas 1 

98 

0,97 

134 

496 

Potássio 

(Ar]4s’ 

63 

0,86 

1,96 

419 

Rubidio 

[Kr]5s' 

39 

1,53 

2,11 

403 

Césio 

[Xe]6s ! 

28 

1,88 

2,60 

376 


Os metais alcalinos reagem violentamente com água, produzindo gás 
“idrogênio e soluções de hidróxidos de metais alcalinos: 

2M(s) + 2H : O(0 * 2MOH(aij) + [7.191 

Essas reações são muito exotêrmicas. Em muitos casos geram calor suficiente para incendiar o H, ( produzindo 
rogo ou explosão (Figura 7.21). Essa reação é muito mais violenta para os membros mais pesados do grupo, estan- 
do de acordo com as menores capacidades em manter o único elétron de valência. 

As reações entre os metais alcalinos e o oxigênio são complexas. O oxigênio normalmente reage com me- 
ais para formar óxidos metálicos, que contêm o íon 0 : De fato, o lítio reage dessa manei ra para formar o óxido de 
iítio, Li,0: 

4Li(s) + 0,(s) - 2Li,0(s) . [7.20] 

Todos os outros metais alcalinos, entretanto, reagem com o oxigênio para formar perúxidos metálicos, que 
ontêm íon O. . Por exemplo, o sódio forma peróxido de sódio, Na,0 2 : 

2Na(s) + O : (g) * Na,0 : (s) [721 ] 

Surpreendentemente, o potássio, o rubidio e o césio formam também compostos MO, que contêm O, , chama- 
dos íons superóxidos. Por exemplo, o potássio forma o superóxido de potássio, KO,: 

K(s) + O,0r) ► KO,(s) [7221 

Apesar de os íons dos metais alcalinos serem incolores, eles emitem cores características quando colocados em 
.una chama (Figura 7.22). Os íons dos metais alcalinos são reduzidos a átomos metálicos gasosos na região central 
da chama. A alta temperatura da chama excita eletronicamente o elétron de valência. O átomo emite energia na 
:orma de luz visível quando retorna ao seu estado fundamental. O sódio produz uma chama amarela por causa da 
missão a 589 nm. Esse comprimento de onda é produzido quando o elétron de valência excitado volta do subnivel 


f; 


FILME 

Sódio e potássio em água 



(a) (b) (c) 


Figura 7.21 Os metais alcalinos reagem vigorosamente com água. (a) A reação do lítio é mostrada pelo borbu • > 

qelo escape de gás hidrogênio, (b) A reação do sódio é mais rápida e tão exotérmica que o gás de hidrogènk pr.: a: 

queima no ar. (c) O potássio reage quase explosivamente. 
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(a) (b) (c) 


Figura 7.22 O teste de chama para o lítio, o sódio e o potássio revela as seguintes cores características: (a) Li (vermelho 
carmesim), (b) Na (amarelo) e (c) K (lilás). 

3/) para o subnível de mais baixa energia, 3s. A emissão amarela característica do sódio c a base para as lâmpada 
de vapor de sódio (Figura 7.23). 

COMO FAZER 7.10 

Escreva as equações balanceadas que determinam as reações do césio metálico com: (a) Cl : (y); (b) H-O(í); (c) 1 
Solução 

Análise e Planejamento: o césio é um metal alcalino. Esperamos, portanto, sua química ser dominada pela oxidaçái 
do metal a ions Cs'. Além disso, identificamos que o césio está bem abaixo na tabela periódica, o que significa que eU 
estará entre os mais ativos de todos os metais e provavelmente reagirá com as três substâncias listadas. 

Resolução: a reação entre o Cs e o CU é uma reaçáo de combinação simples entre dois elementos, um metal e um 
não-metnl, formando o composto iònico CsCI: 

2Cs(s) + CU(g) » 2CsCl(s) 

Por analogia com as equações 7.19 e 7.17, respectivamente, vemos que as reações do césio com a água e com o hidrogv 

nio acontcncem como a seguir 

2Cs(s) 2H,O(0 * 2CsOH(<rij) + H^ç) 

2Cs(s) + H^ç) ► 2CsH(s) 

Em cada caso o césio forma um ion Cs’ em seus compostos. Os íons cloreto (CD. hidróxido (OFT) e hidreto (H~) são to- 
dos íons 1-; logo, os produtos finais têm estequiometria 1:1 com o Cs’. 

PRATIQUE 

Escreva a equação balanceada que determina os produtos da reaçáo entre o potássio metálico e o enxofre elementar. 
Resposta: 2K(s) + S(s) ► lÇS<s) 


Figura 7.23 Limpadas de vapor 
de sódio, usadas para iluminação 
comercial e de estradas, tèm brilho 
amarelo devido à emissão dos 
átomos de sódio excitados. 
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A química e a vida 


O improvável desenvolvimento de drogas de lítio 


Os ions dos metais alcalinos tendem a ter uni papel nada 
empolgante na maioria das reações químicas na química em 
qeral. Todos os sais dos ions dos metais alcalinos são sold- 
eis; e os ions são espectadores na maioria das reações aquo- 
-as (exceto aqueles envolvendo os metais alcalinos em sua 
forma elementar, como na Equação 7.19), 

Contudo, os ions dos metais alcalinos têm pape! impor- 
tante na fisiologia humana Os ions de sódio e potássio são 
anportantes componentes do plasma sanguíneo e do fluído 
intracelular, respectivamente, com concentrações medias de 
I mnl/l.. Esses eletrolitos servem como transportadores 
de cargas vitais para a função celular normal e são dois dos 
principais tons envolvidos na regulação dn coração. 

Em contraste, o íon de lítio (I i ) não tem nenhuma função 
utnhecida na fisiologia humana normal. Entretanto, desde a 
descoberta do litio em IS 17 pensava-se que os sais do ele- 
mento possuíam quase poderes místicos de cura; havia até 
sqgestôes de que ele era uni ingrediente das antigas tórmu- 
Uv da 'fonte da juventude' Em 1927. o Sr. C. L. Grigg come- 
çou a divulgar um refrigerante que continha lítio com o 
esquisito nome ‘Bib-Label Lithiated Lemon-Unie Soda'. 
Grigg logo deu à sua bebida litiada um nome bem mais sim- 
ules: Seven-Up* (Figura 7.24), 

Por causa de preocupações da Food and E)rug Admims- 
tration (órgão do governo norte-americano que fiscaliza a 
comercialização de medicamentos e alimentos), o litio foi re- 
tirado do Seven-Up no inicio dos anos fiO. Quase ao mesmo 
tempo, descobriu-se que o íon de litio tem notável efeito te- 
rapêutico na desordem mental chamada desordem hi/vltir efe- 
-M, ou doença maniaco-depressioiL Mais de 1 milhão de 
imericanos sofrem dessa psicose, experimentando scv'eras 
•teraçóes de humor, de profunda depressão á euforia. O ion 
e litio atenua essas alterações de istado, permitindo ao pa- 
ifente atuar mais efetivamente em sua vida diária. 

A ação antipsicótica do LT toi descoberta por acidente no 
final dos anos K> por um psiquiatra australiano, John Ca de. 
Cadv estava pesquisando o uso do ácido lirico — um compo- 
nente da urina — para o tratamento da doença maniaco- 



Figura 7.24 O refrigerante Seven-Up 
continha originalmente citrato de litio, 
o sal de litio do ácido cítnco. 

Alegava-sc- que o lítio dãvá á bebida 
benefícios saudáveis, incluindo 'excesso 
de energia, entusiasmo, pele bonita, 
cabelos e olhos com brilho!' O lítio foi 
retirado da bebida no inicio dos anos 
50. aproximadamente na mesma 
época em que a ação antipsicótica do 
Li* foi descoberta. 


depressiva. Ele administrou o ácido em animais doentes de 
laboratório na forma de seu sal mais solúvel, ura to de litio, e 
observou que muilos dos sintomas maníacos pareciam tet 
desaparecido. Esludos posteriores mostraram que o áddo 
úrico não tem nenhum papel nos efeitos terapêuticos obser- 
vados; os responsáveis eram na realidade os ions de Li' 
Como a overdose de lítio pode causar severos efeito colate- 
rais em humanos, inclusive a morte, os sais de litio não fo- 
ram aprovados como drogas antipsicóticas pani humanos 
até 1971). Hoje o Lr é comumente administrado via oral na 
fornu de l.i,CO,(>). As drogas de litio são eficientes para cerca 
de 70% dos pacientes maníaro-depressivos que as ingerem. 

Nesta era de sofisticados projetos de drogas e biotecnolo- 
gia, o simples ion de litio e ainda o mais eficiente no trata- 
mento de desordem psicológica destrutiva. Notavelmente, 
apesar de pesquisas intensivas, os cientistas ainda não com- 
preendem totalmente a ação bioquímica do lítio que o leva a 
ter eleitos terapêuticos. 


Grupo 2A: os metais alcalinos terrosos 

Como os metais alcalinos, os elementos do grupo 2A são todos sólidos com propriedades metálicas tipicas, al- 
gumas das quais estão relacionadas na Tabela 7.5. Comparados com os metais alcalinos, os metais alcalinos terro- 
sos são mais duros e mais densos, fundindo-se a temperaturas mais altas. 

As primeiras energias de ionização dos metais alcalinos terrosos são baixas, mas não tão baixas como as dos 
metais alcalinos. Consequentemente, os metais alcalinos terrosos são menos reativos que seus vizinhos, os metais 
alcalinos. Como observamos na Seção 7.4, a facilidade com que os elementos perdem elétrons diminui à medida 
que vamos da esquerda para a direita na tabela periódica e aumenta quando descemos um grupo. Portanto, o berí- 
lio e o magnésio, os membros mais leves do grupo, são os menos reativos. 

A tendência no aumento da reabvidade em um grupo é mostrada pelo comportamento dos elementos median- 
te água. O berílio não reage com água ou vapor de água, mesmo quando muito aquecidos. O magnésio não reage 
com água liquida, mas reage com vapor de água para formar óxido de magnésio e hidrogênio: 

Mg(s) + Hp<#) > MgO(s) + Hj(g) 


17.231 
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O cálcio e os elementos abaixo dele reagem rapidamente com água ã tem- 
peratura ambiente (apesar de mais lentamente que os metais alcalinos adjacen- 
tes a eles na labela periódica), como mostrado na Figura 7.25: 

Ca(s) + 2HX>(/) * Ca(OH);(tfíj) + Hj(jf) |7.24| 

As duas reações anteriores ilustram o padrão dominante na reatrvidade 
dos metais alcalinos terrosos — a tendência de perder seus dois elétrons s mal- 
externos e formar íons 2+. Por exemplo, o magnésio reage com o cloro ã tempe 
ratura ambiente para furmar MgCl, e se queima com um brilho ofuscante no a: 
para produzir MgO (Figura 3.5): 

Mg(s) + Cl : (g) * MgCU(s) [7.25] 


Figura 7.25 O cálcio metálico 
reage com água para formar gás 
hidrogénio e hidróxido de cálcio 
aquoso, Ca{OH) 2 (og). 


2Mg(s) + (Xfc) 


IMgO(s) 


[72h 


Na presença de O,, o magnésio metálico é protegido dos produtos quími- 
cos por uma camada superficial fina de MgO insolúvel em água. Assim, aind. 
que esteja alto na série de atividade (Seção 4.4), o Mg pode ser incorporado err 
ligas estruturais leves usadas, por exemplo, em rodas de automóveis, tis metai- 
alcalinos terrosos mais pesados (Ca, Sr e Ba) são ainda mais reativos que 
magnésio diante de não-metais. 

Os íons dos metais alcalinos terrosos mais pesados fornecem cores caracte- 
rísticas quando fortemente aquecidos em uma chama. A chama colorid; 
produzida pelo cálcio é cor de tijolo; a do estrôncio; carmesim, e a do bário 
verde. Os sais de estrôncio produzem a cor vermelho-brilhante em fogos dc 
artifício e os sais de bário produzem a cor verde. 

Tanto o magnésio quanto o cálcio são essenciais aos organismos vivos (Fi- 
gura 2.24). O cálcio é importante principalmente para o crescimento e a manu- 
tenção de ossos e dentes (Figura 7.26). Nos humanos, 99% do cálcio é encontra- 
do no sistema esquelético. 

7.8 Tendências de grupo para alguns não-metais 

Hidrogênio 

O hidrogênio, o primeiro elemento da tabela periódica, tem configuraçã*. 
eletrônica ls T e é, geralmente, colocado acima dos metais alcalinos. Entretanti 
ele não pertence verdadetramenle a nenhum grupo em particular. Diferente- 
mente dos metais alcalinos, o hidrogênio é um não-metal encontrado na na- 
tureza como um gás diatômico incolor, H.(.ç), sob muitas condições. Todavia 
o hidrogênio pode ser metálico a pressões extremamente altas. Acredita -st 
por exemplo, que os interiores dos planetas Júpiter e Saturno consistam err 
um cerne rochoso rodeado por uma camada grossa de hidrogênio metálico. O hidrogénio metálico é, por sua 
vez, rodeado por uma camada de hidrogênio molecular com o hidrogénio gasoso aparecendo acima dele junto à 
superfície. 



Figura 7.26 Essa fotografia de 
raios X mostra a estrutura óssea 
da mão humana. O principal 
mineral nos ossos e nos dentes é a 
hidroxipatita, Ca ; (POJ,OH, na qual 
o cálcio está presente como Ca 2 '. 


TABELA 7_5 

Algumas propriedades dos 

metais alcalinos terrosos 


n 

Elemento 

Configuração 

eletrônica 

Ponto de 

fusão ro 

Densidade 

(g/cm J ) 

Raio atómico 

(À) 

i, 

(kj/mol) 

Berílio 

[He|l< 

1287 

1.85 

0,90 

899 

Magnésio 

(Ne]3>' 

650 

1.74 

130 

738 

Cálcio 

[Ar]4s : 

842 

134 

1,74 

590 

Estrôncio 

[Krl&r 

777 

2.63 

1,92 

549 

Bário 

[Xe]6r 

727 

331 

2.15 

503 
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Devido à ausência completa de blindagem nuclear do seu único elétron, a energia de ionização do hidrogênio, 
1 U/mol, é marcadamente mais alta que as dos metais alcalinos. Na realidade, é comparável aos valores de /, 
jtros não-metais, como o oxigênio e o cloro. Como resultado, o hidrogênio tem menor tendência n perder elé- 
T! que os metais alcalinos. Enquanto os metais alcalinos facilmente perdem seus elétrons de valência para os 
-metais, a fim de formar compostos iônicos, o hidrogénio compartilha seu elétron com não-metais, formando 
'■postos moleculares. As reações entre hidrogénio e não-metais podem ser bastante exotérmicas, comoeviden- 
do pela reação de combustão entro o hidrogénio e o oxigênio para formar água (Figura 5.14): 

2H,(g) + O,^) ► 2H : 0(/) AfP = -571,7 kj [727] 

Vimos também (Equação 7,17) que o hidrogênio reage com metais ativos para formar hídretos metálicos sóli- 
que contêm o íon hid reto, H". O foto de o hidrogénio poder ganhar um elétron ilustra ainda mais o fato de ele 
■ ser um membro verdadeiro da família dos metais alcalinos, Na realidade, isso sugere uma pequena semelhan- 
entn? o hidrogénio e os halogênios. 

Apesar da tendência do hidrogênio em formar ligações cov alentes e da sua habilidade em ganhar elétrons, o 
jrogènio pode perder, e de fato perde, elétron para formar um cátion. Na verdade, a química em solução aquosa 
hidrogénio é dominada pelo íon H (n<|), que encontramos no Capítulo 4. Estudaremos esse importante íon mais 
rnlhadamente no Capítulo 16. 

Grupo 6A: o grupo do oxigênio 

À proporção que descemos no grupo 6A, existe uma mudança de caráter metálico para não-metálico. O oxigênio, 
enxofre e o selênio são não-metais típicos. O telúrio tem algumas propriedades metálicas e é classificado como me 
Jóide. O polônio, radioativo e bastante raru, é um metal. O oxigénio é um gás incolor à temperatura ambiente; todos 
~ outros são sólidos. Algumas propriedades físicas dos elementos do grupo 6A são dadas na Tabela 7.6. 

Como vimos na Seção 2.6, o oxigênio é encontrado em duas formas moleculares, O, e O,. A forma 0 ; é a mais 
•rnum. As pessoas geralmente se referem a 0 7 como 'oxigênio', apesar de o nome dioxigênio ser mais represenfatí- 
*. A forma O;, é chamada ozônio. As duas formas do oxigênio são exemplos de alótropos. Os alótropos são diferen- 
•- formas do mesmo elemento no mesmo estado. (Nesse caso, as duas formas são gases.) Aproximadamente 21% 
:o ar seco compõe-se de moléculas de O,. O ozônio, que é tóxico e tem cheiro pungente, está presente em quantida- 
es muito pequenas na parte mais alta da atmosfera e no ar poluído. F também tormado a partir do O, em descar- 
gas elétricas, como relâmpagos: 


30,(g) » 20,(g) AH° - 284,6 kf [7.28J 

Essa reação é cndotérmica, de forma que Oj é menos estável que O,. 

O oxigênio apresenta grande tendência em atrair elétrons de outros elementos (para oxidá-los). O oxigênio na> 
imbinaçòes com os metais está quase sempre presente como o íon óxido, G : Esse íon tem configuração de ga- 
nobre e é particularmente estável. Como visto na Equação 7.27, a formação de óxidos não-metálicos é também 
muito freqüentemcnte exotérmica e, portanto, energeticamente favorável. 

Na nossa abordagem sobre os metais alcalinos observamos dois ânions menos comuns do oxigénio, a saber, os 
ons peróxido (Qf ) e o superóxido (O, ). Os compostos desses ions normalmente reagem com eles mesmos para 
produzir um óxido e O,. Por exemplo, peróxido de hidrogênio aquoso, 1LO,, decumpõe-se lentamente em agua e 
0 : ã temperatura ambiente: 

2HjO,(á<j) ► 2H ; 0(/) + O 3 (g) A ff = -196,1 kj [7.29| 


1 ABELA 7.6 Algumas propriedades dos eleruentos do grupo 6A 

Kl emento 

Configuração 

eletrônica 

Ponto de 
fusão CCI 

Densidade 

Raio 

atômico (Á) 

I. (KJ/mol) 

Oxigênio 

[He] 2ã’2;i‘ 

-218 

T43 g/L 

0,73 

1314 

Enxofre 

|Ne]3r3,)‘ 

115 

1,96 g/cm ' 

1,02 

1.000 

Selênio 

|Ar|3rf'VV 

221 

4,82 g/cm’ 

1,16 

941 

Telúrio 

[Kr]4d w 5fi 3 5p* 

450 

6,24 g/cm 1 

1.35 

869 

Polônio 

[Xe}4/'V'teV 

254 

9,2 g/cm’ 

1,9 

812 
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Por essa razão as garrafas de peróxido de hidrogênio são fechadas com 
tampas que facilitam a liberação do ü,Qj) produzido, antes que a pressão inter- 
na tome-se muito alta (figura 7.27). 

Depois do oxigênio, o elemento mais importante do grupo 6A é o enxofre. 
O enxofre também existe em várias formas alotrópicas; a mais comum e mais 
estável delas é o sólido amarelo com fórmula molecular S*. Essa molécula cons- 
titui-se de um anel de oito membros de átomos de enxofre, como mostrado na 
Figura 7.28. Ainda que o enxofre sólido seja formado por anéis S,, geralmente es- 
crevemos apenas 5(s) nas equações químicas para simplificar os coeficientes. 

De forma análoga ao oxigênio, o enxofre tem tendência em ganhar elé- 
trons de outros elementos para formar sulfetos, os quais contêm o ion S 3 ". Na 
realidade, a maior parte do enxofre na natureza é encontrada na forma de sul- 
fetos metálicos. Uma vez que o enxofre está abaixo do oxigênio na tabela pe- 
riódica, a tendência para formar ânions sulfeto não é tão grande quanto a 
tendência do oxigênio em formar ions óxido. Como resultado, a química do 
enxofre é mais complexa que a do oxigênio. Na realidade, o enxofre e seus 
compostos (incluindo os do carvão c do petróleo) podem ser queimados em 
presença de oxigénio. O produto principal é o dióxido de enxofre, um poluen- 
te importante (Seção 18.4): 



S(s) + Oj (g) .SO : (g) (7.30] 

Grupo 7A: os halogénios 

Os elementos do grupo 7A são conhecidos como halogénios, da palavra 
grega halos egainao, que significa 'formadores de sal'. Algumas das proprie- 
dades desses elementos são dadas na Tabela 7.7. 0 astato, extremamente raro 
e radioativo, foi omitido, porque muitas de suas propriedades ainda não são 
conhecidas. 

Ao contrário dos elementos do grupo 6A, todos os halogénios são tipica- 
mente não-metais. Seus pontos de fusão e ebulição aumentam com o aumento 
do número atômico. O flúor e o cloro são gases à temperatura ambiente, o bro- 
mo é um líquido e o iodo, um sólido. Cada elemento consiste em moléculas di- 
atômicas: F_„ CF, Br., e 1 ? . O flúor é um gãs amarelo pálido; o cloro é um gás 
verde-amarelado; o bromo é um líquido marro-mavermelhado e forma rapi- 
damente um vapor também marrom-avermelhado; e o iodo sólido é pre- 
to-acinzentado e forma rapidamente um vapor violeta (Figura 7.29). 

Os halogénios têm afinidades eletrónicas altamente negativas (Figura 7.1 1). 
Portanto, não é surpreendente que a química dos halogénios seja dominada pela 
tendência em ganhar elétrons de outros clemente» para formar ions haletos, X*. 
(Ern muitas equações n X é usado para indicar qualquer um dos halogénios.) 
O flúor e o cloro são mais reat ivos que o bromo e o iodo. Na realidade, o flúor re- 
move elétrons de quase todas as substâncias com as quais entra em contato, in- 
cluindo a água, geralmente fazendo-se de maneira muito exci térmica, como nos 


Figura 7.27 Garrafas de peróxioc 
de hidrogênio são fechadas com 
lampas que permitem que 
qualquer excesso de pressão de 
Oj(g) seja liberado da garrafa. 
Perõxldo de hidrogénio é 
normalmente acondicionado em 
garrafas de cor escura ou opacas 
para se minimizar a exposição è 
luz, que acelera sua decomposiçãr 



Figura 7.28 Estrutura de 
moléculas de como a 
encontrada na forma alotrópica 
mais comum do enxofre à 
temperatura ambiente. 


seguintes exemplos: 


2H : 0(/) + 2F,(,?) 

* 4HF(mj) + 0,(£) 

AH = -758,9 kj 

[731 1 

5iO,(s) + 2F,(g) - 

— ►SiF 4 fc) + O í ( í r) 

AH = — 7Ü4,Ü kj 

[732; 


I TABELA 7.7 Algumas propriedades dos halogénios 

Elemento 

Configuração 

eletrônica 

Ponto de 
fusão ("O 

Densidade 

Raio 

atômico (À) 

f, (kj/mol) 

Flúor 

|HeJ2sV 

-220 

1,69 g/L 

071 

1.681 

Gnm 

|Ne[3*V 

-102 

3,21 g/L 

0,99 

1351 

Bromo 

|Ar]cW'V4/i' i 

-73 

3,12 g/cm 5 

U4 

1.140 

Iodo 

IKjWVV 

114 

4,93 g/cm' 

133 

1.008 
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Figura 7.29 lodo (lj), bromo (Br,) 
e cloro (Cl,), da esquerda para a 
direita. 


m FILME 

Propriedades tísicas dos 
\ / halogénios 



Figura 7.30 Cristais de XeF*, um 
dos poucos compostos que contêm 
um elemento do grupo 8A. 


Como resultado, o gás flúor é difícil e perigoso de se usar no laboratório, 
necessitando de aparelhos especiais. 

Dos halogénios, o cloro é o mais usado industrialmente. Em 20U1 sua pro- 
dução total foi de 12,3 bilhões de quilogramas, tomando-se o oitavo produto 
químico mais produzido nos Estados Unidos. Ao contrário do flúor, o cloro rea- 
ge lentamente com água para formar soluções aquosas relatívamentc estáveis 
de HC1 e HOCl (ácido hipocloroso): 

C1,(S) + H,O(0 » HCl(rtç) + HOCl(flíj) 17.33) 

O cloro é normalmente adicionado à água potável e a piscinas, onde o 
HOCKrtíj) formado serve como desinfetante. 

Os halogénios reagem diretamente com a maioria dns metais para for- 
mar haIeto5 iônicos. Os halogénios reagem também com o hidrogénio para 
formar haletns de hidrogênio gasosos: 

Hj(g) + X, » 2HX(g) [7.34] 

Esses compostos são todos muito solúveis em água e dissolvem -se para 
formar os ácidos halídricos. Como abordado na Seção 4.3, HCI(oij), HBr(mj) e 
Hl(nq) são ácidos fortes, enquanto o HF(nq) é um ácido traco. 

Grupo 8A: os gases nobres 

Os elementos do grupo 8A, conhecidos como gases nobres, são todos 
não-metais, gases à temperatura ambiente. Eles são todos mornwiômiivs (istoé, 
consistem de átomos únicos em vez de moléculas). .Algumas propriedades fí- 
sicas dos gases nobres estão relacionadas na Tabela 7.8. A alta radioatividade 
do Rn tem inibido o estudo de sua química. 

Os gases nobres tém os subniveis s e p completamente preenchidos. Todos 
os elementos do grupo 8A tém energias de ionização muito grandes e vemos o 
decréscimo previsto conforme descemos no grupo. Uma vez que os gases no- 
bres possuem configurações eletrônicas tão estáveis, eles são excepcional- 
mente não-reativos. Na realidade, até o inicio dos anos 60 os elementos 
eram chamados gases inertes porque se pensava que eles eram incapazes de 
formar compostos químicos. Em 1%2 Neil Bartlett, na Universidade de British 
Columhia, interiu que a energia de ionização do Xe seria baixa o suficiente 
para permiti-lo formar compostos. Para que isso acontecesse, o Xe teria de rea- 
gir com uma substância com habilidade extremamente alta para remover elé- 
trons de outras substâncias, como o flúor. Bartlefí sintetizou o primeiro 
composto de gás nobre combinando o Xe com o composto contendo flúor, 
PtF r . O xenónio reage também diretamente com F,(g) para formar os compos- 
tos moleculares XeF : , XeF 4 e XeF r (Figura 7.30). O criptônio tem valor de /, 
mais alto que o xenònio, sendo, portanto, menos reativo. Na realidade, apenas 
um único composto estável de criptônio é conhecido, KrF ; . Em 2000, cientistas 
finlandeses anunciaram a obtenção da molécula HArF, estável apenas a baixas 
temperaturas. 


I TABELA 7.8 Algumas propriedades dos gases nobres 

Elemento 

Configuração 

eletrônica 

Ponto de 
ebulição <K) 

Densidade 

tg/L) 

Raio l, (kj/mol) 

atômico* (À) 

Hélio 

lr 

44 

0,18 

032 

2.372 

Neônio 

|He]2sy 

27,1 

0,90 

0.69 

2.081 

Argônio 

[Ne]3sV 

87,3 

1,78 

0,97 

1.521 

Criptônio 

[Ar^V-y 

120 

3,75 

1,10 

1.351 

Xenònio 

[Kr|4íf l0 5sV 

165 

5,90 

130 

1.170 

Radòniü 

i xejyvvv 

211 

9,73 

— 

1.037 


' Apenas os gases nobres mws pesados formam compostos químicos. Assim, os raios atômicos para os gases nobres têm valores estimados. 
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COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

(a) Os raios cova lentes do tálio (TI) e do chumbo (Pb) são 1,48 Á e 1,47 À, respectivamente Usando esses valores e os 
da Figura 7.5, determine o raio co\ alente do elemento bLsmuto (Bi), [ustifique sua resposta. 

(b) Qual a razão para o aumento geral nos raios atômicos dos elementos quando descemos no grupo 5A? 

(c) Um uso importante do bismuto tem sido como ingrediente em ligas metálicas de baixa fusão, como as usadas em 
sistemas de alarme de esguichos contra incêndios e em máquinas tipográficas O elemento em si é um sólido branco 
cristalino e quebradiço. Como essas características se encaixam no fato de o bismuto eslar no mesmo grupo periódico 
de elementos não-metálicus, como nitrogênio e fósforo? 

(d) Bi.G, é um óxido básico. Escreva uma equação química balanceada para sua reação com áddo nílrico diluído. Se 
6,77 g de BúO, são dissolvidos em solução ácida diluída para perfazer 500 ml. de solução, qual é a concentração em 
quantidade de matéria da solução do ton Ui u ? 

(e) '"‘Bi co isótopo estável mais pesado de todos os demente*. Quantos prótons e nêutrons estão presentes nesse núcleo? 

(f) A densidade do Bi a 25 n C é 9,808 g/cm 1 . Quantos átomos de bismuto esíão presentes em um cubo do elemento que 
tem 5/K) cm de aresta? Qual a è quantidade de matéria do elemento presente? 


Solução (a) Observe que existe um aumento muito constante nos raios dos elementos no período anterior ao que 
estamos considerando, isto é, na série In-Sn-Sb. É razoável esperar uma diminuição de aproximadamente 0,02 Ã 
passando-se do Pb para o Bi, levando a um valor estimado de 1,15 À. O valor tabelado é 1 ,46 À. 

(b) O aumento geral nos raios com o aumento do número atômico dos elementos do grupo ocorre porque níveis 
adicionais de elétrons são adicionados, com aumentos correspondentes na carga nuclear. Os elétrons de cerne em 
cada caso blindam mais fortemente, do núcleo, os elétrons mais externos, de forma que a carga nuclear efetiva não va- 
ria muito à proporção que os números atômicos ficam maiores. Entretanto, o número quântico principal, n, dos elé- 
trons mais externos aumenta constantemente, com um correspondente aumento nos raios dos orbitais. 

(c) O contraste entre as propriedades do bismuto e as do nitrogénio e do fósforo ilustra a regra gerai de que existe uma 
tendência ao aumento do caráter metálico à proporção que descemos em determinado grupo. Na realidade, o bismuto 
é um metal. O caráter metálico pronunciado ocorre porque os elétrons mais externos sio mais rapidamente perdidos 
ao se ligar, tendência que está consistente com a energia mais baixa de ionização. 

(d) Seguindo o procedimento descrito na Seção 4.2 para escrever equações moleculares e iônicas, temos o seguinte: 
Equação molecular. 


Bi A(s) + 6HNO,(«q) 


Equação iúiáca simplificada: 


2Bi(NO,),(oç) f 3H.CK l) 


Bi,0,(s) + 6H*(ra/) » ?.Bi, ’(<)(/} + IbhOf/) 


Na equação iônica simplificada, o áddo nítrico é um áddo forte e o Bi(NO,) v um sal solúvel; logo, precisamos mostrar 
apenas a reação do sólido com o ion hidrogênio formando íon Eli' - (/r/y) e água. 

Para calcular a concentração da solução, procedemos como a seguir (Seção 4.5): 


6,77 g de Bi.O, 


1 mol de Bi.O? 


2 mols de Bi ** 0,0581 mol de Bi 


-0,0581 M 


0,500 1. de solução 466,0 g de Bi.O, 1 mol de Bi.O, L de solução 

(e) Podemos proceder como na Seção 2.3 O bismuto é o elemento 83; existem, portanto, 83 proloru, no núcleo. Uma 
vez que o número de massa atômica é 209, existem 209 - 83 - 126 nêutrons no núcleo. 

<0 Procederemos como nas Seções 1 .4 e 3.4; o volume do cubo é (5,00)' cm’ -» 125 cm\ Assim, temos: 

/•>c i „• 9,780 g de Bi 1 mol de Bi 

125 cm Bt x B— x = 3,87 mols de Bi 

1 cm 209,0 g de Bi 


o,87 mols de Bi x 


6,022 x IO’ 1 átomos de Bi 

1 mol de Bi 


= 3,54 x IO’ 1 átomos de Bi 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 7.1 A tabela periódica foi de- 
senvolvida primeiro por Mendeleev e Meyer, baseada 
nas similaridades das propriedades químicas e físicas 
exibidas por certos elementos. Moseley estabeleceu 
que cada elemento tem número atómico único, o que 
adicionou mais ordem à tabela periódica. Agora reco- 
nhecemos que os elementos na mesma coluna da labe- 


la periódica têm o mesmo número de elétrons nos or- 
bitais de valência. Essa semelhanças na estrutura ele- 
trônica de valência leva ãs semelhanças entre os 
elementos em um mesmo grupo. As diferenças en- 
tre os elementos no mesmo grupo surgem em razão 
de seus orbitais de valência estarem em níveis dife- 
rentes, 


' 
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Seção 7.2 Muitas propriedades dos átomos são 
ela ti vas ã distancia média dos elétrons mais externes 
io núcleo e a carga nuclear efeliva que esses elétrons 
-ofrem. Os elétrons mais internos são muito eficientes 
. ui blindar os elétrons mais externos da carga lotai do 
núcleo, enquanto os elétrons em um mesmo nível não 
n lindam uns aos outros de maneira muito eficaz. Como 
•esultado, a carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons 
mais externos aumenta a medida que nos movemos da 
esquerda para a direita orn um período. 

Seção 7.3 O tamanho de um átomo pode ser esti- 
mado por raio covalente, com base em medidas das dis- 
•âncias que separam o, átomos em seus compostos quí- 
micos. Em geral, os raios atômicos aumentam enquanto 
descemos em uma coluna na tabela periódica e diminui 
i medida que vamos da esquerda para a direi la em um 
período. 

Os cáüons são menores que os átomos que lhes dao 
>rigem; os dmons são maiores que os átomos que Lhe-, 
ião origem Para ions de mesma carga, o tamanho au- 
menta quando descemos cm uma coluna da tabela pe- 
indica. Uma série isoeletrônica é uma série de ions que 
têm o mesmo número de elétrons. Para tais séries, o ta- 
manho diminui com o aumento da carga nuclear ã medi- 
da que os elétrons são atraídos mais fori emente pelo 
núcleo. 

Seção 7.4 A primeira energia de ionização de um 
átomo é a energia mínima necessária para remover um 
elétron do átomo na fase gasosa, formando uni cátion 
A segunda energia de ionização è a energia necessária 
para remover um segundo elétron do átomo, e assim 
por diante. As energias de ionização mostram aumento 
acentuado depois que todos OS elétrons de valência fu- 
ram removidos, por causa da maior carga nuclear efeti- 
va sofrida pelos elétrons mais internos. As primeiras 
energias de ionização dos elementos mostram tendências 
eriõdicas opostas às vistas para os raios atômicos, com 
.tomos menores tendo maiores primeiras energias de 
mi/ação. Portanto, as primeiras energias de ionização 
diminuem á proporção que pagamos da esquerda para 
a direita em um periodo. 

Podemos escrever as configurações eletrônicas para 
os íons escrevendo primeiro a configuração eletrónica 
do átomo neutro, em seguida removendo ou adicionan- 
do o número apropriado de elétrons. Os elétrons são re- 
movidos primeiro dos orbitais com o maior valor do n. 
Os elétrons são adicionados aus orbitais com os meno- 
res valores de »t. 

Seção 7.5 A afinidade eletrônica de um elemento é 
variação de energia na adição de um elétron a um áto- 
mo na fase gasosa, formando um ànion. Uma afinidade 
Jetrtmka negativa significa que o ànion é estável; uma 
ilinidade eletrônica positiva significa que o ànion não 
-era formado prontamente. Em geral, as afinidades ele 
trônicas tornam-se mais negativas à medida que vamos 
da esquerda para a direita na tabela periódica. Os b«ilo- 


génios têm as afinidades eletrórucas mais negativas. As 
afinidades eletrônicas dos gases nobres são todas posi 
fivas porque o elétron adicionado ocuparia um novo 
subnívei de energia mais alta. 

Seção 7.6 Os elementos podem ser categorizados 
como metais, não-metais e metalóidcs. *\ maioria dos 
elementos são metais; eles ocupam o lado esquerdo e o 
meio da tabela periódica Os metalóidcs ocupam uma 
banda estreita entre os metais e os não-metais. A tendên- 
cia de um elemento exibir as propriedades de metais, 
chamada caráter metálico, aumenta a medida que des- 
cemos em uma coluna e diminui á medida que passa- 
mos da esquerda para a direita em um período. 

Os metais têm brilho cararterishco e são bons con- 
dutores de calor c eletricidade. Quando os metais rea- 
gem com não-metais, os átomos metálicos sáo oxidados 
em cãtions e geralmente formam substâncias ioniras. 
A maioria dos óxidos metálicos é básica; eles reagem 
com ácidos para formar sais e água. 

Os não-metais não têm brilho metálico e são maus 
condutores de calor e eletricidade. Vários são gases à 
temperatura ambiente Os compostos constituídos uni- 
camente de nào-metais são uonnaJmente moleculares 
Os não-metais em geral formam ânions em 9uas reações 
com metais. Os óxidos não-metálicos sào ácidos e rea- 
gem com bases para formar sais e água. Os metalóidcs 
têm propriedades intermediárias entre as dos metais e 
as dos não-metais. 

Seção 7.7 As propriedades periódicas dos elemen- 
tos podem ajudar-nos a entender as propriedades dos 
grupos dos elementos representativos ("k metais alcali- 
nos (grupo IA) são melais maleáveis com densidades 
baixas e também baixos ponlos de fusão* Eles têm as 
mais baixas energias dc ionização de lodos os elementos. 
Como resultado, são muito reativos diante de não-metais, 
perdendo íadlmente seus elétrons s mais externos para 
formar íons 1-*-. Os metais alcalinos terrosos (grupo 2A) 
são mais duros e mais densos e tôm pontos dc fusão 
maiores que os dos metais alcalinos. Eles também são 
muito reativos mediante não-metais, apesar de não se- 
rem tão reativos quanto os metais alcalinos. Os metais 
alcalinos terrosos perdem facilmente seus dois elétrons 
s mais externos para formar íons 2+ . Tanto os metais al- 
calinos quanto os alcalinos terrosos reagem com o hi- 
drogênio para formar substâncias íõnicas que contem o 
lon hidreto, H~. 

Seção 7.8 O hidrogénio é um não-metal com pro- 
priedades distintas das de qualquer outro grupo da ta- 
bela periódica. Fie forma compostos moleculares o>n. 
outros não-metais, com 0 oxigénio e com os halogèni - 

O oxigénio e o enxofre são os mais importar - 
elementos do grupo 6A. O oxigênio é normairr.ente 
encontrado como uma molécula diatômka O ozônio 
O v éum importante alótropo do oxigênio. Oi vagem» . 
tem forte tendência para ganhar elétrons de i a tr - ele- 
mentos, assim oxidando-os. Na combinação com »s n*e- 
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tais, o oxigênio é normalmente encontrado como o ion 
óxido, O ', apesar de sais do ion peróxtdo, CV . e do 
ion superóxido. O, , serem algumas vezes formados. 
O enxofre elementar e mais comumente encontrado 
como moléculas de 5,. Na combinarão com us metais, 
ele é mais frequentemente achado como o ion sulfeto, S' 
Os haiogénios (grupo 7A) são não-metais que exis- 
tem como moléculas diatõmicas. Os haiogénios têm as 
afinidades eletrónicas mais negativas de todos os ele- 


mentos. Portanto, sua química é dominada pela tendên- 
cia em formar tons I . espedalmonte em reações cop 
metais. 

Os gases nobres (grupo 8A) são não-rnetais qv: 
existem como gases monoatòmicos. Eles são nao reati- 
vos porque têm seus subníveis s e p totalmente preer- 
cltidos. Apenas os gases nobres mais pesados sá 
conhecidos por formar compostos e formam apena* 
com os não-metais mais ativos, como o flúor. 


Exercícios 


A tabela periódica, carga nuclear efetiva 

7. t Por que Mendeleev deixou lacunas em sua primeira 
versão da tabela penodica? Como ele prev iu as pro- 
priedades dos elementos que pertenciam àquelas lacu- 
nas? 

7.2 (a) No período de cerca de 1800 a aproximadamente 

1865. as massas atômicas de muitos elementos foram 
medidas precisa mente. Por que isso foi importante 
para a formulação da tabela periódica de Mendeleev? 
(b) Qual propriedade do átomo Moseley associou ao 

comprimento de onda dos raros X emitidos por um ele- 
mento eni seus experimentos? De que forma isso afetou 

o significado da tabela periódica? 

7 3 (a) O que significa o termo cai-ga nudmr efiinví (b) De 

que forma a carga nuclear efetiva sofnda pelos elétrons 
de valência dc* um átomo varia indo da esquerda para a 
direita em um período da tabela periódica? 

7.4 (ai Como o conceito de carga nuclear eletiva e nsadn 
para simplificar as numerosas repulsões elétron -elétron 
em um átomo polieletrònico? (b) Quem sofre a maior 
carga nuclear efetiva em um átomo de Be. os elétrons 
ls ou os eletrons 2s? Explique. 

7.5 Se cada elétron interno tosse totalmente eficiente em 
blindar os elétrons de vaienda da carga total do núcleo 
e os elétrons de valência não fornecessem blindagem 
uns para os outros, qual seria a carga nuclear efetiva 
atuando em um elétron de valência em (a) K e (b) Br? 

7.6 (a) Se os elétrons bitemos noMcm tofconieme eficientes 
em blindar os elétrons de valência da carga total do nú- 
cleo c os elétrons de valência não fornecessem blinda- 
gem uns para os outros, qual seria a carga nuclear 
efetiva atuando sobre os elétrons de valência no Ai 7 
<b) Cálculos detalhados indicam que a carga nuclear 
efetiva sofrida pelos elétrons de valência é de 4, 1 ♦. Por 
que este vajor é maior do que o obtido no item (a)? 

7.7 Qual sofrerá a maior carga nuclear efetiva, os elétrons 
no nível n = 3 em Ar ou os do ruvel n - 3 em Kr? Qual 
será o mais próximo do núcleo? Explique. 

7.8 Coloque os seguintes átomos em ordem crescente de 
carga nuclear efetiva exercida nos elétrons do nivel ele- 
trônico 'i = 3: K, Mg, P, Rh e Ti. histifique sua resposta. 

7.8 Uma vez que um limite externo exato não pode ser 
medido ou mesmo calculado para nm átomo, como os 
raios atómicos sio determinados? Qual é a diferença 
entre um raio covalente e um raio de Van der Waals? 

7,10 (a) Por que a descrição da mecânica quântica de átomos 
pnlielefrònicos toma difícil definir um raio atômico 
preciso? (b) Quando átomos não-ligados se aproximam 


um di i outro, o que determina a menor distância en 
que os centros nucleares podem se aproximar’ 

7.11 A distância entre átomos de Au no ouro metálico é dt 
238 Á- Qual è o mio atômico de um átomo de ouro ne~ 
te ambiente? (Este raio é chamado de raio metálico.) 

7.12 Baseado nos raios apresentados na Figura 7.5, fnçn um 
previsáo da distância entre os átomos de Si no süicio so- 
lido. 

713 Calcule o cumprimento da ligação As I a partir dai 
informações rui Figura 7,5 e compare seu valor ao com- 
primento da ligação experimental de .As — I nu Iriiode- 
to de arsênio, AsI „ 2,55 À. 

7.14 Na série dos hidreüis do grupo 5A, de fórmula gera' 
Ml 1 ,. as distâncias de ligação medidas são as seguintes 
P - H, 1,419 A. As - H. 1,510 \ 5b H, 1,707 k 
(a) Compare esses valores com os calculados através 
do uso dos raio-, atómicos da Figura 7 5. (b! Explique i 
aumento constante na distância de ligação de M — H 
nesta série em termos das configurações eletrônicas dos 
átomos M. 

7.15 De que forma os tamanhos dos átomos varram ao no> 
movermos (a) da esquerda para a direita em um perío- 
do da tabela periódica, (b) dc cima para baixo em um 
grupo da tabela periódica * * * * * * 7 (c) Coloque os seguintes 
átomos em ordem crescente de raio atômico: F, P, 5. As. 

7.16 (a) Entre os elementos não-metalicus, a variação no raio 
atômico ao mudarmos para uma casa a esquerda ou á 
direita etn um período e menor que a variação ao des- 
cermos um período. Explique essas observações, (bt 
Coloque os seguintes átomos em ordem crescente de 
rido atômico; Si, 5, Ce. Sv- 

7.17 U lilizando apenas a tabela periódica, coloque cada con- 
junto de átomos em urdem crescente de raio: (a) Ca, 
Mg. Be; (b) Cd. Br. Ce; (c) Al, TI, Si. 

7.18 Usando somente j tabela periódica, coloque cada con- 
junto de átomos em ordem crescente de átomos: tal Cs, 
K, Rb; (b) In. Te. Sn; (c) P. Cl. Sr. 

7.19 (a) Por que os ciifions monoatòmicos sào menores que 
seus átomos neutros correspondentes? (b) Por que os 
ánions monoatòmicos são maiores que seus átomos ne- 
utros correspondentes? (c) Por que o tamanho dos ions 
aumenta ao descei mos uma coluna da tabela periódi- 

7.20 Expliqueasseguintcsvariaçõesnosraiosatômicneou tóni- 
cos: (a) P > 1 > T : (b) Ca" > Mg > Be (c) Fe > Fe > Fe 

7.21 Considere uma reação representada pelas seguinte-, 
esferas: 
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Reagentes Produtos 



Qual esfera representa um metal e qual representa um 
não-metal? Explique. 

* 22 Considere as seguintes esferas: 



Qual representa Ca, qual representa Ca 1 * e qual repre- 
senta Mg 3 *? 

15 (a) O que é uma série ísoeletrónica? <b> Qual átomo neu- 

tro é isoeletrònico com cada um dos seguintes ions: (0 
CT; (ii) Se 3 '; m Mg 2 ’? 


7.24 < 5elerinne os íons ou átomos dos seguintes conjuntos 
que são isoele irônicos uns com os outros. 

(a) K Rb*, Ca*'; (b) Cu*. Ca 3 *. Sc 3 *; (c) S 1 '. Se 3 *, Ar: 
(dl Fe 3 *, Co 3 *, Mn *. 

7.25 (a) Por que os raios de ions isocletrônicos diminuem 
com carga nuclear crescente? (b) Qual sofre a maior car- 
ga nuclear efetiva, um elétron 2(> em F, um elétron 2p 
em Ne, ou um elétron 2;> em Na'? 

7.26 Considere S, C! e K e seus ioas mais comuns, (a) Colo- 
que os átomos na ordem crescente de tamanho; (b) 
Coloque os ions em ordem crescente de tamanho. 

(c) Explique quaisquer diferenças nas ordens de tama- 
nhos atômicos e iônicos. 

7217 Para cada um dos Seguintes conjuntos de átomos e ions, 
ordene os membros em ordem crescente de tamanho; 
(a) Se 3 ;, Te *, Se; (b) Co'". Fe 3 *, Fe 5 *; (c) Ca, Ti 4 *, Sc 5 *: 

(d) Be 3 , Na*. Ne. 

7.28 Para cada uma das seguintes afirmativas, dê uma expli- 
cação: (a) Cl é maior que Cl; (b) S 3 é maior que O 3 ; (c) 
K" è maior que Ca". 


ergia de íonfzaçao; afinidades eletrónicas 

* 2- Escreva equações que mostrem os processos que des- 

crevem a primeira, a segunda e a terceira energias de 
ionização de um átomo de telúrio. 

Escreva equações que mostrem o processo para (a) as 
duas primeiras energias de ionização do gálio e (b) a 
quarta energia de ionização do ródio. 

(a) Por que as energias de ionização são sempre grande 
zas positiras? íb) Por que f tem maior energia de ioni- 
zação do que O? (c) Por que a segunda energia de 
ionização de um átomo é sempre maior que sua primei- 
ra energia de ionização? 

' '-1 (a) Por que o Li tem maior energia de ionização que Na? 
(b> A diferença entre a terceira e a quarta energias de io- 
nização do escandia é bem maior que a diferença entre 
a terceira e a quarta energia? de ionização do titânio. 
Por quê? (c) Porque Li tem uma segunda energia de io- 
nização bem maior que Be? 

* (a) Qual é a relação geral entre o tamanho de um átomo 

e sua primeira energia de ionização? (b) Qual elemento 
na tabela periódica tem a maior energia de ionização? E 
qual tem a menor? 

* 54 (a) Qual é a tendência nas primeiras energias de ioniza- 

ção dos elementos ao descermos no grupo 7A? Expli- 
que como essa tendência se relaciona á vanação nos 
raio® atômicos, (b) Qual é a tendência das primeiras 
energias de ionização ao se mover ao longo do quarto 
período de K para Kr? Como essa tendência se compara 
com a tendência de tamanhos atómicos? 

>5 Com base em suas posições na tabela periódica, deter- 
mine qual átomo dos seguintes pares terá a maior pri- 
meira energia de ionização: (al O, Ne; <bl Mg, Sr; (c) K, 
Cr; (d) Br, Sb; (e) Ga, Ge. 

~36 Para cada um dos seguintes pares, indique qual ele- 
mento tem a maior primeira energia de iomzação: 


(a) 5r. Cd; (b) Si. C; (c) In, I; (d) Sn, Xe. (Em cada caso. 
use a configuração eletrônica e a carga nuclear efeti- 
va paia justificar sua resposta.) 

7.37 Escreva as configurações eletrónicas para os seguintes 
ions; (a) Sb"; (b) Ga , (c) P 3 -; ld) Cr* . (e) Zn 3 '; (f) Ag'. 

7.38 Escreva as configurações eletrônicas para os seguintes 
ions e determine quais têm configurações de gás nobre 
(a) Mn’*, (b) Se''; ( c ) Sc 5 *; (d) Ru *; (e) TI*, (f) Au* 

739 Escreva a configuração eletrônica para (a) o íon de 
Co 3 e <b) o íon de In . Quantos elétrons desernpa relha- 
dós cada um contém? 

7.40 Identifique o elemento cujos íons têm as seguintes con- 
figurações eletrônicas: (a) um ion 3^ com [Ar]3rf 7 ; 
(bl um ion 2- com |Krl4i? 4- Quantos elétrons desem- 
parelhados cada um coniém? 

7.41 Escreva equações, incluindo configurações eletrônicas 
abaixo das espécies envolvidas, que expliquem a dife- 
rença entre a primeira energia de ionização do Se(g) e a 
afinidade eletrônica do 5e(g). 

7.42 Enquanto a afinidade eletrônica do bromo e uma gran- 
deza negativa, ela é positiva para Kr. Use as configura- 
ções eletrônicas dos dois elementos para explicar a 
diferença. 

7.43 A afinidade eletrónica do libo tem valor negativo, ao 
passo que a afinidade eletrónica do berílio tem valor 
positivo. Use as configurações eletrónicas para esclare- 
cer essa observação. 

17.441 Escreva uma equação para o processo que correspon- 
de á afinidade eletrônica do ion Mg . Escreva tam- 
bém as configurações eletrônicas das espécies envol- 
vidas. A que processo essa equação de afinidade ele- 
trônica corresponde? Qual é a magnitude da variação 
de energia no processo? {Dica: a resposta está na Ta- 
bela 7.2.) 
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Propriedades de metais e não-metais 

".45 De que modo ti cará Kr metálico e a primeira energia de 
ionização estão relacionados 1 

746 Ordene os seguintes elementos sólidos puros em or- 
dem crescente de condutividade elétrica: P, Ag e Sb. 
Fxplique o raciocínio utilizado. 

" 4" Para cada um dos - seguintes pores, qual elemento terá o 
maior caráter metálico: (a) Li ou Be; (bl Li ou Ma; (c) Sn 
ou P, (d) Al ou B? 

7.48 (a) Quais informações deste capítulo você pode citar 

para sustentar o prognóstico de que o carater metálico 
dos elementos do grupo 5A aumentará com o aumento 
do ruimeru atômico? (b) Caráter não-metálico é o opus- 
to de carater metálico — o cara ter não- metálico diminui 
á medida que o caráter metálico aumenta. Ordene os 
seguintes elementos em ordem crescente de carater 
não-metálico: Se. Ag, Sn. F e C, 

~ -is Verifique se cada um di»s seguintes óxidos é iônico ou 
molecular SO ; , MgO, Li-O, P.O v Y,O u N.O e XeO, 
Fxplique as razões para suas escolhas. 

7.50 Quando os oxidos metálicos reagem com agua, o oxigê- 
nio geralmente se transforma em ion hidróxido, separa- 
do do metaL Por outro Indo, quando óxidos não-metáli- 


cos reagem com água, o oxigênio acaba como parte da 
espécie não-metálica (Por exemplo, na reação de CO 
com água, o oxigênio permanece com o carbono ett 
H,Cü v ) (a) Dê dois exemplos de metais e dois dt 
não-metais que sustentem essns generalizações; (b 1 
Qual a conexão existente entre esse comportamenh 
contrastante de óxidos metálicos e não-metálicos e a> 
energias de ionização? 

".51 ta) O que significam os termos óxido ácido e óxido bási- 
co? (b) Como podemos prever se um óxido será ácido 
ou básico com base em sua composição? 

732 Ordene os seguintes óxidos em ordem crescente de aci- 
dez: ca, CaÒ, AljOv SO,. biO. e P.O, 

‘5' Escreva equações balanceadas parn as seguintes rea- 
ções: (a) óxido de bário com água; (b) óxido de ierro(H 
com ácido perdórico; c) trioxide de enxofre com água 
(d ) dióx ido de carbono com hidróxido de sódio aquoso 
7.54 Escreva equações balanceadas para as seguintes rea 
çôes: (a) oxido de potássio com agua: (b) tnóxido d» 
difõsforo com água; (c) óxido de cromoült) com ácido 
clorídrico diluído; (d) dióxido de selètiio com hidróxi- 
do de potássio aquoso 


Tendências de grupo dos metais e não-metais 

".55 Compare os elementos sódio e magnésio com respeito 
ás seguintes propriedades; (a) configuração eletrônica, 
(b) carga íómca mais comum; (d primeira energia de 
ionização; (d) raio atômico. F.xplique as diferenças en- 
tre os dois elementos. 

7,5t> (a) Campam , is configurações eletrônicas e os raios atô- 

micos (veja Figura 7.5) do nihídio e da prata. Fm que 
aspectos suas configurações eletrónicas são análogas? 
Calcule a diferença de raios entre os dois elementos, 
(b) Como o rubidio. a prata é mais comumunte encon- 
trada como o ion 1+, Ag" No entanto, a prata é muito 
mimos reativa. Explique essas observações. 

"57 (a) Por que o cálcio é geralmente mais reativo que a 

magnésio? (hl Por que o cálcio e normalmente menos 
reativo que o potássio? 

7.58 (a) Put que o césio é mais reativo mediante água que o 

libo? (bi Um dos metais alcalinos reage com uxigênio 
para tormar uma substância sólida branca Quando 
essa substância è dissoh ida em água, a solução dá um 
teste positivo para peró.vido de hidrogênio, H,a. Quan- 
do a solução é testada cm um bico de gás, uma chama vio- 
leta e produzida, Qual é a provável identidade do metal? 
tcl Esue\ a uma equação química balanceada para a rea- 
ção da substância branca com água. 

".5M Escreva uma equação balanceada para a reação que 
ocorre em cada um dós seguintes casn^ (a) Potássio 
metálico queima-se cm uma atmosfera de gas cloro. 
(b)Óxidode estrôncio é adicionado á agua (c) Lma su- 
perfície não-üxidada de litio metálico ê exposta ao gas 
oxigênio, (d) Sódio metálico reage com enxofre fundido. 

7.60 Escreva uma equação balanceada para a reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) potássio 
é ndicionodo ã água. (b) Bário é adicionado à águá. 


C ) l.ltio é aquecido em nitrogênio, formando nürito dt 
Jibo. (d) Magnésio queima-se em oxigênio. 

7.M Use as configurações eletrônicas para explicar por que 
o hidrogênio exibe propriedades similares às de Li e F. 

7.62 (a) Como descrito na Seção 7.7, os metais alcalinos rca 

gem com hidrogênio para formar hidretos e reagem 
com halogênios — por exemplo, flúor — para íurmut 
haletas. Compare os papéis do hidrogénio e do halogé- 
nio nessas reações. Em que sentido as formas dos pro- 
dutos do hidrogénio e do halogénto são similares? 
(b) Escreva equações balanceadas para a reação do 
flúor com cálcio e para a reação do hidrogênio com o 
cálcio Quais são as similaridades entre os produtos 
dessas reações? 

“.r 3 Compare os elementos fltiur e cloro em relação às se- 
guintes propriedades, (a) configuração eletrônica, 
(b) carga íônica mais comum; (c) primeira energia de 
ionização; (d) reatividade à água; (e) afinidade eletrOni 
ca; (f) raio atômico. Explique as diferenças entre os dois 
elementos 

7.64 Pouco se sabe sobre as propriedades do astato, At. por 
causa de sua raridade e alta radioatividade. Entretanto, 
e possível fazermos várias suposições a respeito de 
suas propriedades, (a) Você espera que o elemento seja 
um gás, um liquido ou um sólido à temperatura am- 
biente? Explique ib) Qual é a fórmula química do com- 
posto que ele forma com Na? 

“ ti? Até meados dos anos 60 os elementos do grupo 8A 
eram chamados gases inertes Por que esse nome foi 
dado? Por que ele C inapropriadn? 

7.66 (a) Explique a tendência nas rea tivid ades dos gases no- 

bres com o flúor, (b) Por que não hã um padrão compa- 
rativo de reatividade com o cloro? 
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* ' Escreva uma equação balanceada para a reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) Ozônio se 
decompõe em dioxigênio. (b) Xcnônio reage com 
flúor. (Escreva três equações diferentes.) (cl Enxofre 
reage com gás de hidrogénio, (d) Flúor reage com 
água. 

‘«6 Escreva unia equação balanceada para a reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) Goro reage 
com água. (b) Bário metálico é aquecido em uma atmos- 
fera de gás hidrogênio c) Lido reage com enxofre, (d) 
Flúor reage com magnésio metálico. 


7.69 (a) Qual você esperaria ser melhor condutor de eletrici- 
dade. telúrio ou iodo? (bl Como uma molécula de enxo- 
fre (em sua forma mais comum ã temperatura ambientei 
se diferencia de uma molécula de oxigênio? c) Por que o 
doro é geralmenh' mais reativo que o bromo? 

7.70 (a) O enxofre reage com flúor sob condições apropria- 
das para formar 5F t (^). Escreva uma equação química 
balanceada para a reação, (b) Quais são as fórmulas C 
nomes dos alótropos do oxigênio? c) Por que não seria 
aconselhável armazenar gás flúor em um recipiente de 
vidro de sílica (formado prindpalmente de SiOj)? 


nerrícios adicionais 


' 71 Considere os elementos estáveis até o bismuto (Z = 83) 
Em quantas instâncias as massas atômicas dos elemen- 
tos estão em ordem inversa dos números atómicos? 
Qual e a explicação para esses casos? 

' *2 Em 1871, Mendeleev descobriu a existência de um ele 
mento que ele chamou de eka-alumínio, o qual teria as 
seguintes propriedades: massa atômica de cerca de 68 u, 
densidade de cerca de 5.9 g/cm', baixo ponto de fusão, 
alto ponto de ebulição e óxido com esíequiometria 
MC),, (a) Em 1875, o elemento previsto por Mendeleev 
foi descoberto. Por qual nome esse elemento é conheci- 
do? (b> Use uma referência como o CKC Hatulltook of 
Chetnitfnf and Physícv ou WebElements.com para confe- 
rir a precisão das prevtsões de Mendeleev. 

* *3 Os átomos c tons Na. Mg'. Al 3 * e Si'“ são isoeletrõ ruços 
(a) Para qual destes a carga nuclear efetiva que atua so- 
bre o elétTon mais externo será a menor? (b) Para qual 
ela será a maior? (c) De que modo as informações na Ta- 
bela 72 sustentam sua resposta? 

" ”4 (a) Se os elétrons internos fossem totnlmentv eficientes 

em blindar os elétrons de valência e os elétrons de va- 
lência não se blindassem mutuamente, qual seria a car- 
ga nuclear efetivo atuando sobre o elétron de valência 
do P? (b) Cálculos detalhados indicam que a carga nu- 
clear efetiva é de 5,6+ para os elétrons 3s e de 4,9+ para os 
elétrons 3p. Por que os valores para os elétrons de 3> e de 
3p são diferentes? c) Se você remover um único elétron de 
um átomo de P, de qual orbital ele sairá? Explique. 

".75 Ao passarmos os olhos por um periodo da tabela perió- 
dica, por que os tamanhos dos elementos de transição 
mudam mais gradualmenle que aqueles dos elementos 
representativos? 

'.76 Baseado nas informações da Figura 7.5, determine as 
distâncias de ligação em (a) MoF w (b) SF„; c) CIF. 

7.77 É possível produzir compostos da forma GeClH3, 
CeCl.H, e CeCl,H. Que v alores você espera para os 
comprimentos de ligação Ge — H e Ge — Cl nesses 
compostos? 

7.78 Praticamente toda a massa de um átomnestá no núcleo, 
que tem um raio muito pequeno. Quando átomos se 
juntam (por exemplo, dois átomos de flúor em F,), por 
que a distância que separa os núcleos é tão maior que os 
raios dos núcleos? 

7.79 Observe, a partir da seguinte tabela, que o aumento no 
raio atômico ao passarmos de Zr para Hf é menor que 
ao passarmos de Y para La. Sugira uma explicação para 
esse eferto, 


Raios atômicus (Ã) 

Sc 

1,44 

TI 

13 

Y 

1,62 

Zr 

1,48 

La 

1,69 

Ht 

130 


7.S0 Expl ique a variação nas energias de ionização do carbo- 
no, como mostrado no seguinte gráfico: 



1 2 3 4 5 6 


Número de ionização 

[7.811 Os raios atómico e iônico (2-*-) para o cálcio e para o zin- 
co estão relacionados a seguir: 


Raios (Á) 

Ca 1,74 Ca 3 * 0,99 

Zn UI Zn 3 ' 0,74 


(a) Explique a razão de o raio iônico em cada caso ser 
menor que o raio atômico, (bl Por que o raio atômico do 
cálcio é maior que o do zinco? (c) Sugira uma razão 
para a diferença nos raios iônicos ser bem menor que a 
diferença nos raios atômicos. 

7.82 Qual é a relação entre a energia de ionização de um 
áníon com uma carga 1- como o F e a afinidade eletró- 
nica do átomo neutro, F? 
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~ 83 Você concorda ci*m a segilrfife afirmativa: 'Um valor ne- 
gativo para a afinidade eletrônica de um átcuno ocorre 
quando os elétrons ex temos blindam, do núcleo, apenas 
incompietamente uns aos outros?' Caso contrário, modi 
fique-a para tomá-la mais correta sub seu ponto de vista. 
Aplique a afirmativa comn foi dada ou sua afirmativa al- 
terada para explicar por que a afinidade eletrônica do 
bromo é 325 kj /mnl e a do seu vizinho Kr é > 0, 

7.84 Utilize a configuração eletrônica dê quadrículas para 
ilustrar o que acontece quando um átomo de oxigênio 
ganha dois elétrons. Por que é extrema menti* difícil adi- 
cionar nm terceiro elétron ao átomo? 

|7.851 Use os configurações eletrônicas para explicar as se- 
guintes observações: (a) n primeira energia de ioniza- 
ção do fósforo é maior que a do enxofre, (b) A afinidade 
eletrônica do nitrogénio é menor (menos negativa) que 
a do carbono e a do oxigênio, (c) A 3egunda energia de 
ionização do oxigênio é maior que a do tlúnr (d) A ter- 
ceira energia de ioniznçüo do manganês é maior que a 
do cromo e a do term. 

7.8ti A seguinte tabela fornece as afinidades eletrônicas, em 
kj /tnoL para os metais do grupo I H e do grupo 2B: 


Cu 

Zn 

-119 

>0 

A« 

Cd 

-126 

>0 

Au 

Hg 

-223 

>0 


(a) Por que as afinidades eletrônicas dos elementos do 
grupo 2B são maiores que zero? (b) Por que as afinida- 
des eletrônicas dos elementos do grupo IB tomam-se 
mais negativas quando descemos no grupo? {Dica exa- 
mine a tendência das annidades eletrônicas de outros 
grupos ao descermos na tabela periódica.) 

7.87 O hidrogénio e um elemento Lncomum porque se com- 
porta algumas vezes comn os metais alcalinos e outras 
vezes eamo um não-metal Suas propriedades podem 
ser explicadas em parte por sua configuração eletrônica 
e pelos valores para sua energia de ionização c afinida- 
de eletrônica, (a) Explique por que a afinidade eletrúni 
ca do hidrogénio é mais próxima dos valores para os 
elementos alcalinos do que para os haiogênios. (b) A se- 
guinte afirmativa é correta? 'O hidrogénio tem o menor 
raio atômico covalente entre quaisquer elementos que 
formem compostos químicos.?' Caso contrário, corri- 
ja-a. Caso esteja correta, explique- a em termos de confi- 
guração eletrônica, (c) Explique por que a energia de 
ionização do hidrogénio é mais próxima dos valores 
para os halogcmos do que para os metais alcalinos. 

;7.8SJ A primeira energia de ionização da molécula de oxigé- 
nio é a necessária para o seguinte processo: 

Q-U) * 0 2 '{g) + e 

3 energia necessária para esse processo e de 1.173 
VJ mol, bem similar à pruneira energia de ionizado do Xe. 

\ ( xê esperava que o CÉ reagisse com F.? Caso sua resposta 
-. .‘. sim, sugira uni produto ou pndutos para esso reação 

" *- B-useado na leitura deste capítulo, organi/.e as seguin- 
cs . - -«cie* em ordem crescente cie ponto de tusão: K, 


Br Mg e O,. Explique os fatores que determinaram esc. 
ordem. 

7.90 Use as afinidades eletrônicas, as energias de ionização 
as cargas nucleares dos átomos para explicar as seguir 
fes comparações: (a) titio forma LijO com o oxigéni. 
LiF com fluor. (b) O flúor tem menor raio atômico qu-, 
oxigênio, (c) O fluor é um não-mctal mais reativo que 
oxigênio. 

[7.911 Ha determinadas similaridades nas propriedades exé- 
tentes entre o pnmeiro membro de qualquer família pe- 
riódica e o elemento localizado abaixo dele á direita n» 
tabela periódica. Por exemplo, em alguns casos o L i 
assemelha ao Mg, o Be se assemelha ao Al. e assim p 
diante. Essa observação é chamada relação diagi-r-.. 
Usando o que aprendemos neste capitulo, dê uma -. 
plicação possível para essa relação. 

[7.921 Os elementos na base dos. grupos lA. 2A, ôA, 7Ae> 1 
Fr. Ra, Po, At e Rn são todos reativos. Como resto-, 
do, menos se sabe sobre suas propriedades tísicas e . . 
micas do que dos elementos arima deles. Baseadu . 
que aprendemos neste capítulo, qual desses cinco t 
mentos você esperaria (a) ter o caráter menos meta - 
(isto é, o mais não-metálico); (b) ter o menor caráter r 
táiico (isto é, o mais nãn-metalieo), (c) ler a maior r~ 
ineira energia de ionização,, (d) ter a menor pnm,- 
energia de ionização; (e) ter a maior (mais negativa: . 
nidade eletrônica: <f) ter o maior raio atómico; (g) se 
semelhar menos em aparência ao eiemenln imedíalc- 
enie acima dele; (h) ler o ponto de fusão mais alto; (i) r 
gir mais exotenrucamente com a água? 

|7.93| Um historiador descobre um caderno do século XIX i 
qual foram anotadas algumas observações datadas . 
1822 sobre uma substância que pensava ser um nf 
elemento. Aqui estão algumas das informações re-ç 
tradas no caderno: dúctil, branco prateado, aparén- . 
metálica Mais maleável que o chumbo. Não é atacac 
por água. Estável ao ar. Ponto de fusão: 153 "C. Dens 
itdde: 7.3 g/ern ’. Condutividndo elétrica: 20% da do t 
bre Dureza: cerca de 1% da dureza do ferro Quano 
4,20 g dessa substância desconhecida são aquecidos er 
um excesso de oxigênio, formam-se 5,0B g de um sólio 
branco. O sólido poderia ser sublimado pelo aqtiec- 
mentii a. ima de 800 “C. (a) Utilizando as hiíormaçê.- 
do texto e de um manual de química do tipo CRC fíiirv 
bit >k fíf Chonistry and Phjfüks, e levando-se em considc 
ração algumas variações nos números dos valore- 
Jtuuis. idcrUi fique o elemento apresentado; (h) es avi 
uma equação quimien balanceada para a reação ccnr 
oxigénio, tet julgando pela Figura 7.2, esse investigador 
do século XLX poderia ter sido o primeiro a descobrir 
esse novo elemento? 

[7.94 1 Descobriu-se recentemente que muitos compostos orp - 
nicos que contêm cioru, incluindo ns dioxinas, que - 
pensava ser inteira mente de origem sintética, são to mu- 
dos por processos naturais. Mais de 3 mil compostos or 
gano-halogenados naturais, a maioria envolvendo clot 
e bnimu, súu conhecidos. £ae$ compostos, nos quais 
halogénio está ligado do carbono, são quase todos mate- 
riais não-iónicos. Por que esses materiais não são tipica- 
mente iônicus, como são os compostos inorgânicos cit 
haJogênias mais abundantes encontrados na natureza' 


J 
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•ercíclo* cumulativos 

' *51 Moselev estabeleceu o conceito de numero atómico es- 
tudando ns raios X emitidos pelos elementos Os raios 
X emitidos por alguns dos elementos têm os seguintes 
comprimentos de onda: 


Elemento 

Comprimento de onda (Á) 

Ne 

14,610 

Ca 

3358 

Zn 

1335 

Zr 

0,786 

Sn 

0,491 


(a) Calcule a íreqüênria, r. dos raios X emitidos por cada 
um dos elementos, em Hz. (b) Usando um papei quadri- 
culado (ou programa de computador apropriado), assi- 
nale a raiz quadrada de r nrrsiis o mimero atômico do 
çloruuMo. O que você observa no gráfico? (c) Explique 
como o gráfico do ilem (b) permitiu a Moseley determinar 
a existência de elementos que ainda nSo tinham sido des- 
cobertos, (d) Lse o resultado do ilem (b) para prever o 
compnmento de onda dos raios X emitido* pelo ferro, 
(e) Certo elemento emite raios X com comprimento de 
onda de 0,4B0 Á Que elemento você acha que é esse? 

—I I (a) Escrevo a configuração eletrônica para o Li, c cjJcule 
a carga nuclear efetiva sotrida pur seu eletron de valên- 
cia. (b) A energia de um elétron mu um átomo nu (on 


monoetotrônico e igual a (-2,18 x 10 




t , onde 2 ê 


a carga nuclear e >i c o numero quântico principal do 
eletron. Calcule a primeira energia de ionização do Lr. 

(c) Compare o resultado de seu cálculo com o valor 
apresentado na Tabela 7.4 e explique a diferença. 

(d) QuaWaAor para a car^a nuclear c(cú\ a ionwv e o va- 
lor correto para a energia de ionização? Isso está de 
acordo com sua explicação do item (c)7 

" 47 1 Uma forma de se medir energias He ionização é a espec- 
truscopia fotoeletrôníca (l J ES), uma técnica baseada no 
efeito fotoelétrico, •» (Seção 6.2) Na PES, a luz mono- 
cromática é direcionada em uma amostra, fazendo com 
que ps elétrons sejam emitidos. A encigia cinética dos 
elétrons emindos é medida. A diferença entee a energia 
dos fótnns e a energia cinética dos elétrons corresponde 
à energia necessária para remover os elétrons (isto é, à 
energia de ionização). Suponha que um experimento 
de PES seja realizado e que o vapor de mercúrio seja ir- 
radiado com luz ultravioleta de comprimento de onda 
de 58,4 nm. (a) Qual é a energia de um fóton dessa luz, 
em eV? (b) Escreva uma equação que mostre o processo 
correspondente à primeira energia de ionização do Hg. 
(c) A energia cinética dos elétrons emitidos é medida e é 
de 10.75 eV Qual e a primeira energia de ionização do 
Hg, em k| / mol? (d) Com referrnda â Figuni 7.10, de- 
termine qual dos halogênios tem a pnmeira energia de 
ionização mais próxima à do meraino. 

' ss Considere a transferência de um elétron na fase gasosa 
de um átomo de sódio para um átomo de cloro: 

Na(j>) Cl(g) » Na' ( 5 ) + CP(£) 


( a) Escreva esta reação como a soma de duas reações, uma 
que se relacione com a energia de ionização e outra que se 
relacione com a afinidade eletrônica, tbl Use o resultado 
rio item (a), as informações neste capitulo e a lei de Hess 
para calcular a enlalpia da reação anteriormente citada. 
A reação e exotérmicn ou endoténnica? (c) A reação entre 
o sódio metálico e o gás cloro ê allnmente evotérmira e 
produz NaCllSj, cuja estrutura foi abordada na Seção 2.6. 
Comente essa observação relacionada â entalpia calcula- 
da para a reação na fase gaaisa mencionada an tenormente. 

17,94) Quando o magnésio metálico é queimado ao ar (Hgura 
3,6), dois produtos são obtidos. Um é o óxido de mag- 
nésio. MgO. O outro é o produto da reação do Mg com 
o nitrogénio molecular, nitrito de magnésio. Quando a 
água é adicionada ao nitrito de magnésio, ela reage 
para formar oxido de magnésio e gás de amónia, (a) Com 
base na carga do ion nitrito (Tabela 2,5), determine a 
fórmula do nitrito de magnésio, (b) Escreva uma equa- 
ção balanceada para a reação do nitrito de magnésio 
com agua. Qual é a força motriz para essa reação? 
(cl Em um experimento, um pedaço de fita de magné- 
sio é queimado em ar em um cadinho. A massa da mis- 
tura de MgO e nitrito de magnésio após a queima é de 
0,470 g. Quando a água é adicionada ao cadinho, mais 
uma reação ocorre, e o cadinho é aquecido para que se- 
que até 0 produto final ser de 0,486 g de MgO. Qual era 
a porcentagem de massa de nitrito de magnésio na mis- 
tura obtida apos a queima inicial? (d) O nitrito de mag- 
nésio pode lambem ser formado pela reação do melai 
com a amónia è alta temperatura. Escreva tuna equação 
balanceada para essa reação. Se 6,3 g de fita de Mg rea- 
gem com 2,57 g de NH % {g) e a reação se completa, qual 
componente ê o reagente limitante? Qual a massa de 
fomtada na reação? (e) A entalpia padrão de for- 
mação do nitrito de magjaésio sólido é -46 \ ,08 k\ / mor 
Calcule a v ariação da entalpia padrão para a reação en- 
tee o magnésio metálico e o gãs amónia 

7.100 (a) O compnmento da ligação Bi — Br experimental no 
tn brometo de bismuto, BiBr„ é de 2,63 Â Com base 
nesse valor e nas informações da Figura 73, determine 
o raio atômico de Bi. (b) O tribrometo de bismuto é 
solúvel em soluções àadas. Ele é fonnado pelo trata- 
mento do óxido de bismuto(Ul) sólido com árido bnv 
midricu aquoso. Escreva uma equação química balan- 
ceada para esta reação, (cl Enquanto o óxido de bismu- 
to! 111 ) é solúvel em soluções acidas, é insolúvel em 
soluções básicas como NaOH(in/). Com base nessas 
propriedades, 0 bismuto é considerado um elemento 
metálico, metalôide ou não- metálico? (d) O tratamento 
de bismulo com gás flúor forma BiF,. Utilize a configu- 
ração eletrônica do Bi para explicar a formação de um 
composto com esta formulação, te) Enquanto é possível 
formar BiF, da maneira descrita anteriormento, os pen- 
tahaletos de bismuto com os outros halogênios não são 
conhecidos Explique por que o pvntahaleto pode ser 
formado com flúor, mas não com os outros halogétüos. 
De que forma o comportamento do bismuto se relaciona 
ao fato de o xenónio reagir com o flúor para formar 
compostos, mas não com os outros halogênios? 
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:crmo ligação iôn ica refere-se às forças eletrostáticas que existem entre 
5 jc cargas de sinais contrários. Os íons devem ser formados a partir de 
«r-< >5 pela transferência de um ou mais elétrons de um átomo para outro. 
• pstáncias iónicas geralmente são resultantes da interação de metais do 
esquerdo da tabela periódica com não-metais do lado direito (excluin- 
- s gases nobres, do grupo 8A). As ligações iônicas serão abordadas na 
•* i- ,i 8.2. 

_ma ligação covalente resulta do compartilhamento de elétrons entre 
átomos. Os exemplos mais familiares de ligação covalente são vistos nas 
rações entre elementos não-metalicos. Dedicaremos a maior parte deste 
alo e do próximo descrevendo e entendendo as ligações covalentes. 
ligações metálicas são encontradas em metais como cobre, ferro e alu- 
\esses metais cada átomo está ligado a vários átomos vizinhos. Os elé- 

- - ligantes estão relativamente livres para mover-se pela estrutura 
. mensional do metal. As ligações metálicas dão origem a tais propriedades 

- j icas como altas condutividades elétricas e brilho. Examinaremos essas li- 
V*s no Capítulo 23. 

-'bolos de Lewls 

. s elétrons envolvidos em ligações químicas são os elétron* de valência, os 
i /ados no nível incompleto mais externo de um átomo. O 

«mico americano G. N. Lewis (1875-1946) sugeriu uma maneira simples de 
■ -:rar os elétrons de valência dos átomos e seguir o rastro deles durante a 

- — ação da 1 igaçáo, usando o que hoje conhecemos como símbolos de pontos 
-« r etrons ou simplesmente símbolos de Levvis. O símbolo de Lewis para um 
táenento consiste do símbolo químico do elemento mais um ponto para cada 

-n de valência. O enxofre, por exemplo, tem a configuração eletrónica 
V3p'; logo, seu símbolo de Lewis mostra seis elétrons de valência: 

•lí- 

Os pontos são colocados nos quatro lados do símbolo atômico: acima, 
r :>.o e dos lados esquerdo e direito. Cada lado pode acomodar até dois ele- 
to. Todos us lados do símbolo são equivalentes; a colocação de dois elétrons 
- um lado e um elétron do outro é arbitrária. 

As configurações eletrônicas e os símbolos de Lewis para os elementos 
resentativos do segundo e terceiro períodos da tabela periódica estão mos- 
na Tabela 8.1. Observe que o número de elétrons de valência de qual- 
i- t elemento é o mesmo do número do grupo do elemento na tabela 
•dica. Por exemplo, os símbolos químicos para o oxigênio e o enxofre, 
nbros do grupo 6A, mostram seis pontos cada um. 


Ôtiiln df magnésio 



UiLTnmáUi de 
potásmo ^ 


O» ido de 
niquel(ll) 


Emiifre 



Bromo Sacarose 

(b) 


Magnésio 



Ouro Cobre 

(c) 

Figura 8.1 Exemplos de 
substâncias nas quais as ligações 
(a) iõnlea, (b) covalente e 
(c) metálica são encontradas. 


regra do octeto 

Os átomos freqüentemente ganham, perdem ou compartilham seus elétrons para atingir o número de elétrons 
. gás nobre mais próximo deles na tabela periódica. Os gases nobres têm distribuições eletrônicas muito estáveis, 
mo evidenciado por suas alias energias de ionização, baixas afinidades por elétrons adicionais e deficiência geral 
•vitividade química. Como todos os gases nobres (exceto o He), têm oito elétrons de valência, e 

- a ítos átomos sofrendo reações também terminam com oito elétrons de valência. Essa observação levou a uma nor- 

- tnhetídacomo regra do octeto: os átomos tendem n ganhar , perder ou compartiUwr elétrons até que ele* estejam circun - 

- - /xir oito elétrons de valância. 

Um octeto de elétrons constitui-se de subníveis s e /> completos em um áto- 
Em termos de símbolos de Lewis, um octeto pode ser definido como qua- 
pares de elétrons de valência distribuídos ao redor do átomo, como na 
figuração para o INe] na Tabela 8.1. Existem muitas exceções ã regra dooc- 
mas ela fornece uma estrutura útil para introduzir muitos conceitos im- 
tanles de ligação. 




ATIVIDADE 

Regra do octeto 


254 


Química: a ciência central 


I IABELA 8.1 

Símboios dc- Lcwis 





Elemento 

Configuração 

eletrônica 

Símbolo de 
Lewis 

Elemento 

Configuração 

eletrônica 

Símbolo de 
Lewis 

Li 

[He]25' 

Li- 

Na 

[Ne]3®' 

Na • 

Be 

[He)2s : 

■Be' 

Mg 

[Nc]3* : 

-Mg- 

B 

(He)2sV 

B- 

Al 

[Ne]3*V 

*Á1* 

C 

[HejasV 

•ç- 

Si 

|Ne]3sV 

•SI- 

N 

IHeJ2r2p’ 

•N: 

P 

[Ne]3sV 

•P: 

O 

[HeJ2s> 4 

:<?: 

S 

[Ne]3íV 

:S: 

F 

[Hel2sV 

•F: 

a 

[Ne]3sV 

•O 

Ne 

|Hel2sV 

:Ne: 

Ar 

[Ne]3sV 

:Àr: 


8.2 Ligação iônica 


& 


FILME 

Formação do cloreto de sódio 


MODELO 3 D 
Cloreto de sódio 


Quando o sódio metálico, Ma(s), é colocado em contato com o gás cloro 
CU(£). ocorre uma reação violenta (Figura 8.2). O produto dessa reação muito 
violenta é o cloreto de sódio, NaCl(s). 

Na(s) + \ Cl : (g) » NaCl(s) AH°=- 410,9 kj [8.11 


Figura 8.2 Reação entre sódio 
metálico e gás cloro para formar 
cloreto de sódio, (a) Um recipiente 
de gás cloro (à esquerda) e um 
recipiente de sódio metálico (à 
direita), (b) A formação do NaCI 
começa quando o sódio é 
adicionado ao cloro, (c) A reação 
alguns minutos mais tarde. Essa 
reação c fortemenle exotérmica, 
liberando tanto calor quanto luz. 



O cloreto de sódio é composto de ions Na ‘ e Cl', arranjados cm uma rede tridimensional regular, como mostra- 
do na Figura 8.3. 

A formação de Na' a partir de Na e de CP a partir de Cl, indica que o átomo de sódio perdeu um elétron e urr 
átumo de cloro ganhou um. A transferência de elétrons para formar íons de cargas opostas ocorre quando os áto- 
mos envolvidos diferem enormemente em suas atrações por elétrons. O NaCI é um composto iônico comum por- 
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ue consiste em um metal de baixa energia de ionização e um não-metal com 
ita afinidade por elétrons. (Seções 7.4 e 7.5) Usando os símbolos de pon- 
: js de elétrons de Levvis (e um átomo de cloro em ve/ da molécula CU), pode- 
mos representar essa reação como a seguir: 


Na- 


CE 


■^Na 1 


[iÜ:]' 


|82] 


A seta indica a transferência de um elétron do átomo de Na para um átomo 
is Cl. Cada íon tem um octeto de elétrons, o octeto no Na' sendo os elétrons 
Is"2 jr que estão abaixo do único eletron de valência 3s do átomo de Na. Colo- 
imos os colchetes ao redor do íon cloro para enfatizar que os oito elétrons es- 
io localizados exclusivamente no íon CT 



Figura 8.3 A estrutura cristalina 
do cloreto de sódio. Cada um dos 
ions de Na' é envolto por seis íons 
Cl", e cada ion Cl é envolto por 
seis íons Na'. 


Energias envolvidas na formação da ligação iônica 

Como v isto na Figura 8.2, a reação do sódio com o cloro é muito exotérmica. 

Na realidade, a Equação 8.1 é a reação de formação de NaCl(sl a partir de seus 

elementos, portanto aquela variação de entalpia para a reação é o AH ° para NaCl(s). No Apêndice C vemos que o 
:alor de formação de outras substâncias iónicas também é bastante negativo. Que fatores fazem com que a reação 
de formação de compostos iónicos seja tão exotérmica? 

Na Equação 8.2, representamos a formação de NaCl pela transferência de elétrons de Na para CL Entretanto, 
_-inbre-.se de nossa abordagem sobre energias de ionização: a perda de elétrons por um atonto é sempre um pro- 
esso endotérmico. (Seção 7.4) Remover um elétron de Na(£) para formar Na (^) requer 4% kj/mol. Demanei- 

ra contrária, quando um não-metal ganha um elétron, o processo é geralmente exotérmico, como visto pelas 
ifinidades eletrônicas negativas dos elementos. (Seção 7.5 A adição de um elétron a Cl(£) libera 349 kj/tnol. 
?ea transferência de um elétron de um átomo para outro fosse o único fator na formação de uma ligação iônica, 
processo total raramente seria exotérmico. Por exemplo, a remoção de um elétron de Na(_s>) e a adição a Cl(£) é 
um processo endotérmico que requer 496 - 349 = 147 k) /mol. Entretanto, isso propõe que os átomos de sódio e 
:!oro estão infinitamente distantes um do outro. 

A principal razão para os compostos iónicos serem estáveis é a atração entre os ions de cargas opostas. Essa 
tração mantém os íons unidos, liberando energia e fazendo com que eles formem um arranjo ou rede como a mos- 
cada para NaCl na Figura 8.3. Uma medida da quantidade de energia necessá- 
-:a para a estabilização que se obtém quando íons de cargas opostas são 
grupados em um sólido lònico é dada pela energia de rede. A energia de rede é 
energia requerida para separar cenipletamentc um mol de um composto sólido tónico 
•>t ions gasosos. Para se ler uma idéia do processo para NaCl, imagine que a es- 

-rutura mostrada na Figura 8.3 expande-se de tal forma que as distâncias entre os íons aumente até que fiquem 
,'mple ta mente separados. Esse processo requer 788 kj/mol, que é o valor da energia de rede. 




ATIVIDADE 

Lei de Coulomb 


NaCl(s) 


Na’(jf) + CT(g) AH a ^ = + 788 kj/mol 


[8.3] 


O processo oposto, portanto, a aproximação do Na(g)* e do ClQf) para tormar NaCl(s), é altamente exotérmico 
Afl = - 788 kj/mol). 

A Tabela 8.2 relaciona as energias de rede de NaCl e de oulros compostos iónicos. Todas têm valores muito po- 
-itivos, indicando que os ions estão fortemente atraídos uns pelos outros nesses sólidos. A energia liberada pela 
a tração entre os íons de cargas contrárias mais do que compensa a natureza endotérmica das energias de ionizar 
ao, tomando a formação de compostos iónicos um processo exotérmico. As fortes atrações também fazem com 
ue a maioria dos materiais iónicos seja dura e quebradiça, com altos pontos de fusão. (O NaCl funde-se a 801 C 
O valor da energia de rede de um sólido depende das cargas dos ions, de seus tamanhos e de seus arranjo- r 
-õlido. Vimos no Capítulo 5 (Seção 5.1) que a energia potencial da interação entre duas partículas carregada- é 
lada por: 




Q,Q. 


IS.4] 
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I TABELA 8.2 

Energias de rede para alguns compostos iônicos 



Composto 

Energia de rede (kj/tnol) 

Composto 

Energia de rede (kj/mol) 

LiF 

1.030 

MgCl : 

2326 

LiCl 

834 

SrCl, 

2.127 

Ui 

730 



NaF 

910 

MgO 

3.795 

NaCI 

788 

CaO 

3.414 

XaBr 

732 

SrO 

3.217 

Nal 

682 



KF 

808 

ScN 

7347 

K.C1 

701 



KBr 

671 



CsCl 

657 



Csl 

600 




Nessa equação Q, e Q, são as cargas nas partículas, d é a distância entre seus centros e k é uma constam 
8,99 x 10* J m/C 3 . A Equação 8.4 indica que as interações de atração entre dois íons com cargas de sinais contrára 
aumentam à medida que os módulos de suas cargas também aumentam e que a distância entre seus centros dirr 
nui. Portanto, para dtierminado arranjo de íons, a energia de raie aumenta à projrorçtlo que as cargas nos íons aumentar 
que seus rnios diminuem. A energia de rede depende basicamente das cargas iônicas, uma vez que os raios iônic 
não variam dentro de unta faixa muito larga. 

COMO FAZER 8.1 

Sem consultar a Tabela 8.2, ordene os seguintes compostos iônicos em ordem crescente de energia de rede: NaF, Csl : 
CaO. 

Solução 

Análise: precisamos determinar como o módulo da carga e a distância entre os centros iônicos afetam a energia c- 
rede. 

Planejamento: usaremos a Equação 8.4 para responder a essa questão. 

Resolução: NaF consiste em íons Na e F , Csl, de íons Cs 4 e T e CaO, de íons Ca ; * e O 2 '. Em virtude de o produto do 
cargas, Q,Q 2 , aparecer no numerador da Equação 8.4. a energia de rede aumentará drasticamente quando as cargr 
dos íons aumentar. Assim, esperamos que a energia de rede do CaO, que tem íons 2-r e 2-, seja a maior das três. 

As cargas iônicas em NaF e em Csl são as mesmas. Como resultado, a diferença nas respectivas energias de rede d- 
penderá da diferença na distância entre os centros dos toas em seus cristais. Como os tamanhos dos íons aumenta 
medida que descemos um grupo na tabela periódica (Seção 73), sabemos que Cs* é maior que Na ' , c F é maior que f 
Portanto, a distância entre os íons Na* e F no NaF será menor que a distância entre os íons Cs* e T no Csl. Como conse- 
quência, a energia de rede de NaF deve ser maior que a do Csl. 

Conferência: a Tabela 8.2 confirma a ordem das energias de rede como Csl < NaF < CaO. 

PRATIQUE 

Qual substância você esperaria ter a maior energia de rede, AgCl, CuO ou CrN? 

Resposta: CrN 


Configurações eletrônicas de íons dos elementos representativos 

Começamos a considerar as configurações eletrônicas dos íons na Seção 7.4. À luz do exame das ligações iôru- 
cas, continuaremos com essa discussão aqui. O estudo das energias envolvidas na formação da ligação iónica aju- 
da a explicar a tendência que muitos íons possuem de adquirir configurações eletrônicas de gás nobre. Po: 
exemplo, o sódio perde rapidamente um elétron para formar Na*, que tem a mesma configuração eletrônica do Nc 

Na ls 3 2s> fr ' = [Ne]!- 1 

Na' ls 3 2s 3 2p* = [Ne] 
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4tk Um olhar mais de perto Cálculo de energias de rede: ciclo de Born-Haber 


A energia de rede é uni conceito útil porque ela se rela- 
ciona diretamente à estabilidade de um sólido iônico. Infe- 
I i/mente, a energia de rede não pode ser determinada 
diretamente por experimento. Ela pude, no entanto, ser cal- 
culada pela visualização da formação de um composto 
iônico como ocorre em uma série de etapas bem definidas. 
Podemos, então, usar a lei de Hess (Seção 5.6) para unir es- 
sas etapas de modo a fornecer a energia de rede para o com- 
posto. Ao fazer isso, construimos um ciclo de Born-Haber, 
um ciclo termoquímico ao qual foi dado esse nome em ho- 
menagem a dois cientistas alemães, Max Born (1882-1970) e 
Fritz Haber (1868-1934), que o introduziram para analisar 
as fatores que contribuem para a estabilidade dos compos- 
tos iônicos. 

No ciclo Born-Haber para NaCl, consideramos a forma- 
ção de NaCl(.s) a partir dos elementos Na(s) e CU(,ç) por 
duas rotas diferentes, como mostrado na Figura 8.4 A varia- 
ção de entalpia para a rota direta (seta vermelha t é o calor 
de formação de NaCl(s). 

Na(s) + 1 Cl;(s) > NaCl(s) 

AH“[NaCl(s)] = -41 1 kj [82i] 

A rota indireta consiste em cinco etapas, mostradas pe- 
las setas verdes na Figura 8.4. Primeiro, geramos átomos 
gasosos de sódio pela vaporização do metal de sódio. De- 
pois, formamos átomos gasosos de cloro por quebra das li- 
gações nas moléculas de Cl : . As variações de entalpia para 
esses processos estão disponíveis paia nós comu cntalpias 
de formação (Apêndice C) 

Na(s) > Na(g) AH°[Na(y)| = 108 kj [8.61 

{ a — > ac?) AHjfaOí)] - 122 kj [8.7| 

Ambos os processos são endotérmicos; necessita-se de 
energia para gerar sódio gasoso e átomos de cloro. 

Nas duas próximas etapas removemos o elétron de 
Na(jf) para formar Na'(£) e, em seguida, adicionar o elétron 
a Cl(ç) para formar CF (g). As variações de entalpia para esses 
processos são iguais à primeira energia de ionização de Na, 
í,(Na) e a afinidade eletrônica de Cl, indicadas como E(C1), 
respectivamente. iSt , .4 " - 


Na'(g) •+• e + CHg) 
1 


/ t (Ma) 


£(C1) 


4 Na _ (g)+Cl (g) 

nr 



Na(^) + Cl(g) 

r 

2- AH,[Cl( l? )] 

í\ 

Na(5) + ^a 2 (g) | ;4 

AH/[Na(g)] 

r Q - 

g- O 

Na(s) + ÍC1 3 (,?) a 3 


? o- 

Z » 

n 


AH, [NaCl(»)] 
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Figura 8.4 Um ciclo de Born-Haber mostra as relações 
energéticas na formação de sólidos iônicos a partir dos 
elementos. A entalpia de formação de NaCI(s) a partir do 
sódio e cloro elementar (Equação 8.5) è igual à soma das 
energias de várias etapas individuais (equações 8.6 a 8.1 0 
pela lei de Hess. 


A soma das cinco etapas na rota indireta nos tomr- . 
NaCl(s) a partir de Na(s) e ÍC1,(£). Dessa forma, a partir d i -- 
de Hess. sabemos que a soma das variações de entalpia pari 
essas cinco etapas é igual à da rota direta, indicada peia «a 
vermelha, Equação B.5: 


Na(y) > Na*(g) + e' A H = /,(Na) = 496 k| [«.8] 

Cl(ç) + e" ►C1'0?) AH = E(CI) = -349 kj [8.9) 

Finalmente, combinamos os ions gasosos de sódio e cloro 
para formar o cloreto de sódio sólido. Como esse processo é 
apenas o inverso da energia de rede (a quebra de um sólido 
em ions gasosos), a variação de entalpia é o negativo da ener- 
gia de rede, a quantidade que queremos determinar: 


AHjrNaCl(s)] = AH ; D [Na(£)] + AH°[CI(^)1 

+ f,(Na) + E(CI) - AH^ ,, 

—41 1 kj = 108 kj + 122 k.| 4 496 kj - 349 kl - 

Resolvendo para A 

AH^ = 108 kj + 122 kj + 496 kl - 349 kl - ^ ' 

= 788 kj 


Na'(ç) +• CT(g) ► NaCl(s) Alt - - AH nd , * ? [8.10] Assim, a energia de rede para NaCl é 786 kj mol. 


Mesmo que a energia de rede aumente com o aumento da carga iõnica, nunca encontraremos compostos ióni- 
cos que contenham ions Na : \ O segundo elétron a ser remetido leria de vir de um nível mais interno do átomo de 
sódio, que requer uma quantidade muilo gtande de energia. . O aumento na energia de rede não é 
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suficiente para compensar a energia necessária à remoção de um elétron de nível mais interno. Assim, o sódio e o> 
outros elementos metálicos do grupo IA são encontrados em substâncias iônicas apenas como ions 1 1 . 

Similarmente, a adição de elétrons aos não-metais é exotérmica ou apenas ligeiramente endotérmica desde que 
os elétrons sejam adicionados ao nível de valência. Portanto, um átomo de Cl recebe facilmente um elétron para 
formar Cl , que tem a mesma configuração eletrônica do Ar: 

Cl l/2*V3«V = [Ne!3sV 

C\ ls*2s V3S 1 V = [NeJ3s V = (Ar] 

Um segundo elétron teria de ser adicionado no próximo maior nível do átomo de Cl. encrgeticamcnte muiti 
desfavorável. Conseqüentemente, nunca observamos iotts Cl' em compostos iõnicos. 

Usando esses conceitos, esperamos que os compostos iônicos dos metais representativos dos grupos 1 A, 2A e 
3A contenham cálions com cargas 1+, 2+ e 3+, respectivamente. De modo similar, os compostos iônicos de não-me- 
tais dos grupos 5A, 6A e 7A geralmente contém ánions de cargas 3-, 2-e 1- respectivamente. Encontraremos muito 
raramente compostos iônicos de nào-metais do grupo 4A (C, Si e Ge). Os elementos mais pesados do grupo 4A (Sn 
e Pb) são metais e encontrados normalmente como cátions2+ em compostos iõnicos: Sn 2 * c Pb *. O comportamento 
está consistente com o aumento do caráter metálico observado quando descemos uma coluna da tabela periódica. 

(Seção 7.b) 


COMO FAZER 8.2 

Determine o íon normalmente formado para os seguintes átomos: (a) Sr; (b) S; (c) Al. 

Solução 

Em cada caso podemos usar as posições dos elementos na tabela periódica para supor se haverá formação de um cátion 
ou de um ânioru Podemos usar a configuração eletrônica para determinar o íon que é mais provável de ser formado, 
(a) O estrôncio é um metal do grupo 2A e. portanto, formara um cátion. Sua configuração eletrônica é [Kr [?■?'; logo. es- 
peramos que os dois elétrons de valência possam ser perdidos com facilidade para fornecer o íon Sr (b) O enxofre é 
um não-metal do grupo 6A e, portanto, tende a ser encontrado como ãnion. Sua configuração eletrônica (|Nel3s'3p 4 ) 
tem dois elétrons a menos que a configuração de gás nobre. Esperamos, assim, que o enxofre tenda a formar loas S 3 . 
(c) O alumínio è um metal do grupo 3A. Consequentemente esperamos que ele forme íons Al**. 

PRATIQUE 

Determine as cargas nos íons formadas após a reação do magnésio com o nitrogênio. 

Resposta: Mg : e !\| v 


íons de metais de transição 

Como as energias de ionização aumentam de forma rápida para cada elétron removido sucessiva mente, as 
energias de rede dos compostos iõnicos são em geral grandes o suficiente para compensar apenas a perda de até 
três elétrons dos átomos. Naturalmente, encontramos cátions com cargas 1+, 2+ ou 3+ em compostos iõnicos. 
Entretanto, muitos metais de transição têm mais de três elétrons além do cerne de gás nobre. A prata, por exemplo, tem 
configuração eletrônica [Kr]4s‘"5s . Os metais do grupo 1B (Cu. Ag, Au) geralmente sào encontrados como íons 1+ 
(como em CuBr e AgCl). Ao formar Ag*, o elétron de 5s é perdido, deixando um subnfvel 4d totalmente preenchi- 
do. Como nesse exemplo, os metais de transição quase sempre não formam íons com configurações de gás nobre. 
A regra do octeto, apesar de útil, é daramente limitada em seu alcance. 

Lembre-se da discussão na Seção 7.4 de que quando um íon positivo é formado a partir de um átomo, os elé- 
trons são sempre perdidos do subnfvel com o maior valor de n. Portanto, ao formar íons, os metais de transiçBo perdem 
primeiro os elétrons s do nível de valência, em seguida, tantos elétrons d quantos necessárias para atingir a carga do íon. Con- 
sideremos o Fe, com a configuração eletrónica [Ar]3if4s . Ao formar o íon Fe 1 *, os dois elétrons 4s sáo perdidos, le- 
vando a uma configuração eletrónica [Ar]3if A remoção de um elétron adidonal fornece o íon Fe**, cuja configura- 
ção eletrônica é [Arj3d*. 

íons poliatômicos 

Vamos reconsiderar rapidamente as tabelas 2.4 e 2.5, que relarionam os íons comuns. (Seção 2.N) Vários cá- 

tionse muitos ánkms comuns são poliatômicos. Os exemplos incluem o íon amónio, NH/, e o íon carbonato, CO, 2 *. 
\ns ions poliatômicos dois ou mais átomos estão ligados predominantemente por ligações covaientes. Eles for- 
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ANIMAÇÃO 

formação da ligação H. 


mam um grupo estável que possui carga positiva ou negativa. Examinare- - 
as torças das ligações covalentes nesses ions no Capitulo 9, No momento cr— 
cisamos entender apenas que o grupo de átomos de forma geral age corr. _.t . 
espécie carregada na formação de um composto iõnico com um íon dc ir pr- 
oposta. 


8.3 Ligação covalente 

Substâncias iònicas possuem várias propriedades características. Normalmente são substãndas quebradiç i - 
com altos pontos de fusão. Em geral são cristalinas, significando que os sólidos têm superfícies planas que fazeir 

ângulos característicos entre si. Cristais iònicos frequentemente podem ser di- 
vididos, isto é, quebram-se de maneira regular em superfícies planas. Essas 
características resultam das forças eletrostáticas que mantêm os ions em ar- 
ranjo tridimensional rígido e bem-definido, como o mostrado na Figura S.3. 

A grande maioria das substâncias químicas não tem as características de 
materiais iònicos. Muitas das substâncias com as quais temos contato em nos- 
so dia-a-dia, como a água, tendem a ser gases, líquidos ou sólidos com baixo? 
pontos de fusão. Muitas, como a gasolina, vaporizam-se rapidamente. Outras são 
maleáveis nas formas sólidas — por exemplo, sacolas plásticas e parafina. 

Para a grande classe de substâncias químicas que não se comportam comi 
substâncias iónicas, precisamos de um modelo diferente para a ligação quími- 
ca entre os átomos, C. N, Lewis inferiu que os átomos poderiam adquirir um.: 
configuração eletrônica de gás nobre pelo compartilhamento dc elétrons com 
outros átomos. Como observamos na 5eçáo 8.1, uma ligação química formada 
desse modo é chamada ligaçUo coiwlente. 

A molécula de hidrogénio, H„ fornece o exemplo mais simples possível de 
ligação covalente. Quando dois átomos de hidrogénio estão próximos o sufi- 
ciente um do outro, ocorrem interações eletrostáticas entre eles. Os dois nú- 
cleos carregados positivamente repelem-se mutuamente, assim como osdoi- 
elétrons carregados negativamente, enquanto o miclco e os elétrons atraem 
um ao outro, como mostrado na Figura 8.5 (a). Para que a molécula H-, exista 
como entidade estável, as forças atrativas devem exceder as forças repulsivas. 
Mas por que isso? 

Usando os métodos de mecânica quântica semelhantes aos empregado? 
para os átomos (Seção o.5), é possível calcular a distribuição de densidade 

eletrónica nas moléculas. Esse tipo de cálculo para H : mostra que as atraçòe- 
entre os núcleos e os elétrons fazem com que a densidade eletrônica concen- 
lre-se entre os núcleos, como mostrado na Figura 8.5 (b). Como consequência, 
o balanço das interações eletrostáticas é de atração. Assim, os átomos no H 
jo mantidos juntos, principalmente porque os dois núcleos são atraídos eletrostaticamente pela concentração de 
argas negativas entre eles. Em suma, o par de elétrons compartilhado em qualquer ligação covalente atua como 
ama espécie de cola' para unir os átomos, como na molécula de H-. 

Estruturas de Lewis 

A formação de ligações covalentes pode ser representada usando os símbolos de Lewis para os átomos constí 
tuintes. A formação da molécula de H ; a partir de dois átomos de H pode ser representada como: 

H- + -H » H:H 

Desse modo, cada átomo de hidrogênio adquire um segundo elétron, atingindo a configuração estável de doi- 
elétrons do hélio. 

A formação de uma ligação entre dois átomos de cloro para dar uma molécula de Cl ; pode ser representada de 
modo similar: 


© 


Elétron 


AtraçAo . 


© 


RcpuKão 


■© 


Núcleo 


© 


la) 


• * I . 

4 


+ 


(b) 

Figura 8.S (a) Atrações e 
repulsões entre elétrons e núcleos 
na molécula de hidrogênio. 

(b) Distribuição eletrônica na 
molécula de H i . A concentração de 
densidade eletrônica entre os 
núcleos leva a uma força de 
atração líquida que constitui a 
ligação covalente que mantém a 
molécula unida. 
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Pela compartilhamento do par de elétrons ligante, cada átomo de cloro tem oito elétrons (um octeto) no nível 
de valência. Atingindo, assim, a configuração eletrônica de gás nobre do argônio. 

As estruturas mostradas aqui para H, e Cl. são chamadas estruturas de Lewis (ou estruturas de pontos de elé- 
trons de Lewis). Ao escrever as estruturas de Lewis, geralmente mostramos cada par dc elétrons compartilhado 
entre os átomos como um traço e os pares de elétrons não compartilhados como pares de pontos. Escrevendo dessa 
forma, as estruturas de Lewis para H : e Cl : são mostradas como a seguir: 

H— H <1— Çl: 


Para os não-metais, o número de elétrons de valência em um átomo neutro é o mesmo do número do grupo. 
Podemos, pois, prever que os elementos da coluna 7A, como o F, formariam uma ligação covalente para atingir um 
octeto; os elementos de 6A, como O, formariam duas ligações covalcntes; os elementos de 5A, como o N, formariam 
três ligações covalentes; e os elementos de 4A, como C, formariam quatro ligações covalentes. Essas previsões são 
confirmadas em muitos compostos. Por exemplo, considere os compostos mais simples do hidrogênio com 
náo-metais do segundo período da tabela periódica: 


H— F: 


H— O: 

T 

H 


H— N— H 

I 

H 


H 

I 

H— C— H 
H 


Assim, o modelo de Lewis tem êxito em explicar as composições de muitos compostos de não-metais, nos 
quais as ligações covalentes predominam. 


COMO FAZER 8.3 

Dados os símbolos de Lewis para os elementos nitrogênio e flúor mostrados na Tabela 8.1, determine a fórmula do com- 
posto binário estável formado pela reação do nitrogênio com o flúor e desenhe a correspondente estrutura de Lewis. 

Solução 

Análise: os símbolos de Lewis para o nitrogénio e flúor na Tabela 8.1 revelam que o nitrogênio tem cinco elétrons no 
nível de valência e o flúor tem sete. 

Planejamento: precisamos encontrar uma combinação de dois elementos que resultam em um octeto de elétrons ao 
redor de cada átomo no composto. O nitrogênio necessita de très elétrons adicionais para completar seu octeto, en- 
quanto o flúor necessita de apenas um. O compartilhamento de um par de elétrons entre os dois átomos resultaria em 
um octeto de elétrons para o flúor. 

Resolução: o nitrogênio tem de compartilhar um par de elétrons com três átomos de flúor para completar seu octeto. 
Assim, a estrutura de Lewis para o composto resultante, NF-, é como a seguir: 

lF:N:F: , :F — N— F: 

.. f .. “ „ 

üh 

Conferência: cada par de elétrons compartilhado è representado por uma Unha. Cada um dos três átomos de flúor e o 
átomo central de nitrogênio tem um octeto de elétrons. 

PRATIQUE 

Compare os símbolos de Lewis para o neônio com a estrutura de Lewis para o metano, CH 4 . Qual a principal seme- 
lhança entre as distribuições dos elétrons ao redor do átomo de neônio c de carbono? Em que importante aspecto elas 
são diferentes? 

Rcsftosta: ambos os átomos têm um octeto de elétrons ao redor deles. Entretanto, os elétrons ao redor do neônio são 
pares de elétrons não compartilhados, enquanto aqueles ao redor do carbono estão compartilhados com os quatro 
átomos de hidrogênio. 


Ligações múltiplas 

O compartilhamento de um par de elétrons constitui uma ligação covalente simples, geralmente chamada 
ligação simples. Em muitas moléculas, os átomos atingem os octetos pelo compartilhamento de mais de um par 
de elétrons entre eles. Quando dois pares de elétrons são compartilhados, dois traços são desenhados, represen- 
tando uma ligação dupla. No dióxido de carbono, por exemplo, as ligações ocorrem entre o carbono, que tem qua- 
tro elétrons no nível de valência, e o oxigênio, que tem seis: 
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n 


:Ç: + Ç» + :Ç>: * Q:: 0:0 (ou Q=0=0) 

Como o diagrama mostra, cada oxigênio atinge um octeto de elétrons compartilhando dois pares de elétrons 
om o carbono. O carbono, por outro lado, atinge um octeto de elétrons compartilhando dois pares com dois áto- 
mos de oxigénio. 

Uma ligação tripla corresponde ao compartilhamento de três pares de elétrons, como na molécula de N 3 : 


:N- + S: 


(ou:N=Nl:) 


Uma vez que cada átomo de nitrogênio possui cinco elétrons em seu nível de valência, três pares de elétrons 
devem ser compartilhados para atingir a configuração de octeto. 

As propriedades de N ; estão completamente de acordo com a estrutura de Lewis. O nitrogênio é um gás diatô- 
_ :cocom reativídade excepcionalmente baixa que resulta da ligação nitrogénio-nitrogénio muito estável. Estudos 
da estrutura de N- revelam que os átomos de nitrogénio estão separados por apenas 1,10 À. A curta distância de li- 
gação N — N é uma consequência da ligação tripla entre os álomos. A partir dos estudos estruturais dc muitas 
-ubstâncias diferentes nas quais os átomos de nitrogênio compartilham um ou dois pares de elétrons, temos apren- 
dido que a distância média entre os átomos denitrogênio ligados varia com o número de pares de elétrons compar- 
tilhados: 


N— N 

1,47Á 


N=N 
1,24 À 


N=hN 

1,10Â 


Como regra geral, a distância entre os átomos ligados diminui à medida que o número de pares dc elétrons 
'mpartilhados aumenta. 


8.4 Polaridade da ligação e eletronegatividade 


la 

ar 

TS- 

ia- 


Quando dois átomos idênticos se ligam, como em Cl, ou \\, os pares de elétrons devem estar compartilhados 
guahnente. Em compostos iõnicos como NaCl, por outro lado, essencialmente não existe compartilhamento de 
iétrons. O NaCl é mais bem descrito como constituído de íons Na e CJ \ O elétron 3s do álomo de Na é, na rcalida- 
ie, transferido completamente para o cloro. As ligações que ocorrem na maioria das substâncias covalentes encai- 
’ ant-se em algum ponto entre esses dois extremos. 

O conceito de polaridade de ligação ajuda a descrever o compartilhamento de elétrons entre os átomos. Uma 
igação covalente apoiar é aquela na qual o» elétrons estão igualmente compartilhados entre dois átomos. Em 
una ligação covalente polar um dos átomos exerce maior atração pelos elétrons ligantes que o outro. Se a dife- 
ença na habilidade relativa em atrair elétrons é grande o suficiente, uma ligação iõnica é formada. 

Eletronegatividade 

Usamos a grandeza chamada eletronegatividade para estimar se determi- 
nada ligação será covalente apoiar, covalente polar ou iõnica. A elelroncgati- 
v idade é definida como a habilidade de um átomo em atrair elétrons para si rm 
rln molécula. A eletronegatividade de um átomo em uma molécula está relacio- 
nada a sua energia de ionização e a sua afinidade eletrônica, que são proprie- 
des de átomos isolados. A energia de ionrzrçlo mede quão fortemente um átomo segura seus elétrons. 

_ e forma similar, a afinidade eletrónica é uma medida de quão facilmente um átomo atrai elétrons adicionais. 

— <S. Um átomo com afinidade eletrônica muito negativa e alta energia de ionização tanto atrairá eie- 

ns de outros átomos quanto resistirá em ter seus elétrons atraídos por outros, além do que será altamente eletro- 

tgalivo 

Estimativas numéricas das eletronegatividades podem ser baseadas em variedade de propriedades, não spe- 
- a energia de ionização e afinidade eletrônica. A primeira e mais usada escala de eletronegatividades foi de^cr- 
• olvida pelo químico norte-americano Linus Pauling (1901-1994), que baseou sua escala em dados tenn.xJi- 
j micos. A Figura 8.b mostra os valores das eletronegatividades de Pauling para muitos elementos. Os valore- -á. > 
cm unidades. O flúor, o elemento mais eletronegativo, tem eletronegatividade de 4,0. 0 elemento menos eletro- 

- aativo, o césio, tem eletronegatividade de 0,7. Os valores de todos os outros elementos estão entre es-e- doi- 
tremos. 


£ 


ANIMAÇÃO 

Tendências penódicas: 
eletronegatividade 


- 
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Em cada período geralmente existe um aumento contínuo na eletronegatividade da esquerda para a direita 
isto é, a partir do elemento mais metálico para o menos metálico. Com algumas exceções (especialmente nos metnir 
de transição), a eletronegatividade diminui com o aumento do número atômico em um grupo e as afinidades ele- 
trónicas não variam muito. Você não precisa memorizar os valores numéricos para as eletronegativídades. Em vez 
disso, você deve saber as tendências periódicas de forma que possa determinar, entre dois elementos, qual será c 
mais eletronegativo. 

Eletronegatividade e polaridade de ligação 

Podemos usar a diferença na eletronegatividade entre dois átomos para medir a polaridade da ligação entrt 
eles. Considere esses três compostos contendo flúor: 


Composto 

Fj 

HF 

LiF 

Diferença de 
eletronegatividade 

441-4,0 = 0 

4,0 -2.1= 1,9 

441-141 = 34) 

Tipo de ligaçáo 

Covalente apoiar 

Covalente polar 

tônica 


No F, os elétrons são compartilhados igualmente entre os átomos de flúor e a ligação covalente é apoiar. Uma 
ligação covalente apoiar ocorre quando as eletronegativídades dos átomos sào iguais. 

No HT o átomo de flúor tem eletronegatividade maior que a do átomo de hidrogênio, tomando o compartilha- 
mento de elétrons desigual; a ligação é polar. Uma ligação covalente polar ocorre quando átomos diferem nas ele- 
tronegatividade5. No HF o flúor, mais eletronegativo, atrai a densidade eletrónica afastando-a do átomo de 
hidrogênio, menos eletronegativo. Portanto, parte da densidade eletrônica ao redor do núcleo de hidrogénio é pu- 
xada para o núcleo de flúor, deixando uma carga pardal positiva no átomo de hidrogênio e uma carga parcial ne- 
gativa no átomo de flúor. Podemos representar essa distribuição de cargas como: 


O d+ c o ò- (lê-se 'delta mais' e 'delta menos') simbolizam as cargas parciais positivas e negativas, respectiva- 
mente. Esse deslocamento de densidade eletrônica em direção ao átomo mais eletronegativo pode ser v isto nos 
resultados de cálculos de distribuições eletrônicas. A Figura 8.7 mostra as distribuições de densidade eletrôni- 
ca no F,, no Hf e no LLF, com as regiões do espaço que tém densidades eletrônicas relativamente mais altas 
mostradas em vermelho, e as de densidade eletrônica rei ativa mente mais baixa, mostradas em azul. Você 
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Fi HF LiF 

Figura 8.7 Distribuições de densidade eletrônica calculadas para F J( HF e LiF. As regiões de densidade eletrônica 
eativarnente baixa são mostradas em cinza bem claro, as de densidade eletrônica relatlvamente alta são mostradas em 
nza mais escuro. 


nde ver que no F 2 a distribuição é simétrica. No HF está claro o deslocamento em direção ao flúor e no LiF o deslo- 
amento é ainda maior. 1 

Na estrutura tridimensional para o LiF, igual àquela mostrada para NaCl na Figura S.3, a transferência de car- 
-j eletrônica á praticamente completa. A ligação resultante é, portanto, iônica. Esses exemplos ilustram, 
aturalmente, que quanto maior a diferença na eletronegatívidade entre os átomos, mais polares serão suas ligações. A liga- 
:3o covalente apoiar situa-se em um extremo de uma série continua de tipos de ligação, e a ligação iônica situa-se 
- o outro extremo. Entre elas está uma faixa larga de ligações covalentes, diferindo na extensão na qual existe com- 
jrtilhamento desigual de elétrons. 


COMO FAZER 8.4 

Qual ligação é mais polar (a) B — Cl ou C — Cl; (b) P — F ou P — Cl? Indique em cada caso qual átomo tem a carga parcial 
negativa. 

Solução (a) A diferença nas eletronegatividades do cloro e do boro é 3,0 - 2,0 - 1,0; a diferença entre o cloro e o 
carbono é 3,0 - 2,5 = 0,5. Conseqtientemente. a ligação B — Cl é mais polar; o átomo de cloro possui carga parcial 
negativa porque tem maior eletronegatívidade. Deveríamos ser capazes de chegar a essa mesma conclusão usando as 
tendências periódicas em vez de usar uma tabela de eletronegatividades. Uma vez que o boro está à esquerda do 
carbono na tabela periódica, poderíamos supor que ele tem menor atração por elétrons, O cloro, estando no lado 
direito da tabela periódica, tem atração mais forte por elétrons. A ligação mais polar será a ligação entre os átomos que 
têm a menor atração por elétrons (boro) e o que tem a maior atração (cloro). 

(b) Como o flúor está acima do doro na tabela periódica, ele será mais eletronegativo. De fato, as eletronegativida- 
des são F = 4,0, Cl = 3 fl. Dessa forma, a ligação P — F será mais polar que a ligação P CL Você deve comparar as dife- 
renças de eletronegatividade para as duas ligações para verificar essa previsão. O átomo de flúor carrega a carga 
pardal negativa. 

PRATIQUE 

QuaJ das seguintes ligações é mais polar S — Q, S — Br, Se — Cl ou Se -Br? 

Resposta: Se — Cl 


Momentos de dipolo 

A diferença de eletronegatividades entre H e F leva a uma ligação covalente polar na molécula HF. Como con- 
-rqüênda, existe uma concentração de carga negativa no átomo mais eletronegativo de F, deixando o átomo me- 
as eletronegativo de H no lado positivo da molécula. Toda molécula como a de HF, na qual o centro das cargas 
rositivas não coincide com o centro das cargas negativas, denomina-se molécula polar. Dessa forma, não apenas 
rescrevemos ligações polares c apoiares, mas descrevemos também moléculas inteiras. 

Podemos indicar a polaridade da molécula de HF de duas maneiras: 

fr— F ou H— F 


O cálculo para o l.iF é para uma 'molécula' isolada de LiF. Embora a ligação nesse sistema seja muito polar, ela nàoé 100% iônica, 
como é na ligação Li-F no fluoreto de lítio sólido. O estado sólido promove deslocamento de densidade do Li para o F mais 
completo porque cada ion está rodeado por todos os lados de íons de cargas opostas. 
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Figura B.8 Quando cargas de 
igual magnitude e sinais opostos, 
Q' e Q , são separadas por uma 
distância r, um dipolo é 
produzido, O tamanho do dipolo é 
dado pelo momento de dipolo, p, 
que é o produto da carga separada 
e a distância de separação entre os 
centros de carga: p = Qr. 


Q + Q- Lembre-se da seção anterior de que 'à+ 

'ò- indicam as cargas parciais positiva e neg 
Hva nos átomos de H e F. Na notação da direic 
r " a seta indica o deslocamento da densidade elt- 

trônica para o átomo de flúor. A cruz no fia 
da seta pode ser imaginada como sendo ur 
sinal de mais indicando o lado positivo d: 
molécula. 

A polaridade ajuda a determinar muit: 
das propriedades das substâncias que obscn 
mos no nível macroscópico, em laboratório e cm nosso dia-a-dia. Molécula 
polares alinham-se em relação a elas mesmas e em relação aos íons. O lado ne- 
gativo de uma molécula e o lado positivo de outra se atraem. Moléculas poli 
res são similarmente atraídas por íons. O lado negativo de uma molécula poli 
é atraído por um íon positivo e o lado positivo é atraído por um íon negativo. Essas interações explicam várias pr 
priedades de líquidos, sólidos e soluções, como veremos nos capítulos 11, 12 e 13. 

Como você pode quantificar a polaridade de uma molécula como HF? Sempre que duas cargas elétricas cL 
mesma magnitude mas de sinais contrários são separadas por uma distância, estabelece-se um dipolo. A medi. 1 
quantitativa da magnitude de um dipolo é chamada momento de dipolo. denominado, «. Se duas cargas iguais 
contrárias, Q+ e Q-, são separadas por uma distância r, a magnitude do momento de dipolo é o produto de Q e 
(Figura 8.8). 


£ 


ANIMAÇÃO 

Polaridade molecular 




[ 8.111 


O momento de dipolo aumentará de tamanho á medida que a magnitude da carga separada aumentar e a di- 
láncia entre as cargas diminuir. 

Os momentos de dipolo de moléculas geralmente são relatados em lirtn/e (D), uma unidade que é igual 
3,34 x IO'* 1 coloumb metros (C m). Para moléculas, é normal medirmos a carga em unidades de carga eletrônica 
1,60 x 10 H C,e distância ern unidades de angstrõms, Â. Suponha que duas cargas, 1 + e l-(em unidades de feste- 
jam separadas por uma distância de 1,00 Á. O momento de dipolo produzido é: 


H = Qr - (1,60 x 10"'* C)( 1,00 Â) 


(l0-“ ml 

1D 

1. 1,00 À J 

13,34x10 “CmJ 


=4,79 D 


Medidas de momentos de dipolo podem nos dar informações valiosas a respeito das distribuições de carga- 
nas moléculas, como ilustrado em "Como fazer 8.5". 


COMO FAZER B.5 

A distância entre os centros dos átomos de H e Cl na molécula de HC1 (chamada comprimento de ligação) é 1,27 À. 
(a) Calcule o momento de dipolo, em D, que resultaria se as cargas nos átomos de H e Cl fossem 1 - e 1-, respectiva- 
mente. (b) O valor do momento de dipolo do HCl(g) obtido experimentalmente é 1,08 D. Qual é u módulo da carga ne- 
cessária. em unidades de c. nos átomos de H e Cl, para produzir esse momento? 


Solução 

Análise e Planejamento: pede-se calcular o momento de dipolo do HC1 que resultaria de cargas completas em cada 
átomo e para usar esse valor para calcular os cargas pardais em H e em Cl que originaria o momento de dipolo obser- 
vado. 


Resolução: (a) A carga em cada átomo é a carga eletrônica, e: 1.6Ü x 1(T W C. A separação é 1,27 A. O momento de dipo- 
lo é: 


O momento de dipolo calculado é maior que no exemplo anterior porque n distância entre as cargas aumentou rie 1.00 
À para 1,27 À. 

fb) Nesse caso conhecemos o valor de.u, 1,06 D, e o valor de r, 1,27 Á, e queremos calcular o valor de Q. 
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(1,08 D) 


334*10 Cm 
1 D 


- = 234 xlO' 1 " C 


IO' 10 m 

l lA J 

lades de e. 

- p- 84 ■ ,ir, ' c > [ 


(137 A) 

Podemos converter rapidamente essa carga para unidades de t. 


Assim, o momento de dipolo experimental indica a seguinte separação de cargas na molécula de HCL 

o.rv o.u*- 

h — a 

Como o momento de dipolo experimental é menor do que o calculado na parte (a), as cargas nos átomos são menores 
do que a carga eletrônica completa. Poderíamos ter antecipado isso uma vez que a ligação H — Cl é co valente polar 
em vez de iònica. 


PRATIQUE 

O momento de dipolo do monofluoreto de cloro ClF(ç) é 0,88 D. O comprimento de ligação na molécula é 1 ,63 Á. 
(a) Qual desses átomos você espera possuir uma carga negativa? (b) Qual é a carga nesse átomo, em unidades der? 
Respostas: (a) F; (b) 0,1 1- 


A Tabela 8.3 apresenta os comprimentos de ligação e os momentos de dipolo dos haletos de hidrogênio. Obser- 
ve que, conforme passamos do HF para o Hl, a diferença de eletroncgatividade diminui e o comprimento de liga- 
ção aumenta. O primeiro efeito diminui a quantidade de cargas separadas e faz com que o momento de dipolo 
diminua do HF para o Hl, mesmo que o comprimento de ligação aumente. Podemos 'observar' a variação no grau 
de deslocamento da carga eletrônica nessas substâncias pelos cálculos das distribuições eletrônicas, como mostra- 
do a seguir. Para essas moléculas, a variação na diferença de eletronegatividade afeta mais o momento de dipolo 
je o comprimento de ligação. 


' VBELA 83 

Comprimentos de ligação, diferenças de eletroneqatividades e momentos de dipolo de haletos de hidrogèniol 

aposlo 

Comprimento de ligação (A) 

Diferença de 
eletronegatividade 

Momento de dipolo (D) 

« 

0,92 

1,9 

132 

HCT 

137 

0,9 

1,08 

HBr 

1,« 

0.7 

032 

Hl 

1,61 

0,4 

0,44 



Tipos de ligação e nomenclatura 

Esse é um momento oportuno para um breve intervalo para falar de nomenclatura. Vimos na Seção 2.8 que 
existem duas abordagens gerais para dar nome a compostos binários (constituídas de dois elementos): um usa d- < 
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para compostos iònicos e outro para compostos moleculares. Em ambas as abordagens, dá-se primeiro o nome 
elemento mais eletronegativo trocando a terminação para -do*. O nome do elemento menos eletronegativo seg. 
precedido pela palavra 'de'. Compostos iònicos recebem os nomes baseados em seus íons componentes, incluin.- 
acargadocátioncasoela seja variável. Àqueles que são moleculares dá-se onome usando os prefixos relacionada - 
na Tabela 2.6 para indicar o número de átomos de cada tipo na substância: 


lõllico 


Molecular 


MgHj 

hidrelo de magnésio 

H.S 

sulfeto de dUdrogêmo 

FcF, 

fluo reto de ferro(U) 

OFj 

difluoreto de oxigêniu 

Mn.O, 

óxido de manganés(IH) 

cia 

trióxido de didoreto 


Entretanto, a linha divisória entre as duas abordagens não é muito clara, sendo estas aplicadas às mesm. 
substâncias. TiO., por exemplo, um pigmento de tintas comercialmente importante, é algumas vezes chamado ó - 
do de titànio(rV), mas é comumente conhecido como dióxido de titânio. O algarismo romano no primeiro nome e 
número de oxidação do titânio. Seção 4.4) 

Uma razão para a superposição das duas abordagens de nomenclatura é que os compostos de metais com n _ 
meros de oxidação altos normalmente se comportam como se fossem moleculares em vez de iònicos. Por exempl 
SnCl 4 (tetracloreto de estanho ou cloreto de estnnho(IV)) é um líquido incolor que se congela a -33 “C e entra or 
ebulição a 1 14 “C; o Mn.O- (heptóxido de dimanganês ou óxido de manganès(VTI)) c um líquido verde que se cor 
gela a 5,9 "C. Compostas iònicos, por outro lado, são sólidos à temperatura ambiente. Quando vemos a fórmula d 
um composto contendo um metal com um número de oxidação alto (acima de +3), não devemos nos surpreende- 
se ele não exibir as propriedades gerais de compostos iònicos. 


8.5 Desenhando estruturas de Lewis 


As estruturas de Lewis podem nos ajudar a entender as ligações em muitos compostos e são bastante usad.v 
quando discutimos as propriedades das moléculas. Desenhar estruturas de Lewis é uma importante habilidad- 
que você deve praticar. Para desenhá-las, você deve seguir um procedimento normal Primeiro resumiremos o- 
procedimentos e, em seguida, iremos para os exemplos. 

1 . Some os elétrons de nilfada de lodos os átomos. (Use a tabela periódica quando necessário para ajudá-lo a de- 
terminar o número de elétrons de valência em cada átomo.) Para um ânion, adicione um elétron para cad. 
carga negativa. Para um cátion, subtraia um elétron para cada carga positiva. Não se preocupe em lem- 
brar-se de quais elétrons vieram de quais átomos. Apenas o número total de elétrons é importante. 

2. Escrera os símbolos para os átomos afim de mostrar quais átomos estão ligados entre si e una-os com uma ligação sin: 
pies (um traço, representando dois elétrons). As fórmulas químicas são geralmente escritas na ordem na- 
quais os átomos estão ligados na molécula ou ion, como no HCN. Quando um átomo central tem um grupL 
de outros átomos ligados a ele, o átomo central normalmente è escrito primeiro, como em CO," e SF,. Ajud. 
também lembrar que o átomo central é, em geral, menos eletronegativo que os átomos ao seu redor. Em ou 
tros casos, você pode precisar de mais informações antes de desenlwr a estrutura de Lewis. 

3. Complete os octetos dos átomos ligados ao átomo central. (Entretanto, lembre-se de que o hidrogênio pode ter 
apenas dois elétrons.) 

4. Coloque qualquer sobra de elétrons no átomo central, mesmo que ao fazer isso você provoque mais de um oc- 
teto. 

5. Se njJo existem elétrons suficientes para dar no átoma central um octeto, tente ligações múltiplas. Use um ou mai- 
dos pares de elétrons não compartilhados dos átomos ligados ao átomo central para formar ligações du 
pias ou triplas. 


Lembre-se de que em português os tnonoànions de oxigênio e ns ânions polintómicus OH" eO, ! nío seguem essa regra. Utiliza -st 
o termo oxido para O . hidróxido para OH" e peróxldo para O, 3 ' (N. do T.). 
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COMO FAZER 8.6 

Desenhe a estrutura de Lewis para o tricloreto de fósforo, PC1 V 

Solução Em primeiro lugar, somamos os elétrons de valênda. O fósforo (grupo 5A) tem cinco elétrons de valência e 
cada cloro (grupo 7A) tem sete. O número total de elétrons é. portanto, 5 + (3 * 7) = 26. 

Em segundo lugar, organizamos os átomos para mostrar quais estão ligados a quais e desenhamos uma ligação simples 
entre eles. Existem várias maneiras nas quais os átomos podem estar arranjados. Em compostos binários (de dois ele- 
mentos), por outro lado, O primeiro elemento listado na íórmula química é geralmente rodeado pelos átomos restan- 
tes. Assim, começamos com uma estrutura de esqueleto que mostra ligações simples entre o fósforo e cada cloro: 

a— p— ci 
I 

a 


(Não é obrigatório colocar os átomos exatamente nesse arranjo.) 

Em terceiro lugar, complete os octetos nos átomos ligados ao átomo central. Colocando os octetos ao redor de cada áto- 
mo de Cl, somamos 24 elétrons. 


:C1— P— CU 

'■ I ” 

: Q : 

Em quarto lugar, coloque os dois elétrons restantes no átomo centTal, completando também o octeto ao redor desse átomo. 

:d— P— d: 

.. j .. 

:ÇU 

Essa estrutura dá a cada átomo um octeto, de forma que paramos nesse ponto. (Lembre-se de que ao atingir o octeto, 
os elétrons ligantes são contados para ambos os átomos.) 


PRATIQUE 

(a) Quantos elétrons de valência apareceriam na estrutura de lewis para CH.CL? 

(b) Desenhe a estrutura de Lewis. 

H 

.. I .. 

Respostas: (a) 20. (bt tQ — C — CL 

H 


COMO FAZER 8.7 

Desenhe a estrutura de Lewis para HCN. 

Solução O hidrogênio tem um elétron no nivel de valência, o carbono (grupo 4A) tem quatro e o nitrogênio (grupo 
5A) tem dnco. O número total de elétrons no nível de valência é, portanto, 1 + 4 5 = 10. De novo, existem várias 

maneiras que podemos escolher para arranjar os átomos. Como o hidrogênio pode acomodar apenas um par de 
elétrons, ele sempre tem apenas uma ligação simples associada a ele em qualquer composto. C — H — N, logo é um 
arranjo impossível. As duas possibilidades restantes são H — C — N e H — N — C A primeira é o arranjo encontrado 
expcrimentalmento. Você poderia ter suposto que esse seria o arranjo atômico porque a formula está escrita com as 
átomos nessa ordem. Assim, começamos com uma estrutura de esqueleto que mostra ligações químicas entre 
hidrogênio, carbono e nitrogênio: 

H— C— N 

Essa duas ligações respondem por quatro elétrons. Se, então, colocamos os seis elétrons restantes ao redor do nitrogê- 
nio para dar-lhe o octeto, não completamos o octeto no C: 

H— C— N: 

•4 

Desse modo, tentamos uma ligação dupla entre C e N, usando os pares de elétrons não compartilhados que tínhamos 
colocado no N. De novo, existem menos oito elétrons no C, de forma que tentamos uma ligação tripla. Essa estrutura 
fornece um octeto ao redor tanto de C quanto de N: 
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H — C-rfi: — H— C=N: 

PRATIQUE 

Desenhe a estrutura de Lewis para (a) o ian NO'; (b> o C,H 4 . 

H \ / H 

Respostas: (a) [:N * O:]* (b) ,C=C, 

W H 


COMO FAZER 8.8 

Desenhe a estrutura de Lewis para o íon BrOf. 

Solução O hromo (grupo 7A) tem sete elétrons de valência, e o oxigênio (grupo 6A), seis. Um elétron extra e 
adicionado para resultar na carga I- do ion. O número total de elétrons no nível de valência é, dessa forma, 7 + (3 xb) 1 
1 - 26. Após colocar as ligações simples e distribuir os pares de elétrons não compartilhados, temos: 

~:Õ— Br— O:" 

: Q : 


Para os oxiànions — BrO,‘, 50,’', NO,', CO, r * — os átomos de oxigênio rodeiam os átomos centrais náo-metálicos 
Observe aqui e em outras partes que as estruturas de Lewis de ions são escritas entre colchetes com a carga fora dos 
colchetes, no lado direito superior. 


PRATIQUE 

Desenhe a estrutura de Lewis para (a) o íon CIO, ; (b) o íon PO, 5 ". 


Respostas: (a) [:Õ — ü — Õ-' ] (b) 



:o: 


Carga formal 

Quando desenhamos a estrutura de Lewis, estamos descrevendo como os elétrons estão distribuídos em unu 
molécula (ou íon). Em alguns casos podemos desenhar várias estruturas de Lewis diferentes que obedecem à regra 
do octeto. Como decidir qual é a mais razoável? Uma das formas é fazer um tipo de 'contabilidade' dos elétrons de 
valência para determinar a carga formal de cada átomo em cada estrutura. A carga formal de um átomo é a carga 
que um átomo teria em uma molécula se todos os outros átomos tivessem a mesma eletronegatividade (isto é, sc 
todos os pares de elétrons ligantes estivessem igualmente compartilhados entre os átomos). 

Para calcular a carga formal em qualquer átomo em uma estrutura de L ewis, atribuímos os elétrons aos átomos 
como a seguir: 

1. Todos os elétrons não compartilhados (não-ligantos) são atribuídos ao átomo no qual estão localizados. 

2. Metade dos elétrons ligantes é atribuída a cada átomo na ligação. 

A carga formal de um átomo é igual ao número de elétrons de valência no átomo isolado menos o número de 
elétrons atribuídos ao átomo na estrutura de Lewis. 

Vamos ilustrar essas regras calculando as cargas formais nos átomos de C e de N no íon cianeto, CN\ que tem a 
seguinte estrutura de Lewis: 

IC-N:]- I» 

Para o átomo de C, existem dois elétrons não-ligantes e três elétrons dos 
seis na ligação tripla, dando um total de 5. O número de elétrons de valência 
em um átomo neutro de Cé 4. Portanto, a carga formalnocarbonoé4-5 = -l. jj' 

Para N, existem 2 elétrons não-ligantes e 3 elétrons da ligação tripla. Como o N / 


ANIMAÇÃO 

Cargas formais 


ATIVIDADE 
Cargas formais 
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Um olhar mais de perto Números de oxidação, cargas formais e cargas parciais rea : 


No Capitulo 4 apresentamos as regras para determinar os 
números de oxidação dos átomos. O conceito de eletronegah- 
vidade é a base desses números. O número de oxidação de um 
átomo é a carga que ele teria se suas ligações fossem completa- 
mente iõnicas. Isto é, ao determinar o número de oxidação, to- 
dos os elétrons compartilhados são contados com o á torno 
mais eletronegativo. Por exemplo, considere a estrutura de 
Lewis de HO mostrada na Figura 8.9 (a). Para designar o nú- 
mero de oxidação, o par de elétrons na ligação covalente entre 
os átomos é assinalado para o átomo de Q mais eletronegativo. 
I sse procedimento fornece a G oito elétrons no nível de va 
lénaa. um a mais do que o átomo neutro. Assim e designado 
um número de oxidação de 1.0 hidrogénio não tem elétrons 
de valência quando estes são contados dessa forma, dan- 
do-lhe um número de oxidação de +1. 

Nesta seção acabamos de considerar uma outra forma de 
contar elétrons que dá origem ás cargas formai s. A carga for- 
mal é assinalada ignorando-se completamente a eletronega- 
ti vida de e assinalando igualmente os elétrons nas ligações 
entre os átomos ligados. Considere mais unta vez a molécula 
de HCl. mas desta vez divida o par de elétrons da ligação 
propo rei onaltn ente entre H e Cl como mostrado na Figura 
8.y (b). Neste caso, o Cl tem sete elétrons atribuídos, o mesmo 
que o átomo neutro de Cl. Assim, n carga formal do Cl nes- 
se composto é 0. Da mesma forma, a carga formal de H é 
também 0. 

Nem o número de oxidação nem a carga formal fornecem 
uma descrição precisa das cargas reais nos átomos. Os núme- 
ros de oxidação superestimam o papel da ele Lronega li v ida- 
de; as cargas formais a ignoram completamente Parece 
razoável que os elétrons em ligações covalentes fossetn divi- 
didos de acordo com as eletronegatividades relativas dos 
átomos ligados. Na Figura S.6 vemos que G tem uma eletro- 
negntividade de 3,0, enquanto a de H è 2,1. Espera-se que o 
átomo de Cl mais eletronegativo deva ter aproximadamente 
3,0/(3,l) + 2.1)= 0,59 da carga elétrica no par ligante, ao passo 
que o átomo de H tenha 2,1/ (3,0 -t- 2,1) = 0,41 da carga. Como 
.1 ligação consiste etn dois elétrons, a parte de Cl é 0.59 x 2 e - 
l,lBc. ou 0,18c mais que o átomo neutro de CL Isso dã origem 
a uma carga parcial de 0,18- no Cl e 0,18+ no H. 

O momento de dipolo de HCl fornece uma medida expe- 
rimental das cargas parciais em cada átomo. Em "Como fa- 
zer 8.6", vimos que o momento de dipolo do HG indica uma 



Figura 8.9 (a) Os 
números de oxidação 
são obtidos pela 
contagem de todos os 
elétrons compartilhadc : 
com o átomo mais 
eletronegativo (neste 
caso, □). (b) As cargas 
formais são obtidas pe'a 
divisão de todos os 
elétrons compartilhado- 
proporcionalmente entre 
os átomos ligados, (c) ã 
distribuição da 
densidade eletrônica em 
uma molécula de HG 
como calculado por um 
programa de 
computador. Regiões de 
carga negativa 
relativamente maior 
estão ern vermelho; as 
de carga mais positiva 
são azuis. A carga 
negativa é facilmente 
localizada no cloro. 


(c) 


separaçãu de carga com uma carga parda] de 0,178+ eni H 
0,178- em Cl, em surpreendente concordância com a simples 
aproximação baseada em eletronegatividades Apesar de 
tipo de cálculo fornecer números aproximados para a magni- 
tude da carga nos átomos, a relação entre eletronegativ idaá 
e separação de carga é geralmente mais complicada. Comi • 
vimos, programas de computador empregando prmríp - 
de mecânica quântica foram desenvolvidos para calcular 
car gas pardais nos átomos e até em moléculas complev.s - 
Figura 8.9 (ç) mostra uma representação gráfica da distrib - 
cão de carga em HCl. 


número de elétrons de valência em um átomo neutro de N é 5, sua carga formal á 5-5 = 0. Assim, as cargas torm_ - 
nos átomos, na estrutura de Lewis, do CN são; 


[:C - N:J 

Observe que a soma das cargas formais é igual à carga total no ion, 1-. As cargas formais em uma molécul: - 
mam zero, enquanto a soma delas em um ion será igual ã carga total no íon. 

F’ara ver como a carga formal pode ajudar a distinguir entre as estruturas de Lewis alternativas, vamo~ cr r - 
Jerar a molécula de CO,. Como mostrado na Seção R.3, CO, é representado como tendo duas ligações dur - 
Entretanto, a regra do octeto é também obedecida em uma estrulura de Lewis contendo uma ligação simpi.-- 
uma tripla. Calculando a carga formal para cada átomo nessas estruturas, temos. 
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e de valênda: 
- (e atribuídos ao átomo): 
carga formal: 


0=0 


6 4 6 

6 4 6 

doo 


'•0-~C==0‘- 


6 4 6 

7 4 5 

-1 0 -1 


Em virtude de CO ; ser uma molécula neutra, as cargas formais em ambas as estruturas somam zero. 

Como regra geral, quando várias estruturas são possíveis, a mais estável será aquela na qual (1) os átom- 
ostentem cargas formais muito próximas de zero e (2) qualquer carga negativa esteja localizada nos átomos nu 
eletronegativos. Dessa forma, a primeira estrutura de Lewis de CO, é a preferida porque os átomos não carregar 
cargas formais. 

Apesar de o conceito de carga formal ajudar-nos a escolher entre estruturas de Lewis alternativas, cargas fonn. 
não representam cargas reais nos átomos. As diferenças de elctronegatividade entre os átomos são importantes na d 
terminação das distribuições reais de cargas em moléculas e íons. 


COMO FAZER 8.9 

Três estruturas possíveis do íon tiodanato, NCT, sâo: 

[:N— C=S:j- [N=C=S1 [:N=C— S:j- 

(al Determine as cargas formais dos átomos em cada uma das estruturas, (b) Qual estnitura de Lewis deve ser a preft - 
rendai? 

Solução (a) Os átomos neutros N, C e S têm 5, 4 e 6 elétrons de valência, respectivamente. Usando as regras qn- 
acabamos de abordar, podemos determinar as seguintes cargas formais nas estruturas: 

-2 0 +1 -1 0 0 0 0 -l 

[:N— C=S:)- [N=C=g]- [:N=C— £]- 

Como deve ser, as cargas formais em todas as três estruturas somam 1-, a carga total do íon. (b) Como discutido na Se- 
ção 8.4, N é mais eletronegativo que C ou S. Conseqüen temente, esperamos que qualquer carga formal negativa esteja 
localizada no átomo de N. Além disso, geralmente escolhemos a estrutura de Lewis que produza as cargas formais de 
menores magnitudes. Por essas razões, a estrutura do meio é a estrutura de Lewis preterida do íon NC5~. 

PRATIQUE 

O ion cianato (NCO~), como o íon tiocianato, tem três estruturas de Lewis possíveis ta) Desenhe três estruturas de 
Lewis e atribua cargas formais aos átomos em cada estrutura, (b) Qual estrutura de Lewis seria a preferida? 

Respostas: (a) 

[:N— C=0:J- [N=C=0]~ [:NsC— 0:1" 

(i) (ü) íiü) 

(b) A estrutura (iii), que coloca uma carga negativa no oxigênio, o mais eletronegativo dos três elementos, deve ser a 
mais importante estrutura de Lewis. 


8.6 Estruturas de ressonância 


Algumas vezes encontramos moléculas e íons nos quais o arranjo conhecido dos «átomos não é descrito adt- 
quadamente por uma única estrutura de Lewis. Considere o ozônio, O v que consiste em moléculas angulares corr 
as duas distâncias O — O iguais (Figura 8.10). Uma vez que cada átomo contribui com seis elétrons no nivel de va- 
lência, a molécula de ozônio tem 18 elétrons no nível de valência. Ao escrever a estrutura de Lewis, descobrimo- 
que devemos ter uma ligação dupla para atingir o octeto de elétrons em cada átomo: 
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imos 

mais 

•gam 

'nuns 
a de- 


efe- 

que 


Se- 

teja 

■ide 


; de 


era 


ade- 
com 
i va- 
mos 


Sl&essjpstruhirj nâopt-xiepctrsiíiórstercorrvto pornue/vquerque uma 

l i — O >eja diferente da outra, contrariamente à estrutura observada; 

• cremos esperar que a ligação dupla 0=0 se\a mais curta que a liçicão sim- 
r ies O — O. Ao desenhar a estrutura de Levvis, entretanto, poderíamos ter colo- 
io a ligação dupla 0=0 à esquerda; 




A colocação dos átomos nas duas estruturas de Leveis alternativas para o 
zónio é a mesma, mas a colocação dos elétrons é diferente. As estruturas de 
evvis desse tipo são chamadas estruturas de ressonância. Para descrever ade- 
jadamente a estrutura do ozônio, escrev emos as duas estruturas de Levvis e 
ndieamos que a molécula real é descrita pela média das duas estruturas de res- 
-onància: 




0 


A seta de duas cabeças indica que as estruturas mostradas são estruturas 
Je ressonância. 

Para entender por que determinadas moléculas necessitam de mais de uma 
-t rutura de ressonância, podemos fazer uma analogia à mistura dc tintas (Fi- 
;ura 8. 1 1). O azul e o amarelo são cores primárias de pigmentos de tinta. Não 
odemos descrever a tinta verde em termos de uma única cor primária, já que 
a tem sua própria identidade. A tinta verde não oscila entre suas duas cores 
7 rimárias. Não é azul durante parte do tempo e amarela no resto do tempo. Si- 
lülarmente, moléculas como o ozônio não podem ser descritas por uma ünica 
,'trutura de Levvis na qual os elétrons estão 'trancados' em um arranjo deter- 
-dnado. Em vez. disso, o arranjo verdadeiro dos elétrons deve ser considerado 
imo uma mistura de duas (ou mais) estruturas de Levvis. Por analogia à tinta 
erde, a molécula tem sua própria identidade separada das estruturas de res- 
-onãncia individuais; ela não oscila rapidamente entre suas diferentes estru tu- 
as de ressonância. Por exemplo, a molécula de ozônio tem duas ligações 
3 — O equiv alentes cujos comprimentos são intermediários entre os compri- 
-nentoft das ligações simples e dupla. Outra maneira de olhá-la é di 2 er que as 
regras para desenhar estruturas de Levvis não nos pemutem ter uma estrutura 
nica que represente adequadamente a molécula de ozônio. Por exemplo, não 
Õ5lem regras para desenhar meias ligações. Mas podemos desenhar duas es- 
uturas de Levvis equivalentes que, ao ser calculada a média, correspondem a 
digo muito semelhante ao observado. 

Como um exemplo adidonal de estruturas de ressonância, considere o ion 
nitrato, NO,', para o qual podemos desenhar trés estruturas de Levvis equiva- 
entes: 


:0: 


:Õ: 

1 

— 

:Õ: 

1 

N 

• — * 

N 


N 

& 


d ã 


• 

•:q a 


Observ e que o arranjo dos átomos é o mesmo em cada estrutura; apenas a 
■locação dos elétrons é diferente. Ao escrever as estruturas de ressonância, os 
•jsmos átomos devem estar ligados a outros em todas as estruturas, de modo 
je as únicas diferenças estejam no arranjo dos elétrons. Todas as trés estrutu- 
is de Levvis tomadas em conjunto descrevem de forma adequada o fon 
itrato, que tem três ligações N — O com distâncias iguais. Em alguns casos 




Figura 8.10 Estrutura molecular 
(acima) e diagrama de distribuição 
eletrônica (abaixo) para o ozônio. 



ATIVIDADE 

Estruturas de ressonância 


Cor primária Cor primária 



Amarelo 



(a) 


Estrutura de Estrutura de 

ressonância ressonância 


l 

Molécula de ozônio 

(b) 

Figura 8. 1 1 Descrever uma 
molécula como uma mistura de 
diferentes estruturas de ressonância 
é o mesmo que descrever uma cor 
de tinta como uma mistura de cores 
primánas. (a) A tinta verde é uma 
mistura de azul e amarelo. Nào 
podemos descrever o verde como 
apenas uma cor primária, (b) A 
molécula de ozônio é uma mistura 
de duas estruturas de ressonância. 
Não podemos descrever a molécula 
de ozônio como apenas uma 
estrutura de Levvis. 
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as estruturas de Lewis podem não ser equivalentes; uma ou mais estruturas podem representar um arranjo ma - 
estável do que as outras possibilidades. Encontraremos exemplos desse tipo à medida que prosseguirmos. 


COMO FAZER 8.10 

Qual é previsto ter as menores ligações enxofre — oxigênio, SO, ou SO, 1 ? 


Solução O átomo de enxofre tem seis elétrons no nível de valência, como o oxigênio. Dessa forma, SO, contém 24 
elétTons no nível de valência. Ao escrever a estrutura de Lewis, vemos que existem três estruturas de ressonânci.: 
equivalentes que podem ser desenhadas. 


:o: :q: 

vSç* 



Como no exemplo anterior com o NO, , a estrutura real do SO, é uma mistura igual dessas estruturas. Assim, cada dis- 
tância de ligação S — O estará aproximadamente a um terço do caminho entre uma Ligação simples e uma dupla. Isto e 
elas deverão ser mais curtas que as ligações simples, mas não tão curtas como as ligações duplas. 

O fon SO,'" tem 26 elétrons, levando ã seguinte estrutura de Lewis: 




Nesse caso, as ligações S — O são todas ligações simples. 

As análises de cada caso sugerem que 50., deve ter as ligações S — O mais curtas c SO, 1 ', mais longas. Isso está de acor- 
do com o experimento; o comprimento da ligaçãD S — O no SO, é 1,42 À enquanto no SO, 7 ' é 1,51 À. 


PRATIQUE 

Desenhe duas estruturas de ressonância equivalentes para o ion formato, HCO.\ 


Resposta: 


H — C=Õ: 
•* 


[n-ç-a 1 

-O- 


:0: 


Ressonância no benzeno 

A ressonância é um conceito extremamente importante ao descrever as ligações em moléculas orgânicas, parfc- 
cularmente naquelas chamadas moléculas aromáticas. Moléculas orgânicas aromáticas incluem o hidrocarbonct 
chamado benzeno, que tem a fórmula molecular C n H e . Os seis átomos de carbono estão ligados em um anel hexago 
nal, e um átomo de H está ligado a cada átomo de C (Figura 8.12). 


Figura 8. 1 2 (a) O benzeno é obtido 
pela destilação de combustíveis fósseis. 
Mais de 1 6 bilhões de libras de 
benzeno são produzidos anualmente 
nos Estados Unidos. O benzeno é um 
carrinogènico, sendo seu uso 
controlado, (b) A molécula de benzeno 
é um hexágono regular de átomos de 
carbono com um átomo de hidrogênio 
ligado a cada um deles. 
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Podemos escrever duas estruturas de Lewis equivalentes para o benzeno, cada uma das quais satisfaz ã regra 
do octeto. Estas duas estruturas estão em ressonância: 


^ / H 

C=C 

H — V— H 

V J 

C— C 

/ \ 

H H 


H \ 


H 


// \ 

H-C x /C -H 

c=c 

/ \ 

H H 


Cada uma dessas estruturas de ressonância mostra três ligações simples C — C e três ligações duplas C=*C, 
mas as ligações duplas estão em locais diferentes na estrutura. A estrutura experimental do benzeno mostra que as 
•eis ligações C — C têm comprimentos iguais, 1 ,40 A, intermediário entre os valores para uma ligação simples C — C 
1,54 A) e uma ligação dupla C*C (1,34 A). 

O benzeno pode ser representado omitindo-se os átomos de hidrogénio ligados ao carbono e deixando 
aparente apenas o esqueleto de carbono-carbono com os vértices sem os símbolos. Nessa convenção a ressonância 
no benzeno é representada como: 



Para enfatizar a ressonância entre as estruturas de Lewis, o benzeno é geralmentv representado como um hexá- 
gono com um círculo dentro dele. Isso enfatiza que as ligações duplas C=C não podem ser atribuídas aos lados es- 
redficos do hexágono. Os químicos usam as duas representações do benzeno de maneira intercambiáveL 

O arranjo de ligações no benzeno lhe confere estabilidade especiaL Como consequência, literalmente milhões 
compostos orgânicos contêm o anel de seis membros característico do benzeno. Muitos desses compostos são 
_ portantes na bioquímica, em medicamentos e na produção de materiais modernos. Falaremos mais sobre as li- 
ijções no benzeno no Capítulo 9 e sobre sua estabilidade no Capítulo 25. 


i7 Exceções à regra do octeto 

A regra do octeto é tão simples e útil em introduzir os conceitos básicos de ligação que poderíamos afirmar que 
ia é sempre obedecida. Na Seção 8.2., entretanto, observamos suas tvmitaçftes em hdar com compostos cônicos de 
metais de transição. A regra do octeto também falha em muitas situações envolvendo ligações covalentes. Essas 
exceções à regra do octeto são de três tipos principais: 

1. moléculas com número ímpar de elétrons; 

2. moléculas nas quais um átomo tem menos de um octeto, ou seja, moléculas deficientes em elétrons; 

3. moléculas nas quais um átomo tem mais de um octeto, ou seja, moléculas com expansão do octeto. 

Número ímpar de elétrons 

Na grande maioria das moléculas, o número de elétrons é par e ocorre um completo emparelhamento 
dos elétrons. Em alguns poucos casos, como CIO,, NO e NO,, o número de elétrons é impar. O completo 
emparelhamento desses elétrons é impossível; um octeto ao redor de cada átomo não pode ser atingido. 

Por exemplo, NO contém 5 + 6 = 11 elétrons de valência. As duas estruturas de Lewis mais importantes 
para essa molécula são mostradas à direita. 

Deficiência em elétrons 

Um segundo tipo de exceção ocorre quando existe deficiência de elétrons em um átomo de certa molécula ou 
iun poliatômico. Isso também é uma situação relativamente rara e é mais comumente encontrada em composto- de 
boro e berílio. Por exemplo, vamos considerar o trifluoreto de boro, BF,. Se seguirmos os primeiros quatro passe? 
do procedimento do começo da Seção 8.5 para desenhar estruturas de Lewis, obteremos a seguinte estrutura: 


N=Õ 

N=Õ 
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$ 


ATIVIDADE 

Exteçòeí ã regra do octeto 


MODELO 3 D 

Bf, 



Existem apenas seis elétrons ao redor do átomo de boro. Nessa estruturo 
de Lewis as cargas formais tanto no átomo de B quanto no átomo de F são zero 
Poderíamos completar o octeto ao redor do boro formando uma ligação dupla 
(passo 5). Ao fazer isso, vemos que existem três estruturas de ressonância equi- 
valentes (as cargas formais em cada átomo estão mostradas em vermelho). 



Essas estruturas de Lewis forçam um átomo de flúor a compartilhar elé- 
trons adicionais com o átomo de boro, o que é inconsistente com a alta eletrone- 
gatividade do flúor. Na realidade, as cargas formais expressam que é um - 
situação desfavorável: o átomo de F que está envolvido na ligação dupla B=-r 
tem carga formal +1 enquanto o átomo de B, que é menos elelronegalivo, tem 
carga formal -1. Assim, as estruturas de Lewis nas quais existe uma ligação dupla B— F são menos importantes que 
aquela na qual existe deficiência de elétrons ao redor do boro. 


K 


MODELO 3 D 

NH.BF, 




V- 




Mais importante 


Menos importante 


Em geral, representamos BF, unicamente pela estrutura de ressonância mais à esquerda na qual existem ape- 
nas seis elétrons no nível de valência ao redor do boro. O comportamento químico de BF, é consistente com essa re- 
presentação. Dessa forma, BF, reage muito energeticamente com moléculas contendo um par de elétrons não 
compartilhado que pode ser usado para formar uma ligação com o boro. Por exemplo, ele reage com amónia, NH. 
para formar o composto NHjBF v 


H^N: + 


*ê 

^F 


H— N B^-F 
H ^F 


Nesse composto estável o boro tem um octeto de elétrons. 

Expansão do octeto 

A terceira e maior classe de exceções consiste em moléculas ou tons nos quais existem mais de oito elétrons no 
nível de valência de um átomo. Quando desenhamos a estrutura de Lewís para o PCL, por exemplo, somos força- 
dos a ‘expandir’ o nível de valência e colocar dez elétrons ao redor do átomo de fósforo central. 



Outros exemplos de moléculas com níveis de valência 'expandido' sào SF V AsF„ e IC1/. As moléculas corres- 
pondentes com um átomo do segundo período, como NCl, e OF„ nâo existem. Vamos dar uma olhada no motivo 
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,'or que a expansão dos níveis de valência é observada apenas para os elementos do terceiro período da tabela 
periódica em diante. 

Os elementos do segundo período têm apenas os orbitais 2s e 2 p disponíveis para ligação. Como cies podem 
ijomodar um máximo de oito elétrons, nunca encontra remos mais de um octeto de elétrons ao redor de elementos 
: segundo período. Os elementos do terceiro período para frente, entretanto, têm orbitais í/s, np e nd vazios que 
rodem ser usados na ligação. Por exemplo, a configuração de quadrículas para o nível de valência de um átomo de 
• 'sforo é como a seguir: 



Apesar de os elementos do terceiro período, como o fósforo, frequentemente satisfazerem a regra do octeto, 
.imo no PC1 V eles em geral excedem o octeto, dando a impressão de usar seus orbitais d vazios para acomodar os 
: étrons adicionais. 1 

O tamanho também tem importante papel para determinar se um átomo pode acomodar mais de oito elétrons, 
duanto maior o átomo central, maior o número de átomos que podem rodeá-lo. A ocorrência de níveis de valência 
\pandidos dessa forma aumenta com o aumento do tamanho do átomo central. O tamanho dos átomos circun- 
antes também é importante. Níveis de valência expandidos ocorrem mais em geral quando o átomo central está 
iado a átomos menores e mais eletronegativos. como F, Cl e O. 


COMO FAZER 8.11 

Desenhe a estrutura de Lewis para o ICl, . 

Solução O iodo (grupo 7A) tem 7 elétrons de valência; cada cloro (grupo 7A) também tem 7; um elétron extra é 
adicionado para responder pela carga 1- do (on. Dessa forma, o número total de elétrons de valência é 7 + 4(7) + 1 = 36. 
O átomo de I é o átomo central no íon. Colocar 8 elétrons ao redor de cada átomo de Cl (incluindo um par de elétrons 
entre o I e cada Cl para representar as ligações simples entre esses átomos) requer 8 x 4 = 32 elétrons, l emos, então 
.36 - 32 = 4 elétrons sobrando a serem colocados no iodo que é maior. 



O iodo lem 12 elétrons ao redor dele, excedendo o octeto de elétrons comum. 

PRATIQUE 

(a) Qual dos seguintes átomos nunca é encontrado com mais de um octeto de elétrons ao redor dele: S, C, P, Br? <b) 
Desenhe a estrutura de Lewis para o XeF,. 

Respostas: (a) C; (b) '-F— -Xe — F: 


Algumas vezes você pode ver estruturas dc Lewis com expansão dos octetos mesmo que essas estruturas pos- 
:ni ser escritas com um octeto. Por exemplo, considere as seguintes estruturas de Lewis para o íon fosfalo, PO, : 


:Õ: 

3- 

:Õ: 

:0-P-Õ: 

i 1 


M-Õ: 

’ JL 1 

:Q: 


1 1 

L : Q : 


Baseados em cálculos teóricos recentes, alguns químicos têm questionado se Os orbitais de valência d são realmcnte utilizados na 
ligação de moléculas e íoru, com níveis de valência expandidos. Todavia, a presença de orbitais d de valência no periodo 3 e 
períodos subseqüentcs fornece a explicação mais simples para esse fenómeno, especialmente para o ob)etivo de um livro de 
química geral. 
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As cargas formais nos átomos sáo mostradas em vermelho. À esquerda o átumo de P tem um octeto: à direita o 
átomo de fósforo expandiu o octeto para cinco pares de elétrons. A estrutura da direita é geralmente usada para o 
PO,‘ porque tem as menores cargas formais nos átomos. A melhor representação do P0 4 ^ é uma série de tais es- 
truturas de Levris em ressonância com uma outra. Entretanto, cálculos teóricos, baseados em mecânica quântica, 
sugerem que a estrutura à esquerda é a melhor e única estrutura de Lewis para o íon fosfato. Em geral, ao escolher 
entre estruturas de Lewis alternativas, você deve optar por uma que satisfaça a regra dn octeto se for possível fazer 
dessa forma. 


8.8 Forças das ligações covalentes 


A estabilidade de uma molécula está relacionada com a força das ligações covalentes que ela contém. A força 
de uma ligação cova lente entre dois átomos é determinada pela energia necessária para quebrar a ligação. É mais 
fácil relacionar a força de ligação com a variação de entalpia nas reações nas quais as ligações são quebra- 
das. (Seção - .4 A energia de ligação é a variação de entalpia, AH, para a quebra de uma ligaçáo em particular 
em um mol de substância gasosa. Por exemplo, a entalpia de ligação para a ligação entre os átomos de cloro na mo- 
lécula de CU é a variação de entalpia quando um mol de CU é dissociado em átomos de cloro. 


■Q-çy-(g) 


2 ; Çj-(g) AH = E(C1 — Cl) = 242 kj 


Usamos a designação D (tipo de ligação) para representar as entalpias de 
4A ATIVIDADE ligação 

Entalpia de ligação É relativamente simples atribuir entalpias de ligação a ligações em molé- 

' ' cuias diatõmicas. A energia de ligação é a única energia necessária para que- 

brar a molécula diatômica em seus átomos constituintes. Entretanto, para 
ligações que ocorrem apenas em moléculas poliabômicas (como a ligação C — H), devemos invariavelmente usar as 
energias médias de ligação. Por exemplo, a variação de entalpia para o seguinte processo (chamado ntomização) 
pode ser usada para definir a entalpia de ligação para a ligação C — H. 



■t-(g) - 4H-(5) AH = 1.660 kj 


Como existem quatro ligações C — H equivalentes no metano, o calor de atomizaçáo é igual à soma das energias 
de ligação das quatro ligações C — H. Portanto, a entalpia média da ligação C — H para o CH 4 é E(C — H) - (1.660/4) 
kJ/moL 

A entalpia de ligação para determinado conjunto de átomos, digamos C — H, depende do resto da molécula da 
qual essa ligação faz parte. Entretanto, a variação de uma molécula para outra é geralmente pequena. Isso sustenta 
a idéia de que os pares de elétrons ligantes estão localizados entre os átomos. Se considerarmos as entalpias de liga- 
ção C — H em vários compostos, encontraremos que a entalpia média de ligação é41 3 kl /mol, que é muito próximo 
do valor de 415 kj/mol calculado para o CH 4 . 

A Tabela 8.4 relaciona várias entalpias médias de ligação. A entalpia de ligação é sempre uma grandeza positiva; 
é sempre necessário fornecer energia para romper ligações químicas. Contrariamente, a energia é sempre liberada 
quando uma ligaçáo é formada entre dois átomos gasosos ou fragmentos moleculares. Quanto maior a entalpia de 
ligação, mais forte é a ligação. 

Uma molécula com ligações químicas fortes geralmente tem menor tendência a sofrer variação química do 
que aquela com ligações fracas. Essa relação entre ligação forte e estabilidade química ajuda a explicar a forma 
química na qual muitos elementos são encontrados na natureza. Por exemplo, ligações Si — O estào entre as liga- 
ções mais fortes que o silício forma. Não deve ser surpreendente, portanto, que SiO, e outras substâncias conten- 
do ligação Si — O (silicatos) sejam tão comuns; estima-se que mais de 90% da crosta terrestre seja composta de SiO ; 
e silicatos. 
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TABELA 8.4 

Entalpias médias de ligaçao (kj/mol) 




1 

Ligações simples 

C — H 

413 

N — H 

391 

O — H 

463 

F — F 

155 

C— C 

348 

N — N 

163 

0 — 0 

146 



C— N 

293 

N — O 

201 

O — F 

190 

Cl— F 

253 

c— O 

358 

N — F 

272 

O — Cl 

203 

a— ci 

242 

C — F 

485 

N — a 

200 

O — l 

234 



c— a 

328 

N— Br 

243 



Br— F 

237 

C — Br 

276 



S— H 

339 

Br — O 

218 

C-I 

240 

H — H 

436 

S— F 

327 

Br — Br 

193 

C— S 

259 

H— F 

567 

s— a 

253 





H — a 

431 

S— BR 

218 

i— a 

208 

Si — H 

323 

H— Br 

366 

S — S 

266 

I — Br 

175 

Si — Si 

226 

H — I 

299 



I — 1 

151 

Si — C 

301 







si — O 

368 







a 

464 







Ligações múltiplas 

C = C 

614 

N = N 

418 

CL 

495 



C = C 

839 

N 5 = N 

941 





C-N 

615 

N = O 

607 

S — O 

523 



C=N 

891 



S — S 

418 



c— O 

799 







c—o 

1.072 








Entalpias de ligação e entalpias de reação 

Podemos usar as entalpias médias de ligação da Tabela 8.4 para estimar as entalpias de reações nas quais liga- 
ções são quebradas e novas ligações são formadas. Esse procedimento permite-nos estimar rapidamente se deter- 
minada reação será endotérmica (AH > 0) ou exotérmica (AH < 0), mesmo se não sabemos os A H° para todas as 
espécies químicas envolvidas. A estratégia para estimar entalpias de reação é uma aplicação direta da lei de Hess. 

(Seção 5.0) Usamos o fato de que a quebra de ligações é sempre um processo endotérmico (AH positivo) c a for- 
mação de ligações é sempre um processo exotérmico (AH negativo). Conscqiientemente imaginamos que a reação 
ocorre em duas etapas: (1) fornecemos energia suficiente para quebrar aquelas ligações nos reagentes que não es- 
tão presentes nos produtos. Nessa etapa a entalpia do sistema é aumentada pela soma das entalpias das ligações 
que são quebradas. (2) Fazemos as ligações nos produtos que não estavam presentes nos reagentes. Essa etapa libe- 
rará energia e diminuirá a entalpia do sistema pela soma das entalpias das ligações que foram formadas. A ental- 
pia da reação, A é estimada como a soma das entalpias de ligações quebradas, menos a soma das entalpias das 
ligações formadas. 


AH, — Z(entalpias de ligação das ligações rompidas) 

- I(entalpias de ligação das ligações formadas) (8.12) 

Considere, por exemplo, a reação na fase gasosa entre o metano (CH 4 ) e o cloro para produzir cloreto de metila 
iCH,Cl) e cloreto de hidrogênio (HC1): 

H — CHj(g) + Cl — Cl(£) ►Cl — CH,(x) + H — Cl(ç) AH,-? (8.13] 

O processo em duas etapas está resumido na Figura 8.13. Observamos que no curso dessa reação, as seguintes 
ligações são rompidas e formadas: 

Ligações rompidas: 1 mol de C — H, 1 mol de C — Cl 
Ligações formadas: 1 mol de C Cl, 1 mol de H — Cl 
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Figura 8.13 Ilustração do uso das 
entalpias médias de formação para 
estimar A H, para a reação na Equação 
8.1 3. A quebra das ligações de C — H 
e Cl — Cl produz uma variação de 
entalpia positiva (AH,), ao passo que a 
formação das ligações C — Cl e 
H — Cl provoca uma variação de 
entalpia negativa (A H,). Os valores de 
AH, e A H, são estimados a partir dos 
valores na Tabela 8.4. Da lei de Hess, 

AH, = AH, + AH,. j. 

5 



(T) Quebras 

C— He Cl— Cl 
ligações 

AH] > 0 


( 2 ) Formação 

c— Cl e H— Cl 
ligações 

AH 2 <0 



Primeiro fornecemos energia o suficiente para quebrar as ligações C — H e Cl — Cl que aumentará a entalpia 
do sistema. Em seguida formamos as ligações C — Cl e H — Cl, que liberarão energia e abaixarão a entalpia do sis- 
tema. Usando a Equação 8-12 e os dados da Tabela 8.4, estimamos a entalpia da reação como: 

AH, = [E(C — H) + E(C1- Cl)] - ]E(C — Cl) 4- E(H — Cl)] 

= (413 kj + 242 kj) - (328 k] + 431 kj) - -104 kj 

A reação é exotérmica porque as ligações nos produtos (especial mente a ligação H — Cl) são mais fortes que as 
ligações nos reagentes (especial mente a ligação Cl — Cl). 

Geralmente usamos as entalpias de ligação para estimar o AH, somente se não temos os valores de AH“ em 
mãos. Para a reação anterior, não podemos calcular o AH, a partir do valor de AH 0 e da lei de Hess porque o valor 
do AH" para CH,Cl(g) não é dado no Apêndice C. Se obtivermos o valor do AH, para CH,C1(^) a partir de outra 
fonte (como no manual de química CRC Handbook qfCJieniistry and Phusics) e usarmos a Equação 5.31, encontrare- 
mos que AH, =-99,8 kj para a reação na Equação 8.13. Assim, o uso da entalpia média de ligação fornece uma esti- 
mativa razoavelmente acurada da variação real de entalpia da reação. 

É importante lembrar que as entalpias são derivadas para moléculas gasosas e que são muitas vezes valores 
médios. Entretanto, as entalpias médias de ligação são úteis para estimar rapidamente as entalpias de reação, espe- 
dalmente para reações em fase gasosa. 


COMO FAZER 8.12 

Usando a Tabela 8.4, estime o A H para a seguinte reação (onde mostramos explicitamente as ligações envolvidas nos 
reagentes e produtos): 


H H 

I 1 

H — Ç C — H(g) + tOi(g) 
H H 


2 0=C=Ot A õ + 3H — O — H(g) 


Solução 

Análise: pede-se estimar a variação da entalpia para um processo químico usando 05 valores médios para as ligações 
químicas rompidas nos reagentes e formadas nos produtos. 
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Planejamento: entre os reagentes, devemos quebrar seis ligações C — He uma ligação C — C no CJ-iy- quebramos 
também da ligação no 0 : . Entre os produtos, formamos quatro ligações C = O (duas em cada CO,) e seis ligações 
O — H (duas em cada H,Ò). 

Resolução: usando a Equação 8.12 e os dados da Tabela 8.4, temos: 

AH = 6E(C — H) + E(C — C) + \ E( O,) - 4E(C = O) - 6E(0 — H) 

- 6(413 kj) + 348 kj + £(495 kj) - 4(799 kj) - 6(463 kj) 

= 4.558 kj- 5.974 kj 
= -1.416 kj 

Conferência: essa estimativa pode ser comparada com o valor de - 1 -428 kj calculado a partir de dados termoquímicos 
mais acurados: a concordância é boa. 


PRATIQUE 

Usando a Tabela 8.4, estime o AH para a seguinte reação: 


H — N — N — H(g ) 


H H 


N=N(£) + 2H — H(.ç) 


Resposta: -86 kj 


I TABCLA 83 

Comprimentos médios de ligação para algumas ligações simples, duplas 

e triplas j 

Ligação 

Comprimento de ligação (Â) 

Ligação 

Comprimento de ligação (À) 

C — C 

1,54 

N— N 

1,47 

C = C 

134 

N — N 

134 

C = C 

130 

N — N 

1.10 

C — N 

1,43 

N — O 

136 

C = N 

138 

N — O 

132 

C^N 

1,16 





0 — 0 

1,48 

c— O 

1.43 

0 = 0 

UI 

c — o 

133 



c = o 

1.13 




Entalpia de ligação e comprimento de ligação 

Da mesma forma que podemos definir a entalpia média de ligação, também é possível definir um comprimen- 
to de ligação médio para um número de tipos comuns de ligações. O comprimento de ligação é definido como a 
'istânda entre os núcleos dos átomos envolvidos na ligação. Alguns destes estão relacionados na Tabela 8.5. De 
rartkular interesse õ a relação entre a entalpia de ligação, o comprimento de ligação e o número de ligações entre 
s átomos. Por exemplo, podemos usar os dados das tabelas 8.4 e 8.5 para comparar os comprimentos de ligação e 
is entalpias de ligação das ligações carbono-carbono simples, dupla e tripla. 

c— c c=c c = c 

134 A 134 À 130 A 

348 kj/mol 614k]/mol 839kJ/mol 

À medida que o número de ligações entre os átomos de carbono aumenta, a entalpia de ligação aumenta e o 
omprimento de ligação diminui; isto é, os átomos de carbono são mantidos mais juntos e unidos. Em geral, á pro- 
•rção íjue o número dc ligações entre dois átomos aumenta, a ligação torna-se mais curta e mais forte. 
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A química no trabalho 


Os explosivos e Alfred Nobel 


Quantidades enormes de energia podem ser armazena- 
das em ligações químicas. Talvez a ilustração mais vivida 
desse falo seja vista em certas substâncias moleculares usa- 
das como explosivos. A abordagem de entalpias de ligação 
nos permite examinar mais atentnmentc algumas das pro- 
priedades dessas substâncias explosivas. 

Um explosivo deve ter as seguintes características: (1) 
deve se decompor exoterrnicamente; (2) os produtos de sua 
decomposição têm de ser gasosos, para que uma enorme 
pressão de gás acompanhe a decomposição; (3) sua decom- 
posição deve ocorrer muito rapidamente; e (4) ele deve ser 
estável o suficiente para que possa ser detonado com previsi- 
bilidade A combinação dos primeiros três efeitos leva à vio- 
lenta evolução de calor e gases. 

Para apresentar a reação mais exotérmica, um explosivo 
deve ter ligações químicas fracas e deve decompor-se em 
moléculas com ligações muito fortes. Ao olharmos para as 
entalpias de ligação (Tabela 8.4), as ligações N = N. C = O e 
C = O estilo entre as mais hirtes. Não causa surpresa o fato 
de que os explosivos são normalmente projetados para 
compor os produtos gasosas N : (g),CO(tf) e COjjg) Vapor de 
água é também quase sempre produzido. 

Muitos explosivos comuns são moléculas orgânicas que 
contêm grupos nilro (NO-) ou nitrato (NO,) ligados a um es- 
queleto de carbono. As estruturas de dois dos mais conheci- 
dos explosivos, nitroglicerina e trinitrotolueno (TNT), são 
mostradas aqui. TNT contém o anel de seis membros caracte- 
rístico do benzeno. 


H 

I 

H— C- 

I 

: 0 : 

I 

NU 


* 


/ 


H H 

I I 

C C— H 

1 i 

Jy] .0. 

I I. 

*0: •Ò /N ^o: 

•• • *• •• • •' •• 

Nitrogirariíu 

H 

■i-H 


:Or 




: 0 : 




H U. H 


N 




Tvr 


A nitroglicerina é um liquido oleoso de cor amare- 
lo-pálida. E atiamente sensível a choque. O simples ato de ba- 
lançar o liquido pode causar a explosiva decomposição em 
gases de nitrogênio, dióxido de carbono, água e oxigénio: 


4C,H,NA(/) > 6N ; (g) t 12CO,(,ç) + 10H,O(y) + 0,(#) 

As grandes entnlpias de ligação das moléculas de N, 
(941 kl/mol), de CO ; (2 x799 kj/mol) e de agua (2 *463 
kj /mol) fazem com que essa reação seja enormemeníe exo- 
térmica. A nitroglicerina é um explosivo excepcionalmente 
instável uma vez que está cm equilíbrio explosivo quase perfei- 
to: com exceção de uma pequena quantidade de 0.(tf) produ- 
zida, os únicos produtos são N : , CO, e H,0. Observe também 
que, d iferen temente das reações de combustão (Seção 3.2), as 
explosões são inteiramente fichadas. Nenhum outm reagente, 
como 0,(g), é necessário para a decomposição do explosivo. 

Em virtude de a nitroglicerina ser tão instável, c difícil 
usá-la como um explosivo controlável. O inventor sueco, 
Alfred Nobel (Figura 8.14), descobriu que a mistura de nitro- 
glicerina com um material sólido absorvente como terra dia- 
tomácea ou celulose resulta em explosivo sólido (dinamite), 
que é muito mais seguro que a nitroglicerina liquida. 


- 



Figura 8.14 Alfred Nobel (1833-1896), sueco, inventor 
da dinamite. De acordo com a opinião de muitos, a 
descoberta de Nobel de que a nitroglicerina poderia 
tornar-se mais estável pela absorção em celulose foi 
acidenfal. Fssa descoberta fez de Nobel um homem muito 
rico. Entretanto, ele era também um homem difícil e 
solitário que nunca se casou; estava sempre doente e sofria 
de depressão crônica. Tinha Inventado o explosivo militar 
mais poderoso daqueles tempos, mas firmemente apoiava 
movimentos de paz mundial. Seu testamento determinava 
que sua fortuna fosse usada para estabelecer recompensas 
para premiar aqueles que “conferiram o maior benefício 
para a raça humana", Incluindo a promoção da paz e 
"fraternidade entre as nações". O Prémio Nobel é 
provavelmente a mais cobiçada premiação que um 
cientista, economista, escritor ou defensor da paz pode 
receber. 
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COMO FAZER ESPECIAL Interligando os conceitos 

O fosgênio, substância usada em gás venenoso de combate na Primeira Guerra Mundial, é assim chamada porque foi 
primeiro preparada pela ação da luz do sol em uma mistura de gases monóxido de carbono e cloro. Seu nome vem da 
palavra grega phos (luz) egetta s (nascido de). O fosgênio tem a seguinte composição elementar 12,14% de C, 16.17% de 
O e 71 ,69% de Cl em massa. Sua massa molar é 98,9 g/mol. (a) Determine a fórmula molecular desse composto, fb) De- 
senhe três estruturas de Lewis para a molécula que satisfaça a regra do octeto de cada átomo. (Os átomos de Cl e de O 
ligam-se a C.) (c) Usando as cargas formais, determine qual estrutura de Lewis é a mais importante, (d) Usando as en- 
talpias médias de ligação, estime o AH para a formação do fosgênio gasoso a partir de CC%) e Q,(g). 


Solução (a) A fórmula mínima do fosgênio pode ser determinada a partir de sua composição elementar. 

3 Considerando 100 g do composto e calculando a quantidade de matéria de C O e Cl nessa amostra, temos: 

mol C 


(12,14 g de C) 


|'_lmolC_1 

[ 12,01 g de Cj 


,011 mols deC 


1 , 12.01 g de Cl 

(16,17 g de O) [ ~ m °* ° -.1,011 mols de O 

B ç 16,00 g deOj 

(71,69 g de Cl) 1 - 0l C 1 I = 2,022 mols de Cl 

! 35,45 g de Cl ) 


A proporção da quantidade de matéria de cada demento, obtida dividindo-se cada quantidade de matéria pela me- 
nor quantidade, índica que existe 1 C e 1 O para cada 2 Cl na fórmula mínima, COCK. 

A massa molar da fórmula mínima é 12,01 + 16,00 + 2(35,45) = 98,91 g/mol, igual à massa molar da molécula. Portan- 
to, COCl. é a fórmula molecular. 

(b) O carbono tem quatro elétriwis de valência, o oxigênio tem seis e o cloro sete, fornecendo 4 + 6 + 2(7) - 24 elétrons 
para as estruturas dc Lewis. Desenhando a estrutura de Lewis com todas as ligações simples não dá ao átomo de car- 
bono central um octeto. Usando ligações múlhplas, três estruturas satisfazem a regra do octeto: 


=Õ: 

.. I .. 

:Ç1— C— g: • — • g=C— g: - 

(c) Calculando as cargas formais em cada átomo obtemos o seguinte: 


:0: 

., ■ II M .. 1 
:C1— C— Cl: 


:0: 

.. I 

C1=C— Cl: 


.. I .. 
:g— i c=g 

:õ:‘ 

...I lu .. •! 
:C1— C=C1 


Espera-se que a primeira estrutura seja a mais importante porque tem as menores cargas formais em cada átomo. De 
fato, a molécula é geralmente representada por essa estrutura dc Lewis. 

(d) Escrevendo a equação química em termos de estruturas de Lewis das moléculas, temos: 


:C«*Ot ^fl— Q: 


■<r- 



Assim, a reação envolve a quebra de uma ligação C = O e uma ligação Cl — Cl, bem como a formação de uma ligação 
C — O e duas C — Cl. Usando as entalpias de ligação da Tabela 8.4. temos: 

AH = E(C = O) + E(C1 — Cl) - E(C = O) - 2E(C — Cl) 

= 1.072 kj + 242 kj - 799 kj - 2(328 kj) = -141 kj 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 8.1 Neste capítulo focamos as 
interações que levam à formação de ligações químicas, 
c lassificamos essas ligações em três grupos amplos: 
ligações iônicas, oriundas de forças eletrostáticas que 


existem entre íons de cargas opostas; ligações covalen- 
tes, que resultam do compartilhamento de elétrons por 
dois átomos, e ligações metálicas, que unem os átomos 
em metais. A formação de ligações envolve interações 
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dos clélrons mais afastados dos átomos, seus elétrons 
de valência. Os elétrons de valência de um átomo po- 
dem ser representados por símbolos de pontos de elé- 
trons, chamados símbolos de Lewis *5 tendências do* 
á tomos em obter, dispender ou compartilhar elétrons 
frequentemente seguem a regra dn octeto, que pude ser 
vista como uma tentativa dos átomos em atingira confi- 
guração eletrônica de gás nobre 

Seção 8.2 A ligação iõnica resulta da transferência 
completa de eletrons de um átomo para outro, cditi a 
formação de uma rede tridimensional de partículas car 
regadas. As estabilidades das substâncias íònicas resul- 
tam das atrações eletrostáticas fortes entre um íon e os 
outros circundantes de carga oposta A ordem de gran- 
deza dessas interações é medida pela energia de rede, 
que e a energia necessária para separar unta rede iõnica 
em íons gasosos. A energia de rede aumenta cum o au- 
mento da rarga nos íons e com a diminuição da distân- 
cia entre eles. O rido de Born-Haber é um ciclo 
termoquimico útil no qual usamos .1 lei de Hess pana 
calcular a energia de rede como a soma de várias etapas 
na formação de um composto iònico. 

L ma posição do elemento na tabela periódica permi- 
te-nos determinar o íon que terá a tendência de ser for- 
mado. Os metais tendem a formar rátjnns; os nào-metais 
a formar inions. Podemos escrever as configurações ele- 
trônicas para os íons começando peta contigiuação do 
átomo neutro 0 , em seguida, removendo ou adicionando 
o número apropriado de elétrons. 

Seção 8.3 Uma ligação co\ alente resulta do compar- 
tilhamento de elétrons. Podemos representar a distribui- 
ção eletrônica nas moléculas usando as estruturas de 
Lewis, que indicam quantos elétrons de valência estão 
envolvidos na formação das ligações e quantos perma- 
necem como pares de elétrons não compartilhados 
A regra do octeto ajuda <1 determinar quantas ligações 
serão formadas entre dois átomos. O compartilhamento 
de um par de elétrons produz uma ligação simples; o 
compartilhamento de dois ou três pares de elétrons en- 
tre dois atnmos produz ligações duplas e triplas, res- 
pectivamente. I igações duplas e triplas são exemplos 
de ligações múltiplas entre átomos. 

Seção 8.4 Em ligações covalentes, os elolrons po- 
dem não necessariamente estar igualmente comparti- 
lhados entre dois átomos. A polaridade da ligação a|uda 
a descrever o compartilhamento desigual de elétrons 
em uma ligação Em uma ligação covalente apoiar ns 
elétrons na ligação estão igualmente compartilhadas en- 
tre ns dois átomos; em uma ligação covalente polar um 
dos átomos exerce maior atração pelos eletrons do que 
o outro. 

A eletronegafividade é uma medida numérica da 
habilidade de um átomo iumpetír com outros átomos 
pelos eletrons compartilhados entro eles. O flúor é o ele- 
mento mais eletronegativo, significando que ele tem 
maior habilidade em atrair ns elétrons de outros átomos 


Os valores da eletronegatn idade variam de 0,7 para Cs a 
4,0 para F Geralmente a eletrnnegatividade aumenta da 
esquerda para a direita em um período da tabela periódi- 
ca e diminui descendo em um grupo. A diferença nas 
vletronoga ti v idades dos átomos ligados pode ser usada 
para delerminar a polaridade de uma ligação. Quanto 
maior a diferença, mais polar ê a ligação 

Unia molécula polar é aquela cujos centros de car- 
gas positivas e negativas não coincidem. Dessa forma, 
uma molécula polar tem um lado positivo e um lado ne- 
gativo, Essa separação de cargas produz um dipolo, a 
magnitude do qual é dada pelo momento de dipolo, 
que é medido em rfrlyís (D) Os momentos de dipolo 
aumentam com n aumento da quantidade das cargas 
separadas e o aumento da distância da separação. Qual- 
quer molécula diatômica X — V na qual X e Y têm dife- 
rentes eletrcmegatividades é uma molécula polar 

Seções 8.5 e 8.6 Se soubemos quais átomos estào li- 
gados entre si, podemos desenhar as estruturas de Le- 
wis para as moléculas e ions por um procedimento 
simples. Uma vez feito isso, podemos determinar a car- 
ga formal de cada átomo em uma estrutura de Lewis, 
que é a carga que o átomo leria se todos os átomos h 
vesseni a mesma eletronegatividade. As estruturas de 
Lewis mais aceitáveis terão quaisquer cargas negativas 
localizadas ruis átomos mais eletronegahvos. 

/Algumas vezes urna única estrutur a de Lewis é ina- 
dequada para representar uma molécula (ou íon) em 
particular- Em tais situações, descrevemos a molécula 
usando duas ou mais estruturas de ressonância para a 
molécula. A molécula e vista como tuna mistura dessas 
estruturas múltiplas de ressonância. As estruturas de 
ressonância são importantes na descrição das ligações 
na molécula orgânica do benzeno, C f H c . 

Seção 8.7 A regra do octeto em alguns casos não é 
obedecida. As exceções ocorrem quando (a) uma molé- 
cula tem um número impar de elétrons, (b) não é possí- 
vel completar 0 octeto ao redor de um alomo sem forçar 
uma distribuição desfavorável de elétrons, ou (c) um 
átomo grande é rodeado por muitos átomos eletronega- 
hvos pequenos forçando-o a ter mais de um octeto de 
elétrons ao redor dele. Nesse último caso visualizamos 
os orbitais vazios d do átomo grande sondo usados para 
'expandir' o nível de valência do átomo. Octetos ex- 
pandidos são observados para átomos do terceiro pe- 
ríodo e dos períodos subsequentes da tabelo periódica, 
para os quais os orbitais d de baixa energia estãn dispo 
níveis. 

Seção 8.8 A força de uma ligação covalente é medi 
dn por sua entalpia de ligação, que c a variação de en 
tal pia molar na quebra de certa ligação As forças das 
ligações covalentes aumentam com o número de pares 
de elétrons compartilhado* entre dois átomos. Fode- 
mos usarasentalpias de ligação para estimara variação 
de entalpia durante reações químicas nas quais ligações 
*30 quebradas e outras novas são formadas, ü compri- 
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mento de ligação entre dois átomos ligados é a distân- 
cia entre os dois núcleos. O comprimento médio de 


ligação entre dois átomos diminui à medida que o mi 
mero de ligações entre os átomos aumenta. 


Exercícios 


Símbolos de Lewis e ligação tónica 

• . 1 (a) O que sào elétrons de valência? (b) Quantos eletrons 
de valência um álamo de nitrogênio possui? (c) Lltn áto- 
mo tem a configuração eletTÕnica ls"2^2p*3p : . Quantos 
elétrons de v alência o átomo tem? 

5.2 (a) O que é a regra do octeto? (b) Quantas elétrons um 

átomo de enxofre deve ganhar para atingir um octeto 
em seu nível de valência? (c) Se um átomo tem a confi- 
guração eletrônica ls"2.s"2p’, quanlus elétrons ele deve 
ganhar para atingir um octeto? 

-.3 Escreva a configuração eletrônica para o fósforo. Identifi- 
que um elétron de valência nessa configuração e uni elétron 
que não seja de valênda. Do ponto de vista da natividade 
química, qual é a importante diferença entre eles? 

5.4 Escreva a configuração eletrônica para o elemento 
escãndio, Sc. Quantas elétrons de valência este átomo 
possui? O que distingue esses elétrons de valência dos 
outros no átomo? 

5 Escreva o símbolo de Lewis para os átomos de cada um 
dos seguintes elementos (a) Ca; (b) P; (c) Ne: (d) B 

5.6 Qual é o símbolo de Lewis para cada um dos seguintes 
átomos ou ions: (a) Mg; (b) As; (c) Sc > , (d) 5e : ? 

• " Usando os símbolos de Lewis, faça um diagrama da 

reação entre os átomos de magnésio e oxigênio para 
formar a substánda tônica MgO. 

5.9 Use os símbolos de Lewis para representar a reação que 
ocorre entre os átomos de Mg e Br 

• 9 Ao reagir com o cloro, o elemento potássio perde somen- 

te um elétron por átomo, ao passo que o caldo perde dois. 
Explique tsse ta to em termos de considerações de energia. 

5.10 Ao reagir com metais, o elemento bromo aceita um elé- 
tron para formar o ion Br Desse modo, lemos substâncias 
lórucas comuns como KBr ou Ca Br». Não encontramos 
compostos como K.Br ou Ca Br Explique esse fato em 
termos de energias dos orbitais 

- 11 Determine o formula química do composto iõnicn for- 
mado entre os seguintes pares de elementos, (a) Al e F; 
(b) K e 3; (c) Y e O: (d) Mg e N. 

• '.2 Qual composto iõnico se espera lormar na combinação 

di seguintes pares de elementos: (al rubidlo e oxigênio; 
(bj bário e todo; (c) libo e oxigênio, (d) doro e magnésio’ 

S. i 3 Escreva a configuração eletrônica para cada um dos seguin- 
tes ions e determine quais possuem configurações de gás 
nobre: (a) Sr: (b) Ti *; (c) Se 7 '; (d) Ni"; (e) Br'; (0 Mn ' 


8.14 Escreva as configurações eletrónicas para os seguintes 
ions i* determine quais têm cnn figurações de gás nobre: 

(a) 2n : ‘; (b) Te". (c) Se”; (d) Ru"; <e> TL , (f) Au . 

8.15 U) Defina o termo energin de mie. Tb) Quais fatores go- 
vernam a magnitude da energia de rede de um com- 
posto iõnico? 

8.16 (a) As energias de rede de NaF e de MgO sào dadas na 
Iabeta B-2. CakuJe a diferença nessas duas grandezas. 

(b) Calcule a diferença nas energias de rede de MgCL e 
SrCl., que também estão listados na tabela. 

8.17 As substâncias iõnicas KF. CaO e 5cN são isoeletrônicas 
(têm o mesmo número de elétrons). Examine as energias 
de rede para essas substâncias na Tabela 8-2 e explique 
as tendências que observar. 

8.18 <a) A energia de rede de um sólido iõnico aumenta ou 
diminui (/) quando as cargas dos ions aumentam; (ii) 
quando os tamanhos dos ions aumentam? (b) Usando 
uma tabela periódica, ordene as seguintes substâncias 
de acordo com suas expectativas de energia de rede, lis- 
tando-as em ordem crescente: LiCl. NaBr, RbBr. MgO. 
Compare sua lista com as informações na Tabela 8.2. 

8.19 As energias de rede de KBr e de CsCl são quase iguais 
1 Tabela 8.2). O que você pode concluir a partir dessa ob- 
servação? 

8.20 Explique as seguintes tendências na energia de rede: 
(a) MgO >MgCl : ;(b)NaCl> RbBr >CsBr;(c) BaO> KF 

5.21 Necessita-se de energia para remover dois elétrons do 
Ca para formar Ca'' e também para adicionar dois elé- 
trons em O para formar CT Por que, então, CaO é está- 
vel em relação aos elementos livres? 

8.22 Liste os passos individuais usados na construção de um 
delo de Bom-Haber para a formação de Ca Br a partir 
dos elementos. Qual(is) desses passos você esperaria 
ser exotérmico(s)? 

18.231 Utilize as informações do Apêndice C, da Figura 7.1 1 e 
da Tabela 7.4, para calcular a energia de rede do RbCL 
Esse valor é maior ou menor que o da energia de rede 
de NaCl? Explique. 

1 8.241 Usando as informações do Apêndice C , da Figura 7. 1 1 e 
da Tabela 7-5 e o valor da segunda energia de ionização 
para Ca, 1.145 kj/mol, calcule a energia de rede de 
CaCL Esse valor é maior ou menor que da energia de 
rede de NaG? Explique. 


.igaçâo covalente, eletronegatividade e polaridade de ligação 


- 25 (a) Qual o significado do termo íiyofáo cmalente? <b> Dê 
três exemplos de ligação covalente. (c) Uma substánda 
XY, formada a partir de dois elementos diferentes, en- 
tra em ebulição a -33 "C. É mais provável que XY seja 
uma substância covalente ou iôroca? Explique 


8.26 Qual desses elementos é improvável formar ligações 
nn alentes: S. H, K, Ar. Si? Justifique sua escolha. 

82*7 Usando os símbolos e as estruturas de Lewis, faça um 
diagrama da tormaçãvi do SiCl 4 a partir dos átomos Si 
eCL 
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3.28 Usando os símbolos e as estruturas de Lewis, faça um dia- 
grama da formação do MCI, a partir dos átomos Neü. 

s.29 (a) Construa a estrutura para O. na qual cada átomo 

atinge um octeto de elétrons (b) Explique por que é 
necessário formar uma ligação dupla na estrutura de 
Leyv is. (c) A ligação cm O, é mais curta que a ligação 
simples O — O em compostos que contêm uma ligação 
simples O—O. Explique essa observação. 

8.30 Os comprimenlns dc ligação C — S nn dissulfeto de car- 
bono. CS,, são mais curtos do que seria esperado para 
as ligações simples C — S. Use uma estrutura de Leveis 
para racionalizar essa observação. 

431 (a) Qual o significado do termo eletrcmegatividadc? 

tb) Na escola de Pauling, qual e a faixa de valores das 
eletronega t i v idades para os elementos? (c) Qual ele- 
mento tem a menor eletronegativídade? 

832 (a) Qual é a tendência na eletronegativídade ao irmos 
da esquerda para a direita em um período da tabela pe- 
riõdica? <b) Como os valores de eletronega ti vidade ge- 
ralmente variam descendo em uma coluna na tabela 
periódica? (c) Como as tendências periódicas da cietro- 
negatividade se relacionam com as da energia dc ioni 
/.ação e afinidade eletrônica? 

3-13 Usando apenas a tabela periódica comn seu guia, sele- 
cione o átomo mais eletronega ti vo em cada um dos se- 
guintes conjuntos: (a) P, S, As, “Se; (b) Be, B, C, Si; (cl Zn. 
Ga, Ge, As; (d) Na, Mg, K r Ca. 

8.34 Recorrendo apenas à tabela periódico, selecione (a) o 
elemento mais eletronegatrvo no grupo 6A; (b) o ele- 
mento menos eletronega ti vo no grupo Al, S, P; (c) o 
elemento mais eletronegativa no grupo Ga, P, Cl, Na; 
(d) o elemento no grupv K. C, Zn, F, que é mais prová- 
vel de formar um composto iônico com o Ba. 

S35 Quais das seguintes ligações são polares: (a) P — O; 

(b) S — F; (c) Br — Br; (d) O — Cl? Qual é o átomo mais 
eletronega ti vo cm cada ligação pilar? 


8.36 Coloque as ligações em cada um dos seguintes con- 
juntos em ordem crescente de polaridade; (a) C— F, 
O— F, Be— F: (b) N— Br. P— Br, O— Br; (c) C— S. 
B— F. N— O. 

SJ7 (a) Como uma molécula polar difere de uma apoiar? 
(b) Os átomos X e V têm diferentes eletroncgahvidadcs. 
A molécula diatômica X — Y será necessariamente polar? 
Explique, (c) Quais fatores afetam o tamanho do mo- 
mento de dipolo de uma molécula diatômica? 

8.38 Qual das seguintes moléculas você determinaria como 
possível de ter um momento de dipolo diferente de 
zero? Em cada caso, explique aua resposta; (a) CIF; 

(b) CO. (c) CO, (uma molécula linear); (d) H O. 

3.39 A partir dos dados da T abela 8.3. calcule as cargas e/e ti 
vas nos átomos de H e F da molécula de HF em unida- 
des de carga eletrônica e. 

8.40 A m< ilécula de monobrometo de iodu, IBr, tem compri- 
mento de ligação de 2,49 À e momento de dipolo de 
1,21 D Ia) Qual átomo da molécula é esperado ter uma 
carga negativa? Explique, (b) Calcule as cargas eletivas 
nos átomos de 1 e Br em IBr. em unidades de carga ele- 
trônica e. 

3.41 Dê o nome ou formula química apropriada para cada 
uma das seguintes substâncias. Em cada caso forneça a 
informação sobre se a ligação é mais bem descrita pelo 
modelo de ligação lónica ou de ligação cuvalente. 
(a) óxido de manganês(TV); (b) sulfeto de fósforo(m); 

(c) óxido de cohaltu(ll); (d) CujS; <e) CIF,; (0 VF : 

8.42 Dê o nome ou tormula química apropriada para cada 
uma das seguintes substâncias. Em cada caso forneça a 
informação sobre se a Ligação é mais bem descrita pelo 
modelo de ligação iónica ou de ligação covalente: (a) 
fluoreto de manganès(Ul); (b) oxido de cromo(Vl); (c) 
brometo dc areénto(V); (d) SF V - (el MoCl,; If) ScCl v 


Estruturas de Lewis; estruturas de ressonância 

K.43 Desenhe as estruturas de I ewis para os seguintes com- 
postos (a) SiH t ; (b) CO; (c) SF„ (d) FUSO, (H está Ügado 
a O); (el CIO, ; (í) NH.OH. 

8.-14 Escreva as estruturas de Lewis para os seguintes com- 
postos: (al H,CO (ambos os átomos de H estão ligados a 
C); (b) 1 1,0,; (c) C.F* (conlém uma ligação C — C), 

(d) AsO, 1 ; (e) HjSO, (o Fl está ligado ao O); (f) C,H r 

8.45 Escreva estruturas de Lewis que obedeçam à regra do octe- 
to para cada um dos seguintes e atribua as cargas formais 
para cada átomo: (a) NO'; (b) POQ, (P está ligado a tris Cl 
e a O); (c) CIO. ; (d) HCIO, (H está ligado ao O) 

5.46 Para coda uma das seguintes moléculas ou lons de enxo- 
fre e oxigênio, escreva uma única estrutura de Lewis que 
obedeça ã regra do octeto, e calcule as cargas formais em 
todos os átomos: (al SÜ ; , (b) SO-j (c) SO. ; (d) SO.,~. 

t- 4 T (a) Escreva uma ou mais estruturas de Lewis apropria- 
i las para o ion nitrito, NO, . (b) Com qual composto de 
l ixi gênio ele é isoeletrônico? (c) Quais comprimentos de 
ligação você determinaria nas espédes em relação às li- 
gaçóes simples N — O? 


8.48 Considere o cátion rvitril, NO, . (al Escreva um.i ou mais 
estruturas de Lewis para essa espécie, (b) As estruturas 
de ressonância são necessárias para descrever a estrutu- 
ra? (c) Com qual espécie familiar ela é isoeletrônica? 

ft. 1 9 Determine a ordem dos comprimentos de I igaçãi • C — O 
em CO, CO, e CO,'. 

8.50 Com base nas estiuturas de Lewis, determine a ordem 
dos comprimentos de ligação N — O no NO*. NOL e 
NO, 

8.51 (al Use o conceito de ressonância para explicar por 
que as »ets ligações C — C no benzenn são iguais em 
comprimento, (b) Os cumprimentos de ligação 
C — C nn benzeno são mais curtos que os de ligações 
simples, mas mais longos que os de ligações duplas 
C=C. U»e o modelo de ressonância para explicar 
essa observação. 

8.52 As naftalinas são compostas de iwítaleno, C„,H V cuja 
estruhira consiste em dois aneis de seis membros fun- 
didos por um lado, como mostrado na seguinte estru 
tura Je Lewis incompleta: 
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H H 


(a) Escreva duas estruturas de Lewis completas para o 
naftaleno. (b) Os comprimentos de ligação C — C são in- 
termediários entre ligações simples C— C e ligações du- 
plas C=C Explique, (c) Represente a ressonância no 
naftaleno de forma análoga àquela usada para repre- 
sentá-la no benzeno. 


Exceções à regra do octeto 

'.53 (a) Exponha a regra do octeto (b) A regra do octeto se 

aplica tanto a compostas iônicos quanto a cov alentes? 
Explique usando exemplos apropriados. 

5.54 Considerando os metais representativos, qual é a rela- 
ção entre o número do grupo para um elemento (o car- 
bono, por exemplo, pertence ao grupo 14; veja a tabela 
periódica no encarte do livro) e o número de ligações 
covalentes simples que o elemento precisa formar para 
satisfazer a regra do octeto? 

x55 Qual é a exceção mais comum à regra do octeto? Dê 
dois exemplos. 

5.56 Para os elementos do terceiro periodo da tabela perió- 
dica para frente, a regra do octeto não é muito obedeci- 
da. Quais são os fatores geralmente citados para 
explicar esse fato? 

8.57 Desenhe as estruturas de Lewis para cada um dos se- 
guintes ions ou moléculas. Identifique aqueles que não 
obedecem à regra do octeto e explique por que isso 
ocorre, (a) CO,' - ; (b) BH-j tc) I, ; <d) GeF* (e) AsF,.'. 


8.58 Desenhe as estruturas de Lewis para cada um dos se- 
guintes íons ou moléculas. Identifique os que não obe- 
decem à regra do octeto e explique por que isso ocorre, 
ta) NO; (b) IO,'; (c) SO : ; (d) BCl,i (e) XeF 4 . 

8.59 Na fase de vapor, BeCl. existe como uma molécula dis- 
tinta. (a) Desenhe a estrutura de Lewis dessa molécula, 
usando apenas ligações simples. A estrutura de Lewis 
satisfaz à regra do octeto? (b) Quais outras formas de 
ressonância, que satisfazem à regra do octeto, são pos- 
síveis? (c) Usando as cargas formais, selecione dentre 
todas as estruturas de Lewis a forma de ressonância 
mais importante para descrever BeCL 

8.60 (a) Descreva a molécula de dióxido de cloro, CIO,, 
usando três estruturas de ressonância possíveis, 
(b) Alguma dessas estruturas de ressonánda satisfaz 
à regra do octeto para todos os átomos na molécula? 
Justifique sua resposta, (c) Usando as cargas formais, 
selecione a(s) estrutura(s) de ressonância(s) mais im- 
portante<5). 


Entalpias de ligação 

8.61 Usando as entalpias de ligação apresentadas na Tabela 
8.4, determine o AH para cada uma das seguintes rea- 
ções na fase gasosa; 

(a) H H 

,c=c:f + H— O— O— H — ► 


H 




H 


H H 

I I 

H— O— C— C— O— H 

I I 

H H 


(b) H 


H 


H 




C= 


cr + H — C=N 
H 


H H 


H — C — Ç— C=SN 
H H 


(c) 


2 Cl — N — Cl 

I 

Cl 


• NSN + 3 a— a 


8.62 Usando as entalpias de ligação (Tabela 8.4), determine 
o AH para as seguintes reações na fase gasosa: 


Br 

<al Rr — r 


Br— C— H + O— Cl 

I 

Br 


Br 

I 

Br— C— Cl - H— O 

I 

Br 


H H 

<b) H— S— C— C— S— H + H— Br 


I I 

H H 


H H 

! I 

Br— C— C— Br + 2 H— S— H 


H H 
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II I 

H— N— N— H + a— Cl * 2 H— N— Cl 

8.63 Usando as entalpias de ligação (Tabela 8.4), estime o 
A/f para cada uma das seguintes reações: 

(a) 2NBr,(g) + 3P&) *■ 2NF,(y) + 3Br„(g) 

(b) CoQj) + » CH,QH(i?) 

(c) H,S(tf) * 3F;(,ç) p SFX?) + 2HF(s) 

|8.64| Use as entalpias de ligação (Tabela 8.4) para estimar a va- 
riação de entalpia para cada uma das seguintes reações: 

(a) H,C - CK.ÇJ - NH 3 (y) . HjC = NH + U.O(.ç) 

(bl SiH,aOf) + CH 4 (j) » SlHjCH,(g) - HQ^) 

(O 8H,S(g) * +S»(á) 

(Veja a Figura 728. Falando estritamente, os valores de 
entalpia média de ligação aplicam-se para espécies na 
fase gasosa. O calor de formação do S,(ç) è 1Ü2 j kj / tnuL 
Aplique as correções necessárias no intuito de estimar a 
variação da entalpia para a reação como mostrada.) 

8.65 A amónia é produzida diretamente a partir de nitrogênio 
e hidrogênio usando-se o processo de Haber. A reação 
química é 

Nj(f) + 3H g {g) * 2NH,(g) 

(a) Use as entalpias de ligação (Tabela 8.4) para estimar a 
variação de entalpia para a reação e diga se essa reação « 
exotérmira ou endotérmica. Ih) Compare a variação 
de entalpia que você calculou no itum (a) com a variação de 
entalpia real obtida utilizando os valores de AH° 


8 66 (a) Use as entalpias de ligação para estimar a variação 

de entalpia para a reação do hidrogênio com o eteno: 

HzfeJ + CH.te) » Cdi,U) 

(b) Calcule a vanação de entalpia padrão para essa rea- 
ção assando os calores de formação. Por que esse valor é 
diferente daquele calculado no item (a)7 
8.67 Dadas as seguintes energias de dissociação de ligações, 
calcule a entalpia média de ligação para a ligação Ti — Cl 


A H (kj/mol) 


TiCl 4 (s) 

► TiCldi) + Ci(v) 

335 

TiCI^) 

» TiCVs) + Cl(g) 

423 

TiCE(tf) 

» TiCl(#) + G(s) 

444 

TiC%) 

► TI(g) - Cl(Yç) 

519 


18.681 (a) Usando os valores de entalpia tnédia de ligação, 
determine qual das seguintes reações será mais exotér- 
miea: 

(i) C(g) + 2F : (g) ► CFdf) 

(ü) CCH V ) + 3F. , CF,(-) + OF : (y) 

(in) CO,(g) + 4F- • CF,(ç) + 20F ; (g) 

(b) Expíique a tendência, se houver alguma, que existe 
entre a quantidade de calor liberado e a extensão na 
qual o átomo de carbono está ligado ao oxigênio. 


txercicios adicionais 

8.69 Em cada um dos seguintes exemplos de um símbolo de 
Lewis, indique o grupo na tabela periódica ao qual o 
elemento X pertence: (a) X-; (bi X- ; (c) X. 

8.70 (a) Explique a seguinte tendência na energia de rede: 
Beli. 3205 kj/mol: MgH„ 1791 kj/mol; Ca FE, 14111 
kj/mol; SrH : , 2250 kj/móu BaH,, 2.121 kj/mol (b) A 
energia de rede do ZnH, é 2-870 kJ/moL Com base nesse 
dado apresentado no item (a), espera-se que o raio do íon 
Zn’’ seja próximo daqueles dos elementos do grupo 2A? 

[8.71 1 A partir dos raios iônicos dadas na Figura 7.6, calcule a 
energia potencial de um par de ions K~ e F que estão 
apenas se tocando. Calcule a energia de um mo! desses 
pares. Como esse valor se compara com ■ energia de 
rede do KF (Tabela 82)? Explique essa diferença. 

[8.72] A partir da Equação 8.4 e dos raios iônicos dados na Fi- 
gura 7.6, calcule a energia potencial dos seguintes pares 
de ions. Suponha que os ions estejam separados por 
uma distância igual à soma de seus raios iônicos. 
la) Na*, Br’; (b) Rb', Br’; (c) 5r , S'; 

8.73 Com base nos dados da Tabela 82, estime (dentro de 
30 k|/mol) a energia de rede para cada utna das se- 
guintes substâncias iònícas: (a) LiBr; (bl CsBr. lc) Ca Cl,. 

3.74 Você espera que o elemento ródio, símbolo Rh, tenha 
estado iõnico positivo no qual o íon metálico tem uma 
configuração de gás nobre? Use as energias de ioniza- 
ção e as energias de rede para explicar sua resposta. 

[8.751 (a) A tria/.ina, C 3 H,N y é semelhante ao benzeno, exceto 
que cada grupo C — H é substituído por um átomo de N. 
Desenhe a(s) estrunira(s) de Lewis para essa molécula. 


(b) Estime a distância de ligação carbono-nitrogénio no 
anel. 

8.76 Qual das seguintes moléculas ou ions contém ligações 
pulates. (a) Pj, (b) H-,5; (c) NO- ; (d) 5j*’7 

5.77 Para o seguinte conjunto de elementos não-metálicos: 
O, P. Te, 1, B, (a) quais duplas formariam a ligação sim- 
ples mais polar? (b) Quais duplas formariam a ligação 
simples mais longa? (c) Quais duplas senam mais pro- 
váveis de formar um composto de fórmula XY? (dl 
Quais combmações de elementos seriam mais prováve- 
is de produzir um composto de fórmula mínima X 3 Y 
Em cada caso justifique sua resposta. 

[8.78] Usando as eletronegatividades de O e F, estime as car- 
gas parciais nos átomos na molécula Cl — F. Usando es- 
sas cargas parciais e os raios atómicos dados na Figura 
7.6, estime o momento de dipolo da molécula. O mo- 
mento de dipolo medido é 0,88 D. 

B.79 Calcule a carga formal no átomo indicado em cada uma 
das seguintes moléculas ou ions: (a) do átomo de O cen- 
tral em Ov (b) do fósforo em PF. ; (c) do nitrogênio em 
NO,. (d) do iodo em ICE: (e) do cloro em FICIQ, (o hi- 
drogénio está ligado ao O). 

8. 80 (a) Determine a carga formal no átomo de cloro no ion 

hipoclorilo, CIO’, e no ion perdorato, CIO.', se o átomo 
de Cl tem um octeto, (b) Quais os números de oxidação 
do cloro CIO e CIO, 7 (cl Quais as diferenças essenciais 
nas definições de carga formal e número de oxidação 
que levam às diferenças em suas respostas para os itens 
late (bl? 


Capítulo 9 Conceitos básicos de ligado química 


287 


3.81 As três estruturas de Lewis a seguir podem ser dese- 
nhadas para N.O: 

:N=X — Q: * * :N — N=0: ► :N=N=o: 


9.82 

9.H3 


5JW 


(a) Usando as cargas formais, qual dessas três estrutu- 
ras de ressonância è mais provável de ser a nus is impor- 
tante? (b) O comprimento de ligação N — N em N.O é 
1 ,1 2 Á, um pouco maior que uma ligação N=N típica, e 
o comprimento de ligação N- — O é 1,19 A, um pouco 
mais curto do que uma ligação N=G típica. (Veja a Ta- 
bela 8.5.) Racionalize essas observações com base nas 
estruturas de ressonância mostradas anterionnente e 
em sua conclusão para o item (a). 

Apesar de I- ser conhecido, F, não o é. Usando as es- 
truturas de Lewis, explique por que F , não se forma. 
Uma importante reação para a conversão de gás natu- 
ral para outros hidrocarboneios úteis é a conversão de 
metano em etano. 

2CH,(çM .Uh;l - H ; (.0 

Na prática, essa reação é realizada na presença de oxi- 
génio, que converte o hidrogênio produzido em água. 

2CH.(.ç) + \ 0,(4T) * CH ,(g) + HJXg) 

Use as entalpias de ligação (Tabela 8.4) para estimar o AH 
para essas duas reações. Por que a conversão do metano 
em etano é mais favorável quando o oxigénio é usado? 
Dois co m po s tos são isôtneros se cies têm a mesma fór- 
mula química, mas diferentes arranjos dos átomos Use 
as entalpias de ligação (Tabela 8,4) para estimar o AH 
para cada uma das reações de isomerização na fase gaso- 
sa e indique quais isômeros tèm entalpia mais baixa. 


H H 

(a) H— c— C— O— H 
H H 
Etanul 


H H 

H— C— O— C— H 

I I 

H H 

Éter dtaurtflk» 


A 


T ¥ 


(U) 1 1 — C — C — H — ■ H — C — C — H 

W I I | 

H H H 

Óxido de etileno Acetaldeido 


Vv" 

W W 'H - 

/ v 

H H 

Ciclnpenteno 

H 

(d) H-Ç-NSC - 

l 

Isodanato de metila 


W H H H 


«V I I I I 

X=C—C=C—C — H 


H 


H 


Pentadieno 


H 

I 

H-O-CSN 

I 

Acetonitrila 


[8.65! Com referência ao quadro "A química no trabalho”, so- 
bre explosivos, (a) use as entalpias de ligação para esti- 
mar a variação de entalpia para a explosão de 1,00 g de 
nitroglicerma (b) Escreva a equação balanceada para a 
decomposição de TNT. Suponha que, na explosão, TNT 
se decomponha em N.($), CO,(g), H,0(^) e C(g). 

[8.861 Os comprimentos de ligação das ligações simples, duplas 
e triplas carbono-carbono, carbono-nitrogénio, r.irbiv 
no-oxigénio e nitrogênio-onitrogénio estão reladonados 
na Tabela S.3. Coloque em um gráfico a entalpia de liga- 
ção versus o comprimento dessas ligações. O que você 
condui sobre a relação entre o comprimento de ligação e a 
entalpia de ligação? O que v océ condui sobre as forças 
relativas das ligações C — C, C — N, C — O e N — N? 

16.87] Use os dados da Tabela 8.5 e os seguintes dados: distância 
S — S no Sj, - 2,05 À; distância S — O no SO. = 1,43 A, para 
responder ás seguintes perguntas' (a) Determine a distàn- 
da dc uma ligação simples S — N. (b) De outra ligação 
simples S— O. (c) Por que a distãnda de ligação S— O em 
50 ; é consideravelmente mais curta que sua previsão 
para a ligação simples S — O? (d) Quando o enxofre ele- 
mentar, S„, é cuidcidosamente oxidado, forma-se um com- 
posto, S*0, no qual um dos átomos de enxofre no anel Sy 
está ligado a um átomo de oxigênio, A distância S — O 
nesse composto é 1,48 Ã. À luz dessa informação, escreva 
a estrutura de Lewis que pode responder peia distância 
de ligação observada. O enxofre ligado ao oxigénio nos-- 
composto obedece à regra do octeto? 


Exercidos cumulativos 

s.88 O íon Ti'* é isoeletrónico com o átomo de Ca. (a) Existe 
alguma diferença nas configurações eletrônicas de Ti*' 
e de Ca? (b) Com referencia á Figura 6.22, comente as 
variações na ordem dos subníveis 4s e if em Ca e em 
Ti* (c) o Ca e Ti 3 * terão o mesmo número de elétrons 
desemparelhados? Explique 

|â.8<)| (a) Escreva as equações químicas usadas no cálculo da 
energia de rede do SrCL(s) via delo de Bom-Haber. 
(b) A segunda energia de ionização do Sr(ç) é 1.Ü64 
kj/mol. Use esse fato com os dados no Apêndice C, na 
Figura 7.10, na Figura 7.1 1 c na Tabela 8.2 para calcular 
o AH?deSra,(s).’ 

|8.90] A afinidade eletrônica do oxigêmo é -141 kj/tnol, 
correspondendo à reação: 

Ofo)*e* — >cr<x) 


A energia de rede de K,0(s) é 2.238 kj/mol. L-c -j-ses 
dados com os dados no Apêndice C e na Figura * 10 
para calculara 'segunda afinidade eletrônica d- ■ oxigê- 
nio, correspondendo à reação: 

CT(y) + e* » O 

8.91 O composto hidrato de cloral, conhecido iv.- hist, u-ias 
de detetive como gotas Imobilizardes. é composto de 
14,52” & de C, 1,83% de H, 64,30' de Cl e 19.35 , de O 
em massa e tem massa molar de lt>5.4 g moí. (a) Qual é 
a fórmula minima dessa substância? (b) Qual é a fór- 
mula molecular dessa substânaa? (ci Desenhe a estru- 
tura de Lewis da molécula supondo que os átomos de 
O se ligam a um carbono através de ligações simples ao 
átomo e que existe uma ligação C — C e duas ligações 
C — O no composto. 
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ÍÜ.92J Tanto o acetileno (C,H.) quanto o nitrogênio (NL) pos- 
suem uma ligação tripla, mas eles diferem enormemente 
em propriedades químicas (a) Escreva as estruturas de 
Lewis para as duas substâncias, (b) Recorrendo ao índi- 
ce, procure as propriedades químicas do acetileno e do 
nitrogênio e compare as respectivas rcatividades. 
(c) Escreva equações balanceadas paTa a completa oxi- 
dação de N, para formar N-O-Qj) e do acetileno para 
formar CO,(fl) e H,0(j), (d) Calcule a entalpi.i de oxida- 
ção por mol de N. e C-H, (a entalpia de formação do 
N-,0^0?) é 11,30 kj/mol). Como esses valores compara- 
tivos se relacionam com sua resposta para o item (b)? 
Tonto N, quanto C : H ; possuem ligações triplas com 
entalpias de ligação bastante altas (Tabela 8.4). Qual 
aspecto da ligação química nessas moléculas ou nos 
produtos de oxidação parece ser o responsável pela di- 
ferença nas reatiudades químicas? 

S.93 A azula de hário é composta de 62,04% de Ba e 37,96%! de N. 
Cada iun a/ida tem uma carga líquida de 1- . (a) Determi- 
ne a formula química do íon azida, (b) Escreva três estru- 
turas de ressonância paia o íon azida. (c) Qual estrutura é 
a mais importante? Id) Faça uma previsão dos compri- 
mentos de ligação no íon azida. 

[8.941 Sob condições especiais, o enxofre reage com amõrria lí- 
quida anidra para formar um composto binário de en- 
xofre e nitrogênio. O composto encontrado consiste em 
69.6% de S e 30,4% de N. Medidas de sua massa mole- 
cular fornecem 184,3 g/mol. O composto ocasionalmcnte 
detona ao ser batido ou quando aquecido rapidamente. 
Cte átomos de enxofre e de nitrogênio na molécula estão 
unidos em um anel. Todas as ligações no anel têm o 
mesmo tamanho, (a) Calcule os fórmulas mínima c mo- 
lecular para a substância, (b) Escreva as estruturas de 
Lewis para a molécula com base nas informações da- 
das. (Dica: você deve encontrar um número relativa- 
mente pequeno de estruturas de Lewis dominantes.) 
(c) Determine as distâncias de ligação entre ds átomos 
no aruíL (Ol&ervr, a distância S— S no anel S,(tf) é 2,05 
À.) (d) Estima-se que a entalpia de formação do com- 
posto seja 480 kj / maT\ O AH® do S(g) é 222,8 kf / mol'. 
Estime a entalpia média de ligação no composto. 

8.95 Lise as entalpias de ligação (Tabela 8.4), as afinidades 
eletrônicas e as energias de ionização do hidrogênio 
(1.312 kj/mot) para estimar o AH para as seguintes rea- 
ções de ionização em fase gasosa: 

<a» HFQ») ► H Qr) + Ffc) 

(b) HCl(g) ► H'C?) t Cl (£) 

(c) HBr(ç) * H*0f) + Br £) 


[8.961 Considere o benzeno (C t HJ na fase gasosa, (a) Escreva 
a reação para a quebra de todas as ligações no C„H*(£) e 
use os dados do Apêndice C para determinar a variação 
de entalpia para essa reação. íb) Escreva uma reação 
que corresponda â quebra de todas as ligações carbo- 
no-carbono em C.HJjj). (c) Combinando suas respos- 
tas para com as dos itens (a) e (b) e usando a entalpia 
média de ligação para C — H da Tabela 8.4, calcule a en- 
talpia para as ligações carbono-carbono no C^iT/v). (d) 
Comente como sua resposta do item (c) compara-se 
com os valores para as ligações simples C — C e ligações 
C=C na Tabela 8.4. 

8.97 As entalpias médias de ligação são geralmente defini- 
das para moléculas na fase gasosa. Muitas substâncias 
são liquidas em seu estado fundamental. -Seção 
4 7 Usando as informações apropriadas de termoquí- 
mica do Apêndice C, calcule as entalpias medias de li- 
gação no estado líquido para as seguintes ligações e 
compare esses valores com os da fase gasosa dados na 
Tabela 8.4: (a) Br — Br, em Br ,(!); <b) C— Cl, em CO,(/); 
(cl O — O, em H ; 0-(/) (suponha que a entalpia de liga- 
ção de O — H seja a mesma da fase gasosa), (d) O que 
você pode concluir sobre o processo de quebra de liga- 
ções nos líquidos quando comparado â fase gasosa? 
Explique a diferença nos valores de AH entre as duas 
fases. 

8.98 A reação do índio com o enxofre leva a três compostos 
binários diferentes (de dois elementos), que supomos 
ser puramente compostos iônicos. Os três compostos 
têm as seguintes propriedades: 


Composto 

% em 
massa 

Ponto de 
fusão <"C) 

A 

87,7 

653 

B 

78,2 

692 

c 

7D3 

1.050 


(a) Determine as fórmulas empíricas dos compostos A, 
B cC (b) Dè o estado de oxidação de ln em cada um dos 
três compostos, (c) Escreva n configuração eletrônica 
para o íon Ln em cada um dos três compostos. Alguma 
dessas configurações corresponde à configuração de 
gás nobre? (d) Em qual composto sc espera que o raio 
iônico de In seja menor? Explique, (e) O ponto de fusão 
de compostos iõnicos geralmente está em correlação 
com a energia de rede. Explique as tendências nos pon- 
tos de fusão dos compostos A, B e C nestes termos. 
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MODELO 3-0 

Tetracloreto de carbono 


animação 

RPENV 




(b) 



(c) 

Figura 9.1 (a) Um tetraedro é um 
objeto com quatro vértices. Cada 
facc é um triângulo equilátero. 

(b) A geometria da molécula do 
CCI 4 . Cada ligação C — Cl na 
molécula aponta em direção ao 
vértice de um tetraedro. Todas as 
ligações 

C — Cl têm o mesmo compnmento 
e todos os ângulos de ligação 
O — C — Cl são iguais. Esse tipo de 
desenho do CCI 4 é chamado 
modelo de palito e bola. (c) Uma 
representação do CCI 4 , chamada 
modelo de preenchimento do 
espaço. Fia mostra os tamanhos 
relativos dos átomos, mas a 


9.1 Formas espaciais moleculares 

No Capitulo 8 usamos as estruturas de Lewis para explicar as fórmulas dos 
compostos covalentes. (Seção 8.5 1 As estruturas de Lewis, entretanto, não 
indicam as formas espadais das moléculas; elas simplesmente mostram o núme- 
ro e os tipos de Hgaçòes entre os átumos. Por exemplo, a estrutura de Lewis dr 
CC1 4 nos diz apenas que quatro átomos de Cl estão ligados an átomo de C central: 



:çy. 


A estrutura de Lewis é desenhada com os átomos no mesmo plano. Entre- 
tanto, na Figura 9.1, a disposição tridimensional real dos átomos mostra os 
átomos de Cl nos vértices de um tetraedro, um objetn geométrico com quatro 
vérbees e quatro faces, cada uma das quais é um triângulo eqílílatern. 

A forma espadai como um todo de uma molécula é determinada por seus 
ângulos de ligação, formados pelas linhas que unem os núcleos dos átomos na 
molécula. Os ângulos de ligação, junto com os comprimentos de ligação {Se- 
ção 8.8), definem de maneira exata a forma espadai e o tamanho da molécula. 
No CCI, os ângulos de ligação são definidos movendo-se ao longo de uma li- 
gação de um Cl com C e ao longo de outra ligação com outro Cl. Os seis ângu- 
los Cl — C — Cl têm o mesmo valor (109,5 o , característico de um tetraedro). 
Além disso, as quatro ligações C — Cl têm o mesmo comprimento (1,78 Â). 
Portanto, a forma espacial e o tamanho do CC1., são completamente bem en- 
tendidos quando se diz que a molécula é tetraédrica com ligações de 1,78 Á de 
comprimento. 

Na abordagem das formas espaciais de moléculas começaremos com mo- 
léculas (e ions) que, como o CCl + , têm um único átomo central ligado a dois ou 
mais átomos do mesmo tipo. Tais moléculas estão de acordo com a fórmula 
geral AB,,, na qual o átomo central A está ligado a n átomos B Tanto CO, quan- 
to H : 0 sáo moléculas do tipo AB,, por exemplo, enquanto SO, e NH. são molé- 
culas do tipo AB,, e assim por diante. 

As possíveis formas espaciais de moléculas do tipo AB , dependem do va- 
lor de n. Para determinado valor de n, apenas algumas formas espaciais gerais 
são observadas. As encontradas mais comumente para moléculas dos tipos 
AB, e AB- estão mostradas na Figura 9.2. Portanto, uma molécula do tipo AB. 
deve ser linear (ângulo de ligação = 180°) ou angular (ângulo de ligação r 
180"). Por exemplo. CO, é linear e 50,, angular. Para moléculas do tipo AB V as 
duas formas espaciais mais comuns colocam os átomos de B nos vértices de 
um triângulo equilátero. Se o átomo A se localiza acima do plano dos átomos 
B, a forma espacial é chamada piramidal trignrwl (pirâmide com um triângulo 
equilátero em sua base). Por exemplo em 50, é trigonal plana e NF, é pirami- 
dal trigonal. Algumas moléculas do tipo AB„ como o CIF V exibem a forma es- 
pacial menos comum em T, mostrada na Figura 9.2. 

A forma espacial de qualquer molécula do tipo AB„ em particular pode ge- 
ralmente ser derivada de uma das cinco estruturas geométricas básicas mos- 
tradas na Figura 9.3. Começando com um tetraedro, por exemplo, podemos 
remover átomos sucessivamente dos vértices, como mostrado na Figura 9.4. 
Quando um átomo é removido de um vértice do tetraedro, o fragmento res- 
tante tem geometria piramidal trigonal como a encontrada para NF V Quando 
dois átomos são removidos, resulta em uma geometria angular. 

Por que tantas moléculas do tipo AB, têm tormas espaciais relacionadas às 
estruturas básicas na Figura 9.3? Podemos prever essas formas espaciais? 
Quando A é um elemento representativo, um dos elementos do bloco p da 
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Figura 9.2 As formas espaciais de 
algumas moléculas simples do tipo 
AB, e AB,. 



Trigonal Piramidal 

plana trigonal 


Forma de T 



Linear Trigonal plana TetTaédrica 


Figura 9.3 Cinco geometrias 
fundamentais nas quais as formas 
espaciais de moléculas do tipo AB,, são 
baseadas. 



Btpiramidal trigonal Octaédrica 


Figura 9.4 Formas espaciais adicionais 
que podem ser obtidas removendo-se 
átomos dos vértices das geometrias 
básicas mostradas na Figura 9.3. Neste 
exemplo, começamos com um 
letraedro e removemos sucessivamente 

Tetraédrica Piramidal trigonal Angular 05 vérüces ' Produzindo primeiro uma 

geometria piramidal trigonal e a seguir 
uma angular, cada uma com ângulos 
ideais de 1 09,5°. As formas espaciais 
moleculares têm sentido apenas 
quando existem no mínimo trés 
átomos. Se existem apenas dois, eles 
devem estar arranjados próximos um 
do outro e não existe um nome 
específico para descrever a molécula. 
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tabela periódica, podemos responder a essas perguntas usando o modelo da repulsão do par de elétrons no nível 
de valência (RFENV). Apesar de o nome ser muito extenso, o modelo é bastante simples e pode servir para fazer 
suposições úteis, como veremos na Seção 9.2. 


9.2 O modelo RPENV 


Imagine amarrar juntos dois balões idênticos pelos seus bicos. Como mostrado na Figura 9.5(a), os balões orien- 
tam-se naturalmente apontando para longe um do outro, isto é, eles tentam se afastar um da frente do outro tanh 
quanto possível. Se adicionarmos um terceiro balão, os balões se orientarão em direção aos vértices de um triângu- 
lo eqüilátero, como mostrado na Figura 9.5(b). Se adicionarmos um quarto balão, eles adotarão forma espacial te- 
traédrica (Figura 9.5(c)). Consequentemente, existe uma geometria ideal para cada número de balões. 

De certa forma os elétrons nas moléculas comportam-se como os balões na Figura 95. Vimos que uma única li- 
gação covalentc é formada entre dois átomos quando um par de elétrons ocupa o espaço entre eles. (Seção S, 
Um par ligante de elétrons, portanto, define uma região no espaço, na qual é mais provável que os elétrons sejam 
encontrados. Chamaremos tais regiões de domínio de elétron. Iguaimente, um par não-ligante (ou pnr solitária) dt 
elétrons define um domínio de elétron localizado em certo átomo. Por exemplo, a estrutura de Lewis de NH, teir 
um total de quatro domínios de elétrons ao redor do átomo de nitrogênio central (trés pares ligantes e um não-ü- 
gante): 


Par não-ligante 


Pares ligantes 


H— N— H 

i 


Cada ligação múltipla em uma molécula também constitui um domínio único de elétron. Portanto, a seguinte 
estrutura de ressonância para SO : tem trés domínios de elétrons ao redor do átomo de enxofre central (uma ligação 
simples, uma ligação dupla e um par de elétrons não-ligante): 


: Q— ! 5=0 

Em geral um domínio de eUtron consiste em um par não-ligante, urna ligação simples ou urna ligação múltipla, 

Uma vez que os domínios de elétrons são carregados negativamente, eles se repelem. Conseqüentemente 
como os balões na Figura 9.5, os domínios de elétrons tentam ficar fora do caminho do outro. A melhor disposição de 
dctemúrwdo número de domínios de elétrons ê a que minimiza as ivpulsões entre eles. Essa simples idéia é a base do modelo 
RPENV. De fato, a analogia entre os domínios de elétrons e os balões é tão próxima que as mesmas geometrias pre- 
ferenciais são encontradas em ambos os casos. Assim, como os balões na Figura 95, dois domínios de elétrons são 



(■) (b) (c) 

Figura 9.5 Os balões amarrados juntos pelos seus bicos adotam naturalmente seus arranjos de mais baixa energia, (a) Dois 
balões adotam um arranjo linear. (b)Três balões adotam um arranjo trigonal plano, (c) Quatro balões adotam um arranjo 
tetraédrico. 
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distribuídos linearmente; três, de modo trigonal plano, c quatro são distribuídos tetraedricamenle. Essas quatro distri- 
' uições, com aquelas para cinco domínios de elétrons (íripiramidal trigonal), e seis domínios de elétrons (actaedrka), 
stão resumidas na Tabela 9.1. 5e você comparar os arranjos geométricos da Tabela 9.1 com os da Figura 9.3, verá 
ue eles são os mesmos. As diferentes formas espaciais das moléculas ou ions do tipo A B n dependem dos domínios de elétrons 
«leando o átomo central A. 


TABELA 9.1 Arranjos em íunçáo do numero de domínios de elétrons 


Número de domínios Distribuição dos Arranjo Ângulos de 

de elétrons domínios de elétrons ligação 

previstos 


MODELO VD 
RPENV — Configurações 
básicas moleculares 




•\ molécula de NH, tem quatro domínios de elétrons ao redor do átomo de nitrogênio. As repulsões entre os 
- Jtro domínios de elétrons são minimizadas quando os domínios apontam em direção aos vértices de um tetrae- 
Tabela 9.1). Entretanto, um desses domínios é relativo a um par de elétrons nào-ligantes. A forma espacial mole- 
-ir descreve a distribuição dos átomos, não a distribuição dos domínios de elétrons. Com isso a estrutura molecular do 
• “i é piramidal trigonal, como mostrado na Figura 9.6. Entretanto, é a distribuição tetraédrica dos quatro domínios 
-. létrons que nos leva a determinar a geometria molecular piramidal trigonal. 
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Química: a ciência centra) 



Estrutura de Lewis Arranjo (tetraédrico) Geometria molecular 

(piramidal trigonal) 


Figura 9.6 A geometria molecular do NH, é prevista primeiro ao se desenhar a estrutura de Lewis; usa-se a seguir o modelo 
RPFNV para determinar o arranjo e, finalmente, focamos nos átomos propriamente ditos para descrever a geometria molecular 

A distribuição dos domínios de elétrons ao redor do átomo central de uma molécula ou ion do tipo AB„ é cha- 
mada arranjo. A geometria molecularé a distribuição dos átomos no espaço. No modelo RPENV, determinamos a 
geometria molecular de uma molécula ou íon a partir de seu arranjo. 

Para determinar as formas espaciais das moléculas com o modelo RPENV, usamos os seguintes passos: 

1 . Desenhe a estrutura de Ijneis da molécula ou íon e conte o número total de domínios de elétrons ao redor do 
átomo central. Cada par de elétrons não-ligante, cada ligação simples, cada ligação dupla e cada ligação tn- 
pla são contados como um domínio de elétron. 

2. Determine o arranjo organizando o número total de domínios de elétrons de tal forma que as repulsões en- 
tre eles seja minimizada, como mostrado na Tabela 9.1. 

3. Use a distribuição dos átomos ligados para determinar a geometria nioln ular. 

A Figura 9.6 mostra como esses passos são aplicados para determinar a geometria da molécula de NH,. Um.*, 
vez que a estrutura piranúdal trigonal é baseada em um tetraedro, os ângulos de ligação ideais são 1 1)9,5'’. Como vere- 
mos em breve, os ângulos de ligação desviam dos ângulos ideais quando os átomos circundantes e os domínios de 
elétrons não são idênticos. 

Vamos aplicar esses passos para determinar a forma espacial da molécula de CO.. Primeiro desenhamos a respectiva 
estrutura de Lewis, que revela dois domínios de elétrons (duas ligações duplas) ao redor do átomo de carbono central: 


:b=c=o; 

Dois domínios de elétrons se distribuirão para dar um arranjo linear (Tabela 9.1 ). Como nenhu m domínio é um 
par de elétrons nào-ligantes, a geometria molecular também é linear e o ângulo O — C — O é de 180". 

A Tabela 9.2 resume as possíveis geometrias moleculares quando uma molécula do tipo AB , tem quatro ou 
menos dominios de elétrons ao redor de A. Essas geometrias são importantes porque incluem as tormas espaciais 
mais comuns encontradas para moléculas e íons que obedecem à regra do octeto. 


COMO FAZER 9.1 

Use o modelo RPENV para determinar as geometrias moleculares de (a) Oy (b) SnG , 

Solução 

Análise: dadas as fórmulas moleculares de uma molécula e de um íon poliatômico, ambas de acordo com a fórmula 
geral AB„ e ambas lendo um átomo central do bloco p da tabela periódica. 

Planejamento: para determinar as geometrias moleculares dessas espédes, primeiro desenhamos suas estruturas de 
Lewis e, a seguir, contamos o número de dominios de elétrons ao redor do átomo central. O número de domínios de 
elétrons fornece o arranjo para a obtenção da geometria molecular n partir da distribuição dos domínios ligantes. 

Resolução: (a) Podemos desenhar duas estruturas de ressonância para O,: 

:Õ— 0=0 « — * 0=0— O: 

Por causa da ressonância, as ligações entre o átomo de O central e os átomos de oxigênio externos têm comprimentos 
iguais. Em ambas as estruturas de ressonância o átomo de O central está ligada a dois átomos de O externos e tem um 
par não-ligante. Conseqüentemente, existem três dominios de elétrons ao redor do átomo de O central. (Lembre-se de 
que uma ligação dupla conta como um único domínio de elétron.) Para três dominios deelétmns, a distribuição é tri- 
gonal plana (Tabela 9. 1 ). Dois dos domínios são ligantes e um é não-ligante, logo a molécula tem forma espacial angu- 
lar com o ângulo de ligação ideal de 12CP : 


Capitulo 9 Geometria molecular e teorias de ligação 


295 


O 



O 


Desse forma, quando uma molécula exibe ressonância, qualquer uma das estruturas de ressonância pode ser usada 

para determinar a geometria. 

fb) A estrutura de Lewis para o íon SnCl,' é 


* • 9* IA 

:Q-án-g: 

. :< 3 ; . 


O átomo de Sn central está ligado a três átomos de Cl e tem um par não-ligante. Conseqüen temente, o átomo deSn tem 
quatro domínios de elétrons ao redor dele. O arranjo resultante é tetraédrico (Tabela 9.1 ), com um dos vértices ocupa- 
dos por um par de elétrons não-ligante. Portanto, a geometria molecular é piramidal trigonal: 


PRATIQUE 

Determine arranjo e geometria molecular para (a) SeCU; (b) CO, : ~. 
Respostas; (a) tetraédrico, angular; (b> trigonal plano, trigonal plano. 


0 efeito dos elétrons não-ligantes e ligações múltiplas nos ângulos de ligação 

Podemos refinar o modelo RPENV para determinar e explicar pequenas 
* 'torções, em algumas moléculas, das geometrias ideais resumidas na Tabela 9.2. Par de elétrons ligante 

t exemplo, considere o metano (CHJ, a amónia (NHj) e a água (H,0). As três 
ssn arranjos tetraédricos, porém os respectivos ângulos de ligação diferem li- 

psramente: 


Observe que os ângulos de ligação diminuem á medida que o número de 
rares de elétrons não-ligantes aumenta. Um par de elétrons ligante á atraído 
- . r ambos os núcleos dos átomos ligados. Em contrapartida, um par não-li- 
_ónte é atraído basicamente por um único núcleo. Uma vez que um par nào-li- 
rante sofre menos atração nuclear, seus domínios de elétrons estão mais ^ 

-ralhados no espaço do que o de um par ligante, como mostrado na Figura 9.7, 

_rmo resultado, os domínios de elétrons para pores não-ligantes exercem Jbrças re- 
-Llsivas maiores nos domínios de elétrons adjacentes e, portanto, tendem a comprimir 
» ingu/os de ligação. Usando a analogia na Figura 9.5, podemos visualizar os 
d minios para pares de elétron não-ligantes como representado por balões li- 
rsramente maiores e mais cheios que aqueles para os pares ligantes. Núcleo 




H 



Par não-ligante 


Figura 9.7 Tamanhos' relativos 
dos pares de elétrons ligante e não- 
ligante. 


296 


Química: a ciência central 


I TABELA 9.2 

Arranjos e formas espadais para moléculas com dois, três e quatro domínios de elétrons ao redor do atomo central 1 

Número de 
domínios 
de elétrons 

Arranjo 

Domínios 

ligantes 

Domínios 

não-ligantes 

Geometria 

molecular 

Exemplos 

2 

: , : 

Linear 

2 

0 

B A H 

Linear 

♦ • • • 
Q=c=q 



I - B 



Trigonal plana 


Angular 








Tetraódrica 


Piramidal 

trigonal 


Angular 


H 


H 


C 

H 


H 


Hf 


H 


H 


f 

H 


Ligações múltiplas contêm maior densidade de carga eletrônica que ligações simples, de forma que ligações 
múltiplas também representam domínios de elétrons maiores ('balões mais cheios). Considere a estrutura de Lewis 
do foagfnio, CUCO: 


■Q. 


:a 


£=Q 


C rrtv> o atomo de carbono central está rodeado por três domínios de elétrons, poderíamos esperar uma geo- 
rrv.tr r ral plana com ângulos dc ligação de 120". Entretanto, a dupla ligação parece atuar muito mais como 
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— par de elétrons não-ligante, reduzindo o ângulo de ligação Cl — C — Ciem relaçâoao ângulo ideal de 12' : 
ângulo real de 111’, como mostrado a seguir. 


Cl__mj 

104X1=0 

a 

Em geral, os domínios dc elétrons para ligações múltiplas exercem força repulsiva maior nas domínios de elétrons cpic as 
•ações simples. 

Moléculas com níveis de valência expandidos 

A abordagem do modelo RFENV até aqui envolveu moléculas com não mais dc um octeto de elétrons ao redor 
- átomo central. Lembre-se, entretanto, de que, quando o átomo central de uma molécula é do terceiro período e 
~ cuintes da tabela periódica, ele pode ter mais de quatro pares de elétrons a seu redor. (Seção ,s_7) As molécu- 
- com cinco ou seis domínios de elétrons ao redor do átomo central exibem variedade de geometrias moleculares 
caseadas na bipirámide trigoml (cinco domínios de elétrons) ou na pctaédrica (seis domínios de elétrons), como mos- 
cado na Tabela 92J. 

O arranjo mais estável para cinco domínios dc elétrons é a bipirámide tri- 
;oual (duas pirâmides trigonais compartilhando a base). Diferentemente dos 
.manjos que temos visto até aqui, os domínios de elétrons em uma bipirámide 
rigonal podem apontar em direção a dois tipos distintos de posições. Duas 
r isições são chamadas posições axiais, e as três posições restantes são chama- 
aas posições equatoriais (Figura 9.8). Quando apontando em direçáo a uma posi- 
.io axial, o domínio de elétron está situado a 90° das três posições equatoriais, 
im posição equatorial, um domínio de elétron está situado a 120" das outras 
uas posições equatoriais e a 90" das duas posições axiais. 

Suponha que uma molécula tenha cinco domínios de elétrons, um ou mais 
:os quais se origina de um parnào-ligante. O domínio de elétron do par nào- 
gante ocupará posição axial ou equatorial? Para responder a essa pergunta, 
ievemos determinar qual localização minimiza as repulsões entre os domínios 
•ie elétrons. As repulsões entre eles são muito maiores quando estes estão situa- 
ios a 90° um dos outros do que quando estão a 120°. Um domínio equatorial está 
i 90° de apenas dois outros domínios (os dois domínios equatoriais). Dessa 
'rma, um domínio equatorial sofre menos repulsão que um domínio axial. 

Como os domínios dos pares não-ligantes exercem maiores repulsões que os 
je pares ligantes, eles sempre ocuparão as posições equatoriais em uma bipirà- 
mide trigonal. 

O arranjo mais estável para seis domínios de elétrons é o octaedro. Como mostrado na Figura 9.9, um octaedro é 
um poliedro com seis vértices e oito faces, cada uma das quais é um triângulo equilátero. Se um átomo tem seis do 
-ninios de elétrons ao redor dele, esse átomo pode ser visualizado como se estivesse no centro do octaedro com os 
iominios de elétrons apontando em direção aos seis vértices. Os ângulos de ligação em um octaedro sào de 90 e 
•s seis vértices são equivalentes, Portanto, se um átomo tem cinco domínios de elétrons ligantes e um domínio 
não-ligante, podemos colocar o domínio não-ligante apontando em direção a qualquer um dos seis vértices do oc- 
taedro. O resultado é sempre uma geometria molecular piramidal quadrática. Entretanto, quando existem dois do- 
mínios de elétrons não-ligantes, suas repulsões são minimizadas quando eles estão apontando para vértices 
opostos do octaedro produzindo uma geometria quadrática plana, como mostrada na Tabela 9.3. 



Figura 9.8 Arranjo bipiramidal 
trigonal de cinco domínios de 
elétrons ao redor de um átomo 
central. Os três domínios de 
elétrons equatoriais definem um 
triângulo equilátero. Os dou 
domínios axiais localizam-se acima 
e abaixo do plano do triângulo. Se 
uma molécula tem domínios de 
elétrons não ligantes, eles 
ocuparão as posições equatoriais. 



Figura 9.9 Um octaedro é um objeto 
com oito faces e seis vértices. Cada 
face é um triângulo eqüilátero. 
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Quimica: a ciência central 


TABELA 9.3 Arranjos e formas espaciais para moléculas com cinco e sets domínios de elétrons ao redor do átomo central 


To tal de 

domínios Domínios Domínios Geometria 

de elétrons Arranjo ligantes nào-ligantes molecular Exemplos 



Bipiramidal 

trigonal 


4 


1 


«1 

A B PCU 

u ! 

Bipiramidal 

trigonal 



Gangorra 



2 


3 



Linear 


XeF, 



• • 

Octaédrico 


5 


4 


0 


1 


2 


B 

s> 

Octaédrica 




Piramidal quadrada 


Quadrática plana 


sf 6 


BrF 3 


XeF< 
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COMO FAZER 9.2 

Use o modelo RPEXV para determinar a geometria molecular de (a) SF,; (b) tF s . 

Solução 

Análise e Planejamento: as moléculas sào do tipo AB„, com um átomo central do bloco p da tabela periódica. Portar : 
podemos determinar as respectivas estruturas começando pelas estruturas de Lenis e usando o modelo RPEW 
Resolução: (a) A estrutura de Lewis para o SF 4 é: 



O enxofre tem cinco domínios de elétrons ao seu redor quatro de ligações S — Fe um de par não-ligante. Cada dorr - 
nio aponta em direção aus vértices de uma biplrãmide trigonal. O domínio de um par não-ligante apontará em direvi 
a uma posição equatorial. As quatro ligações apontarão em direção às quatro posições restantes, resultando em utr 
geometria molecular descrita na forma de gangorra: 



Comentário: a estrutura observada experimentalmente é mostrada acima ã direita e podemos inferir que o domin 
de elétrons não-ligante ocupa posição equatorial, como previsto. As ligações S — F axiais e equatoriais sào ligeiramen- 
te afastadas do domínio não-ligante, sugerindo que os domínios ligantes são 'empurrados' pelo outro domínio, qut . 
maior e tem maior repulsão. 

(b) A estrutura de Lewis do IF, é: 




(Existem três pares solitários em cada um dos átomos de F, mas eles não são mostrados.) 

O iodo tem total de sets domínios de elétrons ao redor dele. um dos quais é de um par não-ligante. O arranjo é cor.^ 
qüentemente octaédrico, com uma posição ocupada pelo par de elétrons não-ligante. 

A geometria molecular resultante é, portanto, piramidal quadrática (Tabela 9.3): 



Comentário: conto o domínio para o par não-ligante é maior que os outros domínios, os quatro átomos de F na ba- 
da pirâmide estão ligeiramente levantados em direção ao átomo de F, no topo dela. Experimentalmente, encontr >u -~ 
que o ângulo entre os átomos de F da base e o do topo é 82°, menor que o ângulo ideal de 90 1 ’ de um octaedr. < 

PRATIQUE 

Determine o arranjo e a geometria molecular de (a) C1F V - (b) 1C1.\ 

Respostas: (a) bipiramidal trigonal, em forma de T; (b) octaédrico; quadrático plano. 
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Química: a ciência central 


Formas espadais de moléculas maiores 

Apesar de termos considerado até aqui moléculas e íons cujas estruturas contêm apenas um único átomo cen- 
tral, o modelo RPFNV pode ser estendido para moléculas mais complexas. Considere a molécula de ácido acético 
cuja estrutura de Lewis é: 


? ? .. 

H — C — C — O — H 


H 


O ácido acético tem três átomos mais internos, a saber, o átomo de C mais à esquerda, o átomo de C central e . 
átomo de O mais à direita. Podemos usar o modelo RPENV para determinar a geometria ao redor de cada um des- 
ses átomos individualmente: 




Fíg ura 9 . 1 0 Representações de 
bola e palito (acima) e 
preenchimento de espaço (abaixo) 
para o ácido acético, HC,H,Oj. 



H 

1 

1 1 r* 

Y 

r 

ji 


tl L 
1 

H 

L 

y 11 

Número de domínios de elétrons 

4 

3 

4 

Arranjo 

Tetraédrico 

Trigonal 

plano 

Tetraédrico 

Ângulos previstos 

109,5' 

120" 

109,5® 


O carbono mais à esquerda tem quatro domínios de elétrons (todos de pa- 
res ligantes), logo a geometria ao redor dele é tetraédrica. O átomo de C centra 
tem três domínios de elétrons (contando a dupla ligaçào como um domínio 
Portanto, a geometria ao redor dele é trigonal plana. O átomo de O tem quatr 
domínios de elétrons (dois de pares ligantes e dois de pares náo-ligantes 
assim o arranjo é tctraédrico e a geometria molecular ao redor do O, angular 
Espera-se que os ângulos de ligação ao redor do átomo de C central e do á tom 
de O sofram pequenos desvios em relaçào aos v olores ideais de 120° e de 
109,5", devido à demanda espacial das ligações múltiplas e dos pares de elé- 
trons não-lignntes. A estrutura da molécula do ácido acético é mostrada m 
Figura 9.10. 


COMO FAZER 9.3 

Colírios para olhos secos usualmente contêm um polímero solúvel em água chamado polKâlcool vmflico), baseado na 
molécula orgânica instável chamada nlcool vinãica: 


H H 

.. I I 

H— O— C=C— H 

Determine valores aproximados para os ângulos de ligação H — O — CeO — C — Cno álcool vinílico. 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar um ângulo de ligação especifico, consideramos o átomo do meio do ângulo 
e determinamos o número de domínios de elétrons oo redor dele. O ângulo ideal corresponde ao arranjo ao redor do 
átomo. O ângulo será comprimido até certo grau pelos elétrons náo-ligantes e ligações múltiplas. 

Resolução: para o ângulo de ligaçào H — O — C, existem quatro domínios de elétrons ao redor do átomo de oxigénio 
do meio (dois ligantes e dois nào-ligantes). O arranjo ao redor do O é consequentemente tetraédrico, que fornece um 
ãnguio ideal de 109p’'. O ângulo H — O — C será um pouco comprimido pelos pares não-ligantes, logo esperamos 
que esse ãnguio seja ligeiramente menor que 109,5". 
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I Para determinar o ângulo de ligação O — C — C, devemos examinar o átomo deC mais à esquerda, que é o átomo cen- 
tral para esse ângulo. Existem três átomos ligados a esse átomo de C e nenhum par náo-Ugante; logo, ele tem três do- 
minios de elétrons ao seu redor. O arranjo previsto é trigonal plano, resultando em um ângulo ideal de 120”. 
Entretanto, por causa do maior tamanho do domínio C —C, o ângulo de ligação O — C — C deverá ser ligeiramente 
maior que 120”. 

PRATIQUE 

Faça a determinação do» ângulos de ligação H — C — HeC — C — Cna seguinte molécula, chamada propilenp: 

H 


H 


Respostas: 109,5“, 180“. 


3 Forma espacial molecular e polaridade 
molecular 


Dipolos de ligação 



Momento de dipolo total = 0 
(a) 



Agora temos uma noção mais dara das formas espaciais que as moléculas 
Mam e por que elas as adotam. Usaremos o resto deste capítulo para olhar 
ris alenta mente as maneiras pelas quais os elétrons são compartilhados para 
• mar as ligações entre átomos nas moléculas. Começaremos retomando a 
. * tópico que foi discutido primeiro na Seção 8.4, a saber, polaridade da ligação 
mentos de dipolo. Lembre-se de que a polaridade da ligação é uma medida 
quão igualmente os elétrons em certa ligação são compartilhados entre os 
is átomos da ligação: à medida que a diferença na eletronegatividade entre 

- dois átomos aumenta, aumenta também a polaridade. lSiv.ii s.J Vi- 

- - que o momento de dipolo de uma molécula diatômica é uma medida 
. antitativa da separação de carga na molécula. A separação de carga nas mo- 

< jlas tem efeito significativo nas propriedades físicas e químicas. Veremos 
-- capítulo 11, por exemplo, como a polaridade molecular afeta os pontos de 
r jlição e outras propriedades foiças. 

Para uma molécula com mais dois átomos, e momento de dipolo depende tatu 
■■ d.ts polaridades das ligações individuais quanto da geometria da molécula. Para 
ia ligação na molécula, podemos considerar o dipolo de ligação, que é o 
mento de dipolo relativo apenas a dois álomos naquela ligação. Considere 
i molécula linear de CO„ por exemplo. Como mostrado na Figura 9.11, cada li- 
;áo C -= O é polar e, porque as ligações C = O são idênticas, os dipolos de li- 
.:;ão também o são em magnitude. O modelo de densidade eletrônica, além 
-so, mostra as regiões de alta densidade nas laterais da molécula, nos átomos 
oxigénio, e de baixas densidades no centro, no átomo de carbono. 

Os dipolos de ligação e os momentos de dipolo são grandezas vetoriais; isto 
. !es possuem módulo, direção e sentido. O dipolo total de uma molécula po- 
-tómica é a soma de seus dipolos de ligação. O mód ulo, a direção e o sentido 
- dipolos de ligação devem ser considerados quando esses vetores são so- 

- idos. Os dois dipolos de ligação no CO : , apesar de serem vetores com a mes- 

- 3 direção e com módulos iguais, possuem sentidos opostos. Somá-los é o 

- -mo que somar dois números com módulos iguais, mas opostos em sinais, 

-mo 100 + (-100): os dipolos de ligação, como os números, ‘cancelam-sc'. 

nseqúentemente, o dipolo total do CO, é zero, ainda que as ligações sejam 
■ ares. Assim, a geometria da molécula impõe que o momento de dipolo total 
a zero, fazendo com que CO, seja uma molécula apoiar. 

Agora vamos considerar a molécula de H,0, que é uma molécula angular com duas ligações polares (Figura 

- Z i . De novo, ambas as ligações são idênticas; logo, os dipolos de ligação possuem módulos iguais. Como a molé- 
-j é angular, os dipolos de ligação não são diretamente opostos entre si e, portanto, não se cancelam. Assim, a 


(b) 

Figura 9.1 1 (a) O momento de 
dipolo total de uma molécula é a 
soma dos seus dipolos de ligação. 
No COj os dipolos de ligação 
possuem módulos iguais, porém os 
sentidos são contrários. 

O momento de dipolo total é zero, 
consequentemente tomando a 
molécula apoiar, (b) O modelo de 
densidade eletrônica mostra que as 
regiões de densidade eletrónica 
mais alta estão nos lados externos 
da molécula, enquanto a região de 
mais baixa densidade eletrônica 
está no centro. 


$ 


ATIVIDADE 

Polaridade molecular 
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Química: a ciência central 


Figura 9.12 (a) Em HjO os dipolos de 
ligação são iguais em magnitude, mas 
não exatamente opostos entre si. 

A molécula tem dipolo total diferente 
de zero, tornando-a polar, (b) O 
modelo de densidade eletrônica 
mostra que um lado da molécula tem 
mais densidade eletrônica (lado do 
oxigênio), enquanto o outro tem 
menos densidade eletrônica (os 
hidrogénios). 



molécula de H,0 tem um momento de dipolo total diferente de zero fjt =1,85 D). Uma vez que H r O temmomenti 
de dipolo diferente de zero, é uma molécula polnr. O átomo de oxigênio possui carga parcial negativa e cada uir. 
dos átomos de hidrogênio tem carga parcial positiva, como mostrado no modelo de densidade eletrônica na Figuiv 
9.12 (b). 

A Figura 9.13 mostra exemplos de moléculas polares e apoiares, c todas exibem ligações polares. As molécula- 
nas quais o átomo central é rodeado simetricamente por átomos idênticos (BF-, e CC1J são apoiares. Para molécula 
do tipo AB , nas quais todos os átomos B são os mesmos, determinadas formas moleculares simétricas — linear (AB 
trigonal plana (AB,), tetraédrica (ABJ, bipiramidal trigonal (AB-)eoctaédrica (AB„) — devem resultarem moléculas 
apolares mesmo que as ligações individuais sejam polares. 


Figura 9.13 Exemplos de moléculas 
com ligações polares. Duas dessas 
moléculas tèm momento de dipolo 
igual a zero porque seus dipolos de 
ligação cancelam -se. 



Apoiar Polar 


COMO FAZER 9.4 

Determine se as seguintes moléculas são polares ou apoiares: (a) BrCI; (b) SO-; (c) SF„. 

Solução 

Análise: dadas as fórmulas moleculares dc várias substâncias, pede-se prever se as moléculas são polares. 

Planejamento: se a molécula contém apenas dois átomos, ela será polar se os átomos diferirem em eletronegatividade 
Se ela contém três ou mais átomos, sua polaridade depende tanto da geometria molecular quanto da de suas ligações 
Assitn, devemos desenhar a estrutura de Levvis para cada molécula com trés ou mais átomos e determinar a respectiva 
geometria molecular. Em seguida usamos as eletronegatividades relativas dos átomos em cada ligação para determi- 
nar o sentido dos dipolos de ligação. Finalmcnte, olhamos se os dipolos se cancelam para fornecer uma molécula apo- 
iar ou se reforçam para fornecer uma molécula apoiar. 

Resolução: (a) O cloro é mais eletronegath o que o bromo. Todas as moléculas diatômicas com ligações polares são 
moléculas polares- Consequentemente, o BrCl será polar, com o cloro carregando a carga pardal negativa: 


Br— Cl 
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Experimentalmente, o momento de dipolo da molécula ê: 

H = 0,57 D 

<bl Uma vez que o oxigênio é mais eletTonegativo que o enxofre. SO. tem ligações polares. As seguintes formas de res 
-onância para SO, podem ser escritas: 

:o— s=o: * * — • :p=s— ç5: * — * :'p=s=o: 


Para cada uma dessas, o modelo RPEW supõe uma geometria angular. Como a molécula é angular, os d i polos de 
ligação não se cancelam e a molécula é polar: 




Experímentalmente, o momento de dipolo de 50, é: 

p = 1,63 D 

(c) O flúor è mais eletronegativo que o enxofre, logo os dipolos de ligação apontam em direção ao flúor. As seis li- 
gações estão arranjadas octaedricamente ao redor do enxofre central: 


n 


Uma vez que a geometria octaédrica é simétrica, os dipolos de ligação cancelam-se e a molécula é apoiar 

.«=0 

PRATIQUE 

Determine se as seguintes moléculas sáo polares ou apoiares: (a) NfF,; (b) BCI-. 

Respostas: (a) Polar porque as ligações polares estão distribuídas simetricamente em uma geometria piramidal trigo- 
nal; (b) apoiar porque as ligações polares estão distribuídas em uma geomcüia bigonal plana. 


- 4 Ligação covalente e superposição de orbitais 

1 modelo RPENV fornece unta maneira simples de determinar as formas espaciais de moléculas. Entretanto, 
ào explica por que as ligações entre os átomos existem. No desenvolvimento de teorias de ligações covalentes, 
■ mímicos têm analisado o problema em outro sentido, usando a mecânica quântica. Como podemos explicar as 

- .ões e considerar as geometrias das moléculas usando orbitais atômicos? O casamento das noções de Levvis so 
B'- ligações por pares de elétrons com a idéia de orbitais atómicos leva a um modelo de ligação química chamado 

ria da ligação de valência. Estendendo essa abordagem para incluir os modos nos quais os orbitais podem mis- 

- ar-sc uns aos outros, podemos obter uma imagem que corresponde exatamente ao modelo RPENV. 

\a teoria de I^ewis, a ligação covalente ocorre quando os átomos compartilham elétrons. Tal compartilhamento 

- centra densidade eletrónica entre os núcleos. Na teoria de ligação de valência, o acúmulo de densidade eletrõ- 

- entre dois núcleos pode ser considerado como o que ocorre quando um orbital atômico de valência de um áto- 
-e funde com o do outro átomo. Diz-se, então, que os orbitais compartilham uma região do espaço, ou 

, oerpõem-se. A superposição de orbitais permite que dois elétrons de spins contrários compartilhem um espaço 
x mum entre os núcleos, formando uma ligação covalente. 

A aproximação de dois átomos de H para formar H, está mostrada na Figura 9.14(a), Cada átomo tem um úni- 

* elétron em um orbital ls. À medida que os orbitais se superpõem, a densidade eletrónica é concentrada entre os 
eos. Uma vez que os elétrons nas regiões de superposição são simultaneamente atraídos por ambos os núcleos, 

- mantêm os átomos unidos, formando uma ligação covalente. 

A noção sobre superposição de orbitais produzindo uma ligação covalente aplica-se igualmente bem às outras 
-- iéculas. No HC1, por exemplo, o cloro tem a configuração eletrónica [Ne]3s : 3p . Todos os orbitais de valência do 
o estão preenchidos exceto um orbital 3p, que contém um único elétron. Esse elétron emparelha-se com o único 

- r on de H para formar uma ligação covalente. A Figura 9.14(b) mostra a superposição do orbital 3 p do Cl com o 
ital ls do H. De forma similar, podemos explicar a ligação covalente na molécula de Cl, em lermos da superpo- 
rá > de um orbital 3p de um átomo com o orbital 3 p de outro, como mostrado na Figura 9.14(c). 
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Química: a ciência central 


Os átomos se aproximam 

' — 

H ~Y H 


Região de superposição 


h ci 


ci 


Cl 


c- t 


3p 


3 P 


Região de superposição 


(«) (b) (c) 

Figura 9.14 A superposição dos orbitais para formar ligações covalentes. (a) A ligação em H 2 resulta da superposição de 
dois orbitais Is de dois átomos de H. (b) A ligação em HCI resulta da superposição de um orbital 1 s e um dos lóbulos de ur 
orbital 3 p de Cl. (c) A ligação em Cl 2 resulta da superposição de dois orbitais 3 p de dois átomos de Cl. 


Figura 9.15 A variação na energia 
potencial durante a formação da 
molécula de Hj. A energia mínima, 
a 0,74 Á, representa o equilíbrio na 
distância de ligação. A energia naquele 
ponto, -436 kj/mol, corresponde à 
variação de energia para a formação da 
ligação H — H. 



Existe sempre uma distância ideal entre os dois núcleos unidos em uma ligação covalente. A Figura 9.15 mo- 
ira como a energia potencial do sistema varia à medida que os dois átomos de H aproximam-se para formar um 
molécula deH,. À medida que a distância entre os átomos diminui, a superposição entre seus orbitais ls aumenta 
Devido ao aumento resultante na densidade eletrônica entre os núcleos, a energia potencial do sistema diminu. 
Isto é, a força da ligação aumenta, como mostrado pela diminuição da energia na curva. Entretanto, a curva tar. 
bém mostra que, conforme os átomos aproximam-se muito, a energia aumenta rapidamente. Esse rápido aumen: 
é relativo principalmente à repulsão eletrostática entre os núcleos, que passam a ter uma distânda intemucle. 
muito pequena. A distância intemuclear no ponto de mínimo da curva de energia potencial corresponde ao com- 
primento de ligação observado. Portanto, o comprimento de ligação observado é a distânda na qual as forças c 
atração entre as cargas diferentes (elétrons e núcleos) estão balanceadas pelas forças repulsivas entre cargas semi 
lhantes (elétron elétron e núcleo-núcleo). 


9.5 Orbitais híbridos 


Apesar de a noção de superposição de orbitais nos permitir entender a formação das ligações covalentes, ner 
sempre é fácil estender essas idéias às moléculas poliatòmicas. Quando aplicamos a teoria dc ligação de valência a 
moléculas poliatòmicas, devemos explicar tanto a formação das ligações por pares de elétrons quanto as geometr 
as observ adas para as moléculas. 

Para explicar as geometrias, freqüentemente supomos que os orbitais atômicos em um átomo misturam-r- 
p-ra formar novos orbitais chamados orbitais híbridos. Estes têm formas diferentes dos orbitais atómicos. O pr 
ce-so de misturar e, por meio disso, variar os orbitais atômicos à proporção que os átomos se aproximam um c 
urro para formar ligações é chamado hibridizaçào Entretanto, o número total de orbitais atômicos em um átuir. 
permanece constante, logo o número de orbitais híbridos em um átomo é igual ao número de orbitais atòmic 
misturados. 
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Vamos examinar os tipos comuns de hibridização. À medida que fizermos isso, observe a conexão entre u tipo 
nibridização e os cinco tipos básicos de arranjos previstos pelo modelo RPENV. 

: 'bitais híbridos sp 

Para ilustrar o processo de hibridização, considere a molécula BeF -, formada quando o BeF, sólido é aquecido a 
" 7 . peraturas elevadas. A estrutura de Lewis de BeF, é: 

:F— Be— F: 

O modelo RPENV determina corretamente que BeF, é linear com duas ligações Be — F idênticas, mas como po- 
mos usar a teoria de ligação de valência para descrever a ligação? A configuração eletrônica do F (ls' 2 s' 2 p f ’) indi- 
ue existe um elétron desemparelhado em um orbital 2/>. Esse elétron 2p pode ser emparelhado com um elétron 
-emparelhado do átomo de Be para formar uma ligação covalente polar. Entretanto, quais orbitais no átomo de 
- superpõem-se com os dos átomos de F para formar as ligações Be — F? 

A configuração de quadrículas para um estado fundamental do átomo de Be é como segue: 

GD GD rm 

1* 2í 2p 


Uma vez que ele não tem elétrons desemparelhados, o átomo de Be em seu estado fundamental é incapaz de 
mar ligações com os átomos de flúor. Entretanto, ele poderia formar duas ligações 'promovendo' um dos elé- 
>n> 2 s para um orbital 2 p: 



ts 25 2 P 


Como o orbital 2 p é de mais alta energia que o 2s, promover um elétron re- 
. aer energia. O átomo de Be agora tem dois elétrons desemparelhados e pode, 

- m, formar duas ligações covalentes polares com os átomos de F. Entretan- 
• as duas ligações não seriam idênticas porque um orbital 2s de Be seria usa- 
- para formar uma das ligações e um orbital 2 p seria usado para formar a 
utra. Portanto, apesar de a promoção de um elétron permitir a formação de duas ligações Be — F, ainda não expli- 
amos a estrutura do BeF,. 

Podemos resolver esse dilema 'misturando' um orbital 2s e um orbital 2 p para gerar dois novos orbitais, como 
'trado na Figura 9.16. Como os orbitais p, cada um dos novos orbitais tem dois lóbulos. Entretanto, diferente- 
^nte dos orbitais p, um lóbulo é muito maior que o outro. Os dois novos orbitais são idênticos no formato, mas 
s lóbulos grandes apontam em sentidos opostos. Criamos dois orbitais híbridos. Nesse caso fizemos a hibri di- 
rão de um orbital s com um p, por isso cada híbrido é chamado de orbital híbrido sp. De acordo com o modelo de liga- 
1 1c valência, um arranjo linear de domínios de elétron implica uma hibridização sp. 

Para o átomo de berílio no BeF,, podemos escrever o seguinte diagrama de orbitais para a formação de dois or- 
ais híbridos sp; 




ATIVIDADE 

Promoção de elétron e 
hibridização de orbitais I 



ts sp 2 p 


Os elétrons nos orbitais híbridos sp podem formar ligações de elétrons compartilhados com os dois átomos de 
-ior (Figura 9.17). Uma vez que os orbitais híbridos sp são equivalentes, mas apontam em sentidos contrários, 
> F, tem duas ligações idênticas e uma geometria linear. 

A promoção de um elétron 2s para um orbital 2 p em Be requer energia. Por que, então, imaginamos a formação 
irbítais lúbridos? Os orbitais híbridos têm lóbulo grande c podem dessa forma ser direcionados a outros álo- 
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Química: a ciência central 



Dois orbitais híbridos sp Orbitais híbridos s/> mostrados 

juntos (apenas os lóbulos grandes) 


Figura 9. 16 Um orbital i e um orbital p podem hibridizar para formar dois orbitais híbridos sp equivalentes. Os dois 
orbitais híbridos têm seus lóbulos grandes apontando ern sentidos opostos, separados 1 80°. 


Figura 9. 1 7 A formação de duas 
ligações equivalentes Be — F no BeF 7 . 
Cada um dos orbitais híbridos sp em 
Be superpõe-se com um orbital 2p de 
F para formar uma ligação de par de 
elétrons. 


Lóbulos- grandes do orbital híbrido sp 



Orbital 2p do F Região de - Orbital do F 

superposição 


mos mais adequadamente do que os orbitais que não sofreram híbridação. Consequentemente, eles podem se su- 
perpor mais fortemente com os orbitais de outros átomos do que com os orbitais atómicos, resultando em ligaçõe- 
mais fortes. A energia liberada pela formação de ligações mais do que compensa a energia que deve ser gasta par.- 
promover os elétrons. 

Orbitais híbridos sp 2 e sp' 

Quando misturamos certo número de orbitais atômicos, obtemos o mesmo número de orbitais híbridos. Cada 
um desses orbitais híbridos é equivalente aos outros, mas apontam em direção diferente. Assim, misturando urr 
orbital 2s e um orbital 2 p, temos como resultado dois orbitais híbridos sp equivalentes que apontam em sentidos 
opostos (Figura 9.16). Outras combinações possíveis de orbitais atômicos podem sofrer hibridizaçáo para obter di- 
ferentes geometrias. Em, BF V por exemplo, um elétron 2s no átomo de B pode ser promovido para um orbital 2p va- 
zio. Misturando o orbital 2s com dois orbitais 2 p há o resultado de três orbitais híbridos sp : equivalentes (lê-se 
's-p- dois'): 


11 I 


Eantai 


■□eh 


ILhn.jt/.rr 


2í 


2 P 


lEEID 

*r 2p 


Os três orbitais híbridos sp 2 localizam-se no mesmo plano, afastados 120 
(Figura 9.18). Eles são usados para fazer três ligações equivalentes com os trè- 
á tomos de flúor, levando à geometria trigonal plana do BF V Observe que um or- 
bital 2p vazio permanece sem sofrer hibridizaçáo. Esse orbital não-hibndizadi 
será muito importante quando abordarmos ligações duplas na Seção 9.6. 

Um orbital s pode também se misturar com os três orbitais p no mesmo subnível. Por exemplo, o átomo de car- 
bono em CH 7 forma quatro ligações equivalentes com os quatro átomos de hidrogénio. Imaginamos esse processt 
como resultante da mistura dos orbitais atômicos 2s e os três 2 p do carbono para criar quatro orbitais híbridos equi- 
valentes sp 1 (lê-se ‘s-p-três'): 




ATIVIDADE 

Promoção de elétron e 
hibridizaçáo de orbitais II 


Ml' 



Evitar ^ J 

1 


Hitmduu 

1 1 

1 

1 

2s 

2/' 

25 

2 P 


sp 3 



Cada um dos orbitais híbridos sp 1 tem um lóbulo grande que aponta em direção aos vértices de um tetraedro 
-:i >:no mostrado na Figura 9.19. Esses orbitais híbridos podem ser usados para formar ligações de dois elétrons pela 
'Uperposíção com os orbitais atômicos de outro átomo, como H. Portanto, dentro da teoria de ligação de valência, 
podemos descrever as ligações em CH ( como a superposição de quatro orbitais híbridos sp 1 equivalentes no carbi- 
p.i com < - rbitais 1> dos quatro átomos de H para formar quatro ligações equivalentes. 
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m orbital s 



Dois orbitais /> 



Orbitais híbridos 
sfr mostrados juntos 
(apenas os lóbulos grandes) 


IU.ii.lu.it 


£» $• 



Três orbitais 
híbridos Sfr 


Figura 9.18 Um orbital s e dois 
orbitais p podem hibridizar para 
formar três orbitais híbridos sp 2 
equivalentes. Os lóbulos maiores 
dos orbitais híbridos apontam em 
direção aos vértices de um 
triângulo eqüílátero. 


A noção de hibridização é usada de maneira similar para descrever as ligações em moléculas com pares de elé- 
Tons não-ligantes. Em H,0, por exemplo, o arranjo ao redor do átomo de O central é aparentemente tetraédrico. 
ssim, pode-se imaginar que os quatro pares de elétrons ocupe orbitais híbridos sp\ Dois desses orbitais contém 
ires de elétrons não-ligantes, enquanto os outros dois são usados para formar ligações com os átomos de hidro- 
-énio, como mostrado na Figura 9.20. 



Hibridizar para formar quatro orbitais híbridos sp 3 
V 



Mostrados juntos (apenas os lóbulos) 


_i 

SP 


figura 9.19 Formação de quatro orbitais híbridos sp J a partir de um conjunto de 
jm orbital s e très orbitais p. 




Figura 9.20 A ligação na H 2 0 
pode ser entendida como uma 
hibridização jp J dos orbitais em O. 
Dois dos quatro orbitais híbridos 
superpõem-se com orbitais 1 s do H 
para formar ligações covalentes. 

Os outros dois são ocupados por 
pares de elétrons não-ligantes. 


ATIVIDADE 
Promoção de elétron e 
hibridização de orbitais III 
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Química: a ciência central 


a animação Hibrídização envolvendo orbitais d 

9 Hibridizacâo 

«K Os átomos no terceiro período e períodos subsequentes podem usar orh 

tais d para formar orbitais híbridos. A mistura de um orbital s, três orbitais i 
um orbital d leva a cinco orbitais híbridos s/r d. Esses orbitais híbridos estão direcionados para os vértices de ur 
bipiràmidc trigonal. A formação de orbitais híbridos sp \l è exemplificada pelo átomo de fósforo no PF 5 : 


lUbmltur 


s pr'd 3 d 


DD 

[I 


11 

L 





3« 3 p 3 d 


Similarmente, a mistura de um orbital s, três orbitais p e dois orbitais d fornece seis orbitais híbridos sp\f, qi. 
estão direcionados para os vértices de um octaedro. O uso dos orbitais d na construção de orbitais híbridos corri' 
ponde perfeitamente à noção de um rüvel de valência expandido. (Seção 8.7) As distribuições geométric: 
características dos orbitais híbridos estão resumidas na Tabela 9.4. 

Resumo 

Os orbitais híbridos fornecem um modelo conveniente para usar a teoria de ligação de valência para dcscre\ - 
as ligações covalentes em moléculas cujas geometrias estão em conformidade com os arranjos previstos pelo m 
delo RPENTV. A imagem de orbitais híbridos tem valor previsível limitado; isto é, não podemos dizer de antem. 
que o átomo de nitrogênio em NH-, usa orbitais híbridos s/j 1 . Quando sabemos a geometria molecular, entretam 
podemos empregar a hibrídização para descrever os orbitais atômicos usados pelo átomo central na ligação. 

Os seguintes passos permitem-nos determinar os orbitais híbridos usados por um átomo na ligação: 

1. Desenhe a estrutura de Lewis para a molécula ou íon. 

2. Determine o arranjo usando o modelo RPENV . 

3. Especifique os orbitais híbridos necessários para acomodar os pares de elétrons com base cm seu arran 
geométrico (Tabela 9.4). 

Esses passos estão ilustrados na Figura 921, que mostra como a hibrídização empregada por N em NTi 
determinada. 


Ã 


1 

1 





Fstrutura de Lesvi* Arranjo 


Figura 9.21 Os orbitais hibndos usados por N na molécula de NH, são previstos primeiro desenhando a estrutura de 
Lewis; usa-se depois o modelo RPENV para determinar o arranjo e, a seguir, especificar os orbitais híbridos que 
correspondem â geometria. Esse é essencialmente o mesmo procedimento usado para determinar a estrutura molecular 
(Figura 9.6), exceto que a visão final está nos orbitais usados para fazer duas ligações de dois eiétrons e para acomodar do 
pares não- ligantes. 
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TABELA 9.4 Distribuições geométricas características dos conjuntos de orbitais hibridos 


Conjunto Conjunto de 

de orbitais orbitais 

atômicos híbridos Geometria Exemplos 


U> 


Dois sp 


1B0 C 



BeF : , HgCU 


W 


s,p.p,p 


Três sp 2 



Trigonal 

plana 


BFvSOj 


Quatro sp 1 



s#,p,p4 



Cinco sp*d 


Biplramidal 

trigonal 


PF 3i SF 4 , BrFj 


s,p,p,p44 Seis sp*d z 



Octaédrica 
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Química: a ciência central 


COMO FAZER 9.5 

Indique a hibridização dos orbitais empregados pelo átomo central em cada um dos seguintes: (a) NH,'; (b) SF, (veja 
em "Como fazer 9.2"). 

Solução 

Análise e Planejamento: para dcMerminar os orbitais híbridos usados pelo átomo na ligação, devemos saber seu ar- 
ranjo. Assim, desenhamos a estrutura de Leveis para determinar o número de domínios de elétrons ao redor do átorm 
central. A hibridização está em conformidade com o número de domínios de elétrons e com o arranjo ao redor do áto- 
mo central como previsto pelo modelo RPENV. 

Resolução: (a) A estrutura de Lewis do é como a seguir: 

[h:N:h] 

L’nui vez que existem quatro domínios de elétrons ao redor de N, o arranjo é telraédrico. A hibridização que forneci 
um arranjo telraédrico é sp' (Tabela 9.4). Dois dos orbitais híbridos contêm pares de elétrons nãi>-ligantes, e os outros 
dois são usados para fazer duas ligações de dois elétrons com os átomos de hidrogênio. 

(b) A estrutura de Lewis e o arranjo do SF, estão mostrados em "Como fazer 9.2". F.xistem cinco domfnios de elétron- 
ao redor de S, originando um arranjo bipiramidal trígonal. Com uni octeto expandido de Hpz elétrons, um orbital d di 
enxofre deve ser usado. O arranjo bipiramidal trígonal corresponde a uma hibridização sp 3 d (Tabela 9.4). Um dos orbi- 
tais híbridas que aponta na direção equatorial contém um par de elétrons não-ligante; os outros quatro são usado- 
para formar as Ligações S — F. 

PRATIQUE 

Determine o arranjo e a hibridização do átomo central em (a) SO, : ; (b) SF*. 

Respostas : (a) tetraédrico, sp'; (b) octaédrico, sjlV. 


Ligação íi 


9.6 Ligações múltiplas 


8 Nas ligações covalentes que consideramos até aqui, a densidade eletrônk. 

está concentrada simetricamente ao redor da linha que une os núcleos (o cá- 
intemuclear). Em outras palavras, a linha que os une passa pelo meio da regiã 
íntcniuclear de superposição. Essas ligações sáo chamadas ligações sigma (o). A superpo- 

sição de dois orbitais 5 como H, (Figura 9.14 (a)), a superposição de um orbital - 
e um p como no HC1 (Figura 9. 14 (b)), a superposição entre dois orbitais p corr 
em CL (Figura 9.14 (c)) e a superposição de um orbital p com um orbital híbn- 
do sp como em BeF. (Figura 9.17) são todos exemplos de ligações a. 

Para descrever ligações múltiplas, devemos considerar um segundo tipo de li 
gação que resulta da superposição entre dois orbitais p posicionados perper 
dicularmente ao eixo intemuclear (Figura 9.22). Essa superposição lateral 
orbitais p produz uma ligação pi (a). Uma ligação 7t é uma ligação covalente r,. 
qual as regiões de superposição localizam-se perpendicularmente adma t 
abaixo do eixo intemuclear. Diferentemente de uma ligação o, em uma ligaçâi 
7t não existe probabilidade de encontrar o elétron no eixo intemuclear. Como a superposição total nas ligações 
tende a ser menor que em uma ligação a, as ligações n geralmente são mais fracas que as ligações a. 

Na maioria dos casos, as ligações simples são ligações ct. Uma ligação dupla consiste em uma ligação a e um. 
ligação a, e uma ligação tripla consiste em uma ligação o c duas ligações n: 


P P 

Figura 9.22 Formação dc uma 
ligação n pela superposição de dois 
orbitais p. As duas regiões de 
superposição constituem uma 
ligação r„ 


H— H / C=C \ : -N=N: 

H H 

Uma ligação a Uma ligação o Uma ligação n 

mais uma ligação a mais duas ligações .t 
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Para ver como essas idéias são usadas, considere o etileno que pos- 

ri uma ligação dupla C = C. Os ângulos de ligação no etileno são todos de 
z-oximadamente 120" (Figura 9.23), sugerindo que cada átomo de carbono 
-a orbitais híbridos sp 2 (Figura 9.18) para formar ligações a com o outro car- 
'íto e com dois hidrogénios. Uma vez que o carbono tem quatro elétrons de 
éncia, após a hibridização um elétron permanece no orbital 2 p não Itibridizadot 



I Ikbwdfrar 



2 F 


2s 2p 


sjr 2 p 



Figura 9.23 Geometria molecular 
do etileno, C-H 4 . 


O orbital 2 /» nâo-hibridizado está diretamente perpendicular ao plano que contém os três orbitais híbridos sp’. 
Cada orbital híbrido sp 2 em um átomo de carbono contém um elétron. A Figura 9.24 mostra como as quatro li- 
. ações o C — F1 são formadas pela superposição dos orbitais híbridos s/r no C com o orbital ls em cada atomo de H. 
vimos oito elétrons para formar essas quatro ligações de pares do elétrons. A ligação a C — C é formada pela su- 
rposição de dois orbitais híbridos s/r. um em cada átomo de carbono, e requer mais dois elétrons. A molécula de 
11, tem um total de doze elétrons de valência, dez dos quais formam as cinco ligações o. 

Os dois elétrons dc valência restantes localizam-sc nos orbitais 2 p náo-hibridizados, um em cada um dos áto- 
~os de carbono. Esses orbitais 2 p podem se superpor lateralmente, como mostrado na Figura 9.25. A densidade 
. irônica resultante está concentrada adma e abaixo do eixo da ligação C — C, logo essa é uma ligação x (Figura 
22). Portanto, a ligação dupla C = C no etileno consiste em uma ligação o e uma ligação ti. 

Apesar de não poder observar experimental e diretamente uma ligação n (tudo que podemos observar é a posi- 
"ão dos átomos), a estrutura do etileno fornece forte apoio para sua presença. Primeiro, o comprimento da ligação 
— C no etileno (1 ,34 Â) é muito mais curto que em compostos com ligações simples C — C (1,54 À), consistente 
m a presença de ligações duplas C — C mais fortes. Em segundo lugar, os seis átomos no C 7 Fl, localizam-se no 
esmo plano. Apenas quando os dois fragmentos CH ; localiz.am-se no mesmo plano, os orbitais 2 p que compreen- 
em a ligação n podem atingir uma boa superposição. Se a ligação x estivesse ausente, não haveria razão para os 
Ls fragmentos CH,do etileno localizarem-se no mesmo plano. (Haveria rotação livre em tomo do eixo da ligação 
2 — C.) Como as ligações ti necessitam de que partes da molécula sejam planares, elas podem introduzir certa rigi- 
ez nas moléculas. 

As ligações triplas também podem ser explicadas pelo uso de orbitais híbridos. O acetileno (C.H,), por exem- 
>, é uma molécula linear contendo uma ligação tripla: H — C = C — H. A geometria linear sugere que cada áto- 
- o de carbono use orbitais híbridos sp para formar as ligações cr com o outro carbono e um hidrogênio. Cada 
mo de carbono, dessa forma, tem dois orbitais 2p restantes nâo-hibridizados com ângulos retos entre eles e em 



Figura 9.24 A hibridização de 
orbitais do carbono no etileno. 

A estrutura da ligação a é formada 
a partir dos orbitais híbridos sp ! 
nos átomos de carbono. Os orbitais 
náo-hibridizados 2 p nos átomos de 
C são usados para fazer uma 
ligação n. 



Figura 9.25 A ligação .t no 
etileno é formada pela 
superposição de orbitais Zp 
não-hibridizados em cada átomo 
de C. A densidade eletrônica na 
ligação n está acima e abaixo dos 
eixos de ligação, enquanto nas 
ligações o a densidade eletrônica 
localiza-se diretamente ao longo 
dos eixos de ligação. Os dois 
lóbulos constituem uma ligação n. 
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Química: a ciência central 



Figura 9.26 A formação de duas 
ligações n no acetileno, C,H lt a 
partir da superposição de dois 
conjuntos de orbitais 2p 
não-hlbridizados do carbono. 


relação ao eixo do conjunto de orbitais híbridos sp (Figura 9.26). Esses orbitai • 
p superpõem-se para formar um par de ligações tt. Portanto, a ligação tripla n 
acetileno consiste em uma ligação a e duas ligações .t. 

Apesar de sex possível fazer ligações -t a partir de orbitais d, a única ligaçã. 
jr que consideraremos é a formada pela superposição de orbitais p. Essa liga- 
ção rr pode formar-se apenas se orbitais p não-hibndizados estiverem preser- 
tes nos átomos ligados. Portanto, somente átomos que hibridizaram s p ou sf 
podem estar envolvidos em tais ligações .t Além disso, as ligações duplas t 
triplas (e, consequentemente, ligações jt) são mais comuns em moléculas com 
átomos pequenos, especialmente C, N e O. Átomos maiores, como S, P e S 
formam ligações x menos facilmente. 


COMO FAZER 9.6 

O formaldeído tem a seguinte estrutura de Leveis: 

H 

V=cj: 

H 

Descreva como as ligações no formaldeído são formadas cm termos de superposição dos orbitais hibridizados e 
não-hibridizados apropriados. 

Solução 

Análise: pede-se descrever a ligação no fòrmaldefdo em termos de superposições de orbitais. 

Planejamento: ligações simples serão do tipo sigma, enquanto ligações duplas consistirão em uma ligação o e uma li- 
gação it. As maneiras pelas quais essas ligações são formadas podem ser deduzidas a partir da geometria molecular, 
que podemos usar utilizando o modelo RPENV. 

Resolução: o átomo deC tem três domínios de elétrons ao redor dele, o que sugere uma geometria trigonal plana com 
ângulos de ligação de 120"'. Essa geometria implica orbitais híbridos sp’ em C (Tabela 9.4). Esses híbridos são usados 
para fazer as duas ligações o C — He uma ligação o C - O. Nesse ponto resta um orbital 2p náo-hibridizado no carbo- 
no, perpendicular ao plano dos três orbitais híbridos sp 3 . 

O átomo de O também tem três domínios de elétrons ao redor dele, logo deduziremos que ele também tem hibridiza- 
çâosp 2 . Um desses orbitais híbridos participa da ligação o C— O, enquanto os outros dois híbridos comportam os dois 
pares de elétrons nào-Iigantes no átomo de O. Portanto, similarmente ao átomo de C, o átomo de O tem um orbital 2 p 
não-hibridizado perpendicular ao plano da molécula. Os orbitais 2 p nâo-hibridizados nos átomos de C e de O super- 
põem-se para formar uma ligação a C — O, como ilustrado na Figura 9.27. 

PRATIQUE 

Considere a molécula de acetonitrila: 


H 

(a) Determine os ângulos de ligação ao redor de cada átomo de carbono; Cb> dê a hibridização de cada um dos átomos 
de carbono; (c) determine o número total de ligações oenna molécula. 

Respostas: (a) aproximadamente 109° ao redor de C da esquerda e 180'ao redor de C da direita; (b) sp*, Sp; (c) cinco li- 
gações o e duas ligações ir. 


Figura 9.27 Formação das ligações cr 
i - no formaldeído, H,CO. 
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-igações rrdeslocalizadas 

Em cada uma das moléculas que discutimos até aqui nesta seção, os elétrons Ugantes estão localizados. Com is>o 
••remos dizer que os elétrons o e n estão totalmente associados com dois átomos que formam a ligação. Em mui- 
- moléculas, entretanto, não podemos descrever adequadamente a ligação como inteiramente localizadas. Essa 
-ujção aparece particularmente em moléculas que têm duas ou mais estruturas de ressonância envolvendo liga- 

.õesit. 

Uma molécula que não pode ser descrita com ligações a localizadas é o benzeno (C r HJ, que tem as duas estru- 
-_ras de ressonância a seguir > (Seção S.n i 



Para descrever as ligações no benzeno usando orbitais híbridos, primeiro escolhemos um esquema de híbridi- 
_ ;ão consistente com a geometria da molécula. Como cada átomo esta rodeado por três átomos a ângulos de 120“, 
conjunto de orbitais híbridos apropriados ésp As seis ligações o C — C localizadas e as seis ligações o C — H lo- 
:zadas são formadas a partir de orbitais híbridos Sp 1 , como mostrado na Figura 9.28(a). Isso deixa um orbital 2 p 
m cada carbono orientado perpendicularmente ao plano da molécula. A situação é muito parecida com a do elile- 
exceto que agora temos seis orbitais 2/> do carbono orientados em um anel (Figura 9_28(b)). Cada um desses or- 
:ais p contribui com um elétron para a ligação rt. 

Uma representação que reflete ambas as estruturas de ressonância tem os seis elétrons .7 espalhados ao redor do 
-ei todo, como mostrado na Figura 9.28(c). Essa figura corresponde ao desenho do 'círculo em um hexágono' que 
■eqüentemente usamos para representar o benzeno. Esse modelo leva à descrição de cada ligação carbono-carbo- 
u como tendo comprimentos de ligação idênticos que estão entre os da ligação simples C — C ( 1 ,54 A) e uma liga- 
dupla (1,34 Â), consistente com os comprimentos de ligação observados (1,40 À). 

Uma vez que não podemos descrever as ligações n no benzeno como ligações de pares de elétrons individuais 
- tre átomos vizinhos, dizemos que elas são deslocalizadas entres os seis átomos dc carbono. A desloca iização de 
etrons em suas ligações k dá ao benzeno estabilidade especial, como será abordado na Seção 25.4. A deslocaliza- 
: ' de ligações .7 é também responsável pela cor de muitas moléculas orgânicas. (Veja o quadro "A química no tra- 
jlho" sobre corantes orgânicos no final deste capítulo.) Se assistir a um curso de química orgânica, você verá 
-luitoe exemplos de como a deslocalização de elétrons influencia as propriedades das moléculas orgânicas. 



(a) Ligações o (b) Orbitais atômicos 2 p (c) Ligações .7 deslocalizadas 

**gura 9.28 As redes de ligação o e .7 no benzeno, C»H„. (a) Todas as ligações oC — CeC — H localizam-se no plano da 
-olécula e são formadas com orbitais híbridos sp 1 do carbono, (b) Cada átomo de carbono tem um orbital 2p nào-bibridlzado 
: je se localiza perpendicularmente ao plano molecular, (c) Os seis orbitais 2 p superpõem-se, formando um orbital s que 
zã espalhado, ou deslocalizado, produzindo uma nuvem eletrónica no formato de uma rosca dupla acima e abaixo do 
ano da molécula. 
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(a) 



(b) 

Figura 9.29 (a) A ligação a 
N — O em uma das estruturas de 
ressonância do NO, . (b) 
Deslocalização das ligações a no 
ion NO, . 


COMO FAZER 9.7 

Descreva a deslocalização das ligações .i no ion nitrato, NO.". 

Solução 

Análise e Planejamento: o primeiro passo na descrição das ligações iro NO, é 
construir as estruturas de Lewis apropriadas. Se as estruturas de ressonância en- 
volvem a colocação de ligações duplas em diierentes posições, isso sugere que a 
componente a das ligações duplas está realmente deslocalizada da maneira sugeri- 
da pelas estruturas de ressonância. 

Resolução: na Seção 8.6 vimos que NO,' tem as três estruturas de ressonância a se- 
guin 


:o: 

— 

:Õ: 

— 

*• 

:0: 

•& .Ç* 


õ. 

* * 

•:çi / N .õ- 


Em cada uma dessas estruturas o arranjo no nitrogênio é trigonal plano, o que im- 
plica hibridizaçáo Sff no átomo de N. Os orbitais híbridos s;i r são usados para cons- 
truir as três ligações o N — O que estão presentes em cada uma das estruturas de 
ressonância. 

O orbital 2}> náo-hibridizado no átomo dc N pode ser usado para fazer as ligações x. 
Para qualquer uma das três estruturas de ressonância mostrada, podpriamos ima- 
ginar a formação de uma única ligação ir N — O localizada, formada entre o orbita! 
nào-hibridizado 2p no N e um orbital 2/i em um dos átomos de O. Entretanto, como 
cada uma das três estruturas de ressonância contribui igualmente para a estrutura 
observada de NO,', representamos as ligações a como espalhadas, ou deslocaliza- 
das, sobre as três ligações N — O, como mostrado na Figura 9.29. 

PRATIQUE 

Quais das seguintes moléculas ou ions exibirão ligações deslocalizadas: SO v SO, : 
H,CO, O, ou NH/? 

Resposta: SO, e O v porque há duas ou mais estruturas de ressonância envolvendo 
ligação ir para cada uma dessas moléculas. 


Conclusões gerais 

Com base nos exemplos que vimos, podemos traçar algumas conclusões para usar o conceito de orbitais híbri- 
dos para descrever estruturas moleculares: 

1. Cada par de átomos ligados compartilha um ou mais pares de elétrons. Em cada ligação, no mínimo urr 
par de elétrons está localizado no espaço entre os átomos em uma ligação a. O conjunto apropriada de or- 
bitais híbridos usado para formar as ligações o entre um átomo e seus vizinhas é determinado pela geome- 
tria observada da molécula. A correlação entre o conjunto de orbitais híbridos e a geometria ao redor dc 
um átomo é dada na Tabela 9.4. 

2. Os elétrons em ligações cr estão localizados nas regiões entre os dois átomos ligados e não contribuem sig- 
nificativamente para a ligação entre quaisquer outros dois átomos. 

3. Quando os átomos compartilham mais de um par de elétrons, os pares adicionais estão nas ligações it. Os 
centros de densidade de carga em uma ligação a localizam-se acima e abaixo do etxo de ligação. 

4. As moléculas com duas ou mais estruturas de ressonância podem ter ligações a que se estendem por mai- 
dc dois átomos ligados. Os elétrons nas ligações ar que se estendem por mais de dois átomos estão desloca 
lizados. 
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A química e a vida 


A química da visão 


Nos últimos anos, os cientistas começaram a entender a 
-ii mica complexa da visão. A visão começa quando a luz é 
calizada pelas lentes dentro da retina, n camada de células 
.obrindo V interior do globo ocular. A retina contém célu- 
' - fntimvceptorus conhecidas cnrno hastunetes e cones (Figura 
AO). A retina humana contém aproximadamente 3 milhões 
• , cones e 100 milhões de bastonetes. Os bastonetes são sen- 

- . eis ã luz íraca e usados durante a visão noturna. Os cones 

- ki sensíveis ás cores. As partes superiores dos bastonetes e 
. nos contêm uma molécula chamada radopsinn, A ródopsi- 
r..i consiste em uma proteína, chamada apaina, ligada a 
_-m pigmento violeta-avermelhado chamado retinal. As va- 

.içõcs estruturais ao redor de uma ligação dupla na porção 
retinal da molécula inicia uma série de reações químicas que 
■•sultatn na visão. 

As ligações duplas entre os átomos são mais tortes que as 
cações simples entre os mesmos átomos (Tabela 8.4). Por 
lemplo, uma ligação dupla C = C é mais forte [E(C — C) = 
-14 kj/mol] que uma ligação simples [E(C — C) = 348 
• I mol], ainda que não seja duas vezes mais forte. As reoen- 
rjs abordagens permitem-nos agora apreciar outro aspecto 
:as ligações duplas: a dureza ou a rigidez que elas introdu- 
em nas moléculas. 

Imagine pegar o grupo — CH : , da molécula de etileno e 
cirá-lo em relação a outro grupo — CH : , como mostrado na 
f igura 931. Essa rotação destrói a superposição dos orbitais 
quebrando a ligação a, um processo que requer constderá- 
■ el energia. Portanto, a presença de uma ligação dupla res 
irmge a rotação das ligações na molécula. Por outro lado, 



ao redor da 
ligação dupla 


Figura 9.3 1 Rotação ao redor de uma ligação dupla 
carbono-carbono no etileno. A superposição dos orbitais p 
'. ae formam a ligação jr é perdida na rotação. Por essa 
azão, a rotaçáo ao redor das ligações duplas não ocorre 
^cilmente. 



Figura 9.30 Uma micrografia ampliada dos cones e dos 
bastonetes na retina do oího obtida com um microscópio 
eletrônico de varredura. Os cones possuem forma cónica e 
os bastonetes são cilíndricos. 


a molécula pode rodar quase livremente ao redor do eixo de 
ligação nas ligações simples (a) porque esse movimento não 
afeta a superposição dos orbitais. F-ssn rotação permite que as 
moléculas com ligações simples torçam-se e dobrem-se quase 
como se seus átomos estivessem ligados por dobradiças. 

A visão depende da rigidez das ligações duplas no reli- 
nal. Em sua forma normal, o retinal é mantido rígido por 
suas ligações duplas, como mostrado à esquerda na Figura 
932. A luz entrando no olho é absorvida pela rodopsina, e a 
energia é usada para quebrar a porção da ligação n da liga- 
ção dupla indicada, A molécula gira uo redor dessa ligação, 
mudando sua geometria, O retinal se separa da opsina, inici- 
ando as reações que produzem um impulso nervoso, que o 
cérebro interpreta como a sensação da visão. São necessárias 
apenas cinco moléculas pouco espaçadas reagindo dessa 
maneira para produzir a sensação da visão. Portanto, apenas 
cinco fõtons de luz são necessários para estimular o olho. 

O retinal reverte-se lenta mente a sua forma original e reli- 
ga-sc á opsina. A lentidão desse processo ajuda a explicar 
por que a luz intensa causa cegueira temporária. A luz íaz 
com que todo o retinal se separe da opsina, não deixando ne- 
nhuma outra molécula para absorver a luz. 


H 


CH, 


H 

I 
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Figura 9.32 Quando a rodopsina absorve luz visível, a componente .t da ligação dupla, em traços vermelhos, permite a 
natação que produz uma mudança na geometria molecular. 
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9.7 Orbitais moleculares 


A teoria de ligação dc valência e os orbitais híbridos permitem-nos um caminho direto a partir das estruturas 
de Lewis para racionalizar as geometrias observadas das moléculas em termos de orbitais atômicos. Por exemplo 
podemos usar essa teoria para entender por que o metano tem a fórmula CH 4 , como os orbitais atômicos do carbo- 
no e do hidrogênio são usados para tormar ligações de pares de elétrons e por que o arranjo das ligações C — H ao 
redor do átomo central é tetraédrico. Entretanto, esse modelo não explica todos os aspectos da ligação. Ela não t 
bem-sucedida, por exemplo, em descrever os estados excitados das moléculas, que devemos entender para expli- 
car como as moléculas absorv em luz. fornecendo- lhes calor. 

.Alguns aspectos de ligação são mais bem explicados por outro modelo chamado teoria do orbital molecular 
No Capitulo 6 vimos que os elétrons nos átomos podem ser descritos por determinadas funções de onda, que cha- 
mamos orbitais atômicos. De maneira similar, a teoria do orbital molecular descreve os elétrons nas molécula- 
usando fruições de onda especificas chamadas orbitais moleculares Os químicos usam a abreviatura OM para or- 
bital molecular. 

Os orbitais moleculares têm muitas das características dos orbitais atômicos. Por exemplo: um OM pode aco- 
modar um máximo de dois elétrons (de spins contrários), tem uma energia definida e podemos visualizar sua dis- 
tribuição dc densidade eletrônica pelo uso de uma representação dc superfície limite, como fizemos quando 
abordamos orbitais atômicos. Contudo, diferentemente dos orbitais atómicos, os OMs estão associados com a mo- 
lécula como um todo, e não com um único átomo, 

A molécula de hidrogênio 

Para a compreensão da abordagem utilizada na looria do OM, começaremos com a molécula mais simples: a 
molécula de hidrogênio, H,. Usaremos os dois orbitais atômicos ls (um em cada átomo de H) para 'construir' os or- 
bitais moleculares para a molécula de H,. Sempre que dois orbitais aldmicos suivrpfrm-se.fonnam-se dois orbitais mole- 
culares. Portanto, a superposição dos orbitais ls dos dois átomos de hidrogênio para formar H. produz dois OMs 
(Figura 9.33). 

O OM de mais baixa energia de FU concentra densidade eletrónica entre os dois núcleos de hidrogênio e é cha- 
mado orbital molecularligante. Esse OM na forma de salsicha resulta da soma dos orbitais atômicos de forma que 
as funções de onda dos orbitais atômicos acrescentam-se na região da ligação. Como um elétron nesse OM é forte- 
mente atraido por ambos os núcleos, o elétron é mais estável (de mais baixa energia) que no orbital ls de um átomo 
de hidrogénio Isolado. Sendo que ele concentra densidade eletrônica entre os núcleos, o OM segura os elétrons em 
uma ligação covalente. 

O OM de mais alta energia nn Figura 9.33 tem muito pouca densidade eletrônica entre os núcleos e é chamado 
orbital molecular antlligante Em vez de acrescentarem-se na região entre os núcleos, os orbitais atômicos cance- 
lam-se nessa região, e as maiores densidades eletrônicas estão em lados opostos nos núcleos. Portanto, esse OM ex- 
clui os elétrons da mesma região na qual a ligação deve ser formada. Um elétron nesse OM e na realidade repelidt 
da região da ligação e é, consequentemente, menos estável (de mais alta energia) que o orbital atómico ls dc um 
ãtomo de hidrogénio 

A densidade eletrônica nos orbitais moleculares ligante e antihgante de H , está centrada ao redor do eixo rnter- 
mtclear, uma linha imaginária que passa pelos dois núcleos. Os OMs desse tipo são chamados orbitais molecula- 
res sigma (o). O orbital molecular sigma ligante dp H- é rotulado rr lw , o inclice inferior indicando que o OM e 
iormado de dois orbitais ls. O orbital molecular sigma antihgante de H : é rotulado o* (lê-se: "sigma asterisco un: 
>’'), o asterisco indicando que o OM e antiligante. 

A interação dos dois orbitais atômicos ls e os orbitais moleculares que resultam dessa interação pode ser repre- 
sentada por um diagrama de níveis de energia (também chamado diagrama de orbital molecular), semelhante 


Figura 9.33 A combinação de dois 
orbitais atômicos 1 s de H forma 
dois orbilais moleculares (OMs) de Hj 
No OM ligante, os orbitais 
: ombinam-se positivamente, levando 
j : i j-nsnto da densidade eletrónica 
cs núcleos. No OM antilígante, 

- . .n creitais combinam-se 

amente na região da ligação. 
Jtee- ~ ;:.t o OM n‘ tem um nó 
zc tío*s núcleos. 
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- da Figura 9.34. Tais diagramas mostram os orbitais atômicos que interagem nas colunas à esquerda e à direita e 
- OMs na coluna do meio. Observe que o orbital molecular ligante, cr, ., tem menor energia que os orbitais ls, en- 
_mto o orbital antiligante, a*, , tem maior energia que os orbilais ls. Similarmentr aos orbitais atômicos, cada OM 

•Je acomodar dois elétrons com spins emparelhados (principio da exclusão de Pauli). (Seção b.7) 

O diagrama de orbital molecular da molécula de H : está mostrado na Figura 9.34(a), Cada átomo de H tem um 
tron, logo existem dois elétrons em H : . Esses dois elétrons ocupam o OM ligante de mais baixa energia (aj com 
- -js spins emparelhados. Os elétrons que ocupam um orbital molecular ligante são chamados elétrons ligantes. 
_ mo o orbital o,, é mais baixo em energia que os orbitais ls isolados, a molécula de H, é mais estável que os dois 
• mos de H separados. 

Por outro lado, a molécula hipotética He ; necessita de quatro elétrons para preencher seus OMs como na Figu- 
: -Ç34(b). Uma vez que somente dois elétrons podem ser colocados no orbital rr„, os outros dois devem ser coloca- 
? no orbital cr' . A diminuição de energia dos dois elétrons no OM ligante é anulada pelo aumento de energia 
:os dois elétrons no OM antiligante.' 

Ordem de ligação 

Na teoria do orbital molecular a estabilidade de uma ligação covalente está relacionada com sua ordem de li- 
_3ção, definida como a seguir 

Ordem de ligação = i (número de elétrons ligantes - número de elétrons antiligantes) 

Isto è, a ordem de ligação é a metade da diferença entre o número de elétrons ligantes e o número de elétrons 
rtiligantes. Tomamos a metade da diferença porque estamos acostumados a pensar nas ligações como pares de 
. .etrons. Uma ordem dc ligação igual a 1 representa uma ligação simples, uma ordem de ligação igual a 2 representa uma li - 
. ão dupla e uma ordem de ligação igual a 3 representa uma ligação tripla. Como a teoria do OM trata também de mo- 
dulas com um número ímpar de elétrons, ordens de ligação igual a 1/2, 3/2 ou 5/2 são possíveis. 

Em virtude de H, ter dois elétrons ligantes e zero elétrons antiligantes (Figura 9.34(a)), a respectiva ordem de li- 
-vçâo é 1. Uma vez que o He. tem dois elétrons ligantes e dois elétrons antiligantes (Figura 9.34(b)), sua ordem de liga- 
3o é 0. Uma ordem de ligação igual a 0 significa ligação inexistente. 


COMO FAZER 9.8 

Qual é a ordem de ligação no ion He/? Você esperana que esse ion fosse estável em relação ao átomo de He separado e 
ao ion I le"? 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar □ ordem de ligação, devemos determinar o número de elétrons na molécula 
e como esses elétrons ocupam os orbitais OMs disponíveis. Os elétrons de valência de He estão no orbital ls. Conse- 
qüentemente, os orbitais ls combinam-se para fornecer um diagrama de OM semelhante ao de H,. 

Resolução: o diagrama de níveis de energia para o ion He/ está mostrado na Figura 9.35. Esse ion tem um total de três 
elétrons. Dois são colocados no orbital ligante e o terceiro, no orbitai antiligante. Portanto, a ordem de ligação é: 

Ordem de ligação - \ (2 - 1) = ^ 


Na realidade, os OMs antiligantes são ligeiramcnte mais desfavoráveis que os OMs ligantes sio favoráveis. Portanto, quando 
existir o mesmo número de elétrons em orbitais moleculares ligantes e antiligantes, a energia da molécula será um pouco maior 
que para os átomos isolados, e não haverá formação de ligação. 
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Figura 9.35 Diagrama de níveis de 
energia para o íon He/. 



Mulócula de He, ’ 


Uma vez que a urdem de ligação é maior que 0, supõe-se que o íon molecular He/ seja estável em relação aos átomos de 
He separados e ao íon He". A formação de He. na fase gasosa tem sido domons-trada em experimentos laboratoriais. 

PRATIQUE 

Determine a ordem de ligação do íon H, . 

Resposta: J, 


9.8 Moléculas diatômicas do segundo período 

Exatamente como tratamos a ligação em H, usando a teona do orbital molecular, podemos considerar a descri- 
ção de OM de outras moléculas diatômicas. Inicialmente restringiremos a abordagem para moléculas diatômicas 
homomcltares (as compostas de dois átomos idênticos) de elementos do segundo período da tabela periódica 
Como vimos, o procedimento para determinar a distribuição de elétrons nessas moléculas se aproxima do usadi 
para ti,. 

Os átomos do segundo periodo têm orbitais de valência 2s c 2/;; precisamos considerar como eles interagem 
para formar OMs. As seguintes regras resumem a formação de OMs e como eles são ocupados pelos elétrons: 

1. O número de OMs formado é igual ao número de orbitais atômicos combinados. 

2. Os orbitais atômicos se combinam mais efetiv amente com outros orbitais atômicos de energias similare- 

3. A eficiência com a qual dois orbitais atómicos se combinam é proporcional à superposição entre eles, isto e 

à medida que a superposição aumenta, o OM ligante diminui em energia e o OM aumenta. 

4. Cada OM pode acomodar, no máximo, dois elétrons, com seus spins emparelhados (principio da exclusài 
de Pauli). 

5. Quando os OMs de mesma energia são ocupados, um elétron entra em cada orbital (com o mesmo spin 
ante_s de ocorrer o empa relha mento (regra de Hund). 

Orbitais moleculares para Li> e Be 2 

O lítio, o primeiro elemento do segundo periodo, tem configuração eletrônica ls^'. Quando o litio metálico t. 
aquecido acima de seu ponto de ebulição (1.342 °C), moléculas de Li. são encontradas na fase de vapor. A estruturo 
de Levvis para Li, indica uma ligação simples Li — Li. Usaremos agora os OMs para descrever a ligação em Li,. 

Como os orbitais ls e 2s de Li são tão diferentes em energia, podemos assumir que o orbital ls em um átomo de 
Li interage apenas com o orbital ls do outro (regra 2). De maneira semelhante, os orbitais 2s de Li interagem apena- 
entre si. O diagrama de níveis de energia está mostrado na Figura 9.36. Observe que a combinação de quatro orbi- 
tais atômicos produz quatro OMs (regra 1). 

Os orbitais ls de Li combinam-se para formar os OMs ligante e antiliganle a,, e n'_ , corno em H : . Os orbitais 2 
interagem exatamente do mesmo modo, produzindo OMs ligantes (cr,J e antiligantes (o', ). Como os orbitais 2s de 
Li estendem-se até mais distantes do núcleo que os orbitais ls, os orbitais 2s superpõern-se mais eficazmente 
Como resultado, a separação de energia entre os orbitais cr,, e o" é maior que para os OMs derivados do ls. Entre- 
tanto, os orbitais Ls de Li são tão mais baixos em energia que os orbitais 2s, que o OM antiligante cr " mesmo assirr 
está abaixo do OM ligante a lf . 

Cada átomo de Li tem três elétrons, de forma que seis elétrons devem ser colocados nos OMs de Li,. Com» 
mostrado na Figura 9.36, eles ocupam os OMs a,., ar* e a : ., cada um com dois elétrons. Existem quatro elétrons no- 
orbitais ligantes e dois nos orbitais antiligantes, logo a ordem de ligação é igual a 1 . A molécula tem ligação sim- 
ples, em concordância com sua estrutura de Levvis. 
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Lí 2 


Figura 9.36 Diagrama de níveis de 
energia para a molécula de Li,. 


Uma vez que ambos os OMs a,, e a* de Li. estão completamente preenchidos, os orbitais ls praticamente não 
ntribucm com a ligação. A ligação simples deve-se ã interação dos orbitais de valência 2s nos átomos de Li. Esse 
vemplo ilustra a regra geral de que es elétrons de cerne não contribuem significativamente para a ligação na formação iia 
* ilêcula. A regra é equivalente a usar apenas os elétrons de valência quando desenhamos as estruturas de Lewis. 
rtanto, não precisamos considerar daqui para frente os orbitais ls quando abordarmos as moléculas diatòmicas 

• segundo período. 

A descrição do OM de Be. segue sem dificuldades a partir do diagrama de níveis de energia para Li,. Cada átomo 
Be tem quatro elétrons de forma que devemos colocar oito elétrons nos orbitais moleculares. Assim, 

.enchemos completamente os OMs ct, . o*. , o,, e cri . Temos um número igual de elétrons ligantes e antiligantes, 
■ mando a ordem de ligação igual a 0. De acordo com essa análise, Be, não existe. 

1 'bitais moleculares a partir de orbitais atômicos 2 p 

Antes que possamos considerar as moléculas restantes do segundo período, devemos olhar os OMs que resul- 
-n da combinação dos orbitais atômicos 2p. A interação entre os orbitais p é mostrada na Figura 9.37, onde esco- 
amos arbitrariamente o eixo 2 como o eixo intemuclear. Os orbitais 2 p. orientam-se frontalmente. Da mesma forma 

2 -no fizemos com os orbitais s, podemos combinar os orbitais 2p. de duas maneiras. Uma combinação concentra 
i t isidade eletrônica entre os núcleos e é, portanto, um orbital molecular ligante. A outra combinação exclui densida- 
i eletrônica da região de ligação; é um orbital molecular antiligante. Em cada um desses OMs a densidade eletrôni- 
a localiza-se ao longo da linha que contém os núcleos, sendo eles orbitais moleculares cr. cr e . 

Os outros orbitais 2 p superpõem-se lateralmenle e concentram densidade eletrônica em lados opostos da linha 
4 e contém o núcleo. Os OMs desses tipos são chamados orbitais moleculares pi (ni- Obtemos um OM tc combi- 
ido os orbitais atômicos 2p, e um outro a partir dos orbitais atômicos 2p . Esses dois orbitais moleculares itj_ têm 

* esma energia; são degenerados. Similarmente, obtemos dois OMs antiligantes n' f . 

Os orbitais 2 p nos dois átomos apontam diretamente um para o outro. Dessa forma, a superposição de dois or- 
ts 2 p é maior que para os orbitais 2p, e 2p u . Assim, a partir da regra 3 esperamos que o OM o, t seja de energia 
- - baixa (mais estável) que os OMs rt^,. Igualmente, o OM ct' deverá ter energia maior (menos estável) que os 

*«***• 

nfigurações eletrônicas para B 2 até Ne, 

Temos, independen temente, até aqui considerado os OMs que resultam dos orbitaiss (Figura 9.33) e dos orbitais 
» Figura 9.37). Podemos combinar esse» orbitais para construir um diagrama de níveis de energia (Figura 938) 
- j moléculas diatòmicas homonucleares dos elementos do boro até o neónio; todos eles têm orbitais atômicos de 
-Teia 2s e 2p, As seguintes características do diagrama são notáveis: 

1. Os orbitais atómicos 2» têm menor energia que os orbitais atómicos 2 p. (Seção 0.7) Conseqílentemente, 

ambos os orbitais moleculares que resultam dos orbitais 2», o ligante o ; . e antiligante cri têm menor ener- 
gia que o OM de mais baixa energia que é derivado dos orbitais atômicos 2 p. 

2. A superposição de dois orbitais 2 p. é maior que as dos dois orbitais 2 p, e 2/r,,. Como consequência, o OM 
ligante o,_ é mais baixo em energia que os OMs n- r , e o OM antiligante cri. é mais alto em energia que os 
OMs ui,, . 
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Figura 9.37 Representações dc 
superfície limite dos orbitais 
moleculares formados pelos 
orbitais 2p dos dois átomos. Cada 
vez que combinamos dois orbitais 
atômicos, obtemos dois OMs: um 
ligante e um antiligante. Em (a) os 
orbitais p superpõem-se 
frontalmente para formar OMs a 
e o*. Em (b) e (c) eles 
superpõem-se lateralmente 
para formar OMs x e u*. 







* 2 p 


3. Ambos os orbitais moleculares jt^, e rc‘ ; , são duplamente degenerados, isto é, existem dois orbitais molecula- 
res degenerados de cada tipo. 

Antes de podermos adicionar elétrons ao diagrama de níveis de energia na Figura 9.38, existe mais um efeitc 
que devemos observar. Temos construído os diagramas considerando que não existe interação entre o orbital 2s dc 
um átomo e os orbitais 2 p do outro. Essas interações afetam a energia dos orbitais moleculares 0->. C 0 _,. de tal formí 
que esses OMs separam-se mais em energia, o a,. cai em energia e o o^. sobe em energia (Figura 9,40). Essas intera- 
ções 2s-2p são fortes o suficiente para que a ordem energética dos OMs possa ser alterada: para B ; , C, e N 2 0 OM o ; 
tem maior energia que o OMs it^ Para o O,, F : c Ne y o OM a :r tem menor energia que o OMs ji v 


Figura 9.38 Diagrama de níveis de 
energia para os OMs das moléculas 
diatômicas homonucleares do 
segundo período. O diagrama supõe 
que não exista interação entre o 
orbital atômico 2s em um átomo 
e os orbitais atômicos 2 p no outro, 
e os experimentos mostram que ele 
serve tão-somente para O,, F* e Ne r 


* 
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Figura 9.39 Superposição entre um 
orbital 2s em um átomo de molécula 
diatómica e o orbital 2p, em outro 
átomo. Essas interações 2 s-2p podem 
alterar a ordem energética dos OMs 
da molécula. 


Aumerlii da Inti i.i ,n . 


Knergia dos orbitais 
moleculares .li,, — «. 




Figura 9.40 Quando os orbitais 2s e 
2 p interagem, o OM a h diminui em 
energia e o o Jp aumenta. Para Oj, F 3 e 
NCj, a interação c pequena e o OM a 2p 
permanece com menor energia que o 
OMs rtjp, como mostrado na Figura 
9.38. Para B 2 , C 2 e a Interação 
2s-2p é grande o suficiente para que o 
OM Oj, aumente acima dos OMs n }pl 
como mostrado mais à direita. 



Oi, Fj, Ncj Bi, Cj, Ni 


Dada a ordem de energia dos orbitais moleculares, é uma questão simples determinar as configurações eletrô- 

* as para as moléculas diatômicas de B, até Ne,. Por exemplo, um átomo de boro tem três elétrons de valência. 
: mbre-se de que precisamos considerar os elétrons mais internos do ls.) Assim, para B, devemos colocar seis elé- 

* ns nos OMs. Quatro destes ocuparão por completo os orbitais moleculares e^eo^, levando à inexistência de li- 
: :ão líquida. Os dois últimos elétrons são colocados nos OMs ligantes it Jr ; um é colocado em cada OM iu f , com o 
- ,mo spin. Dessa forma, o B, tem ordem de ligação igual a 1 . Cada vez que nos movermos para a direita no segun- 
v reriodo, mais dois elétrons deverão ser colocados no diagrama. Por exemplo, movendo-se para G,, temos mais 

- elétrons que em B ; , e esses elétrons serão colocados nos OMs tt,^ preenchendo-os completamente. As configura- 
eletrônicas e as ordens de ligação para as moléculas diatômicas de B, até Ne, são dadas na Figura 9.41. 
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-importamcnta magnética Pammagncticú DumugniHico Diamacnctico Paranugnético Diamagnêticu 


pura 9.41 Configurações eletrónicas de orbitais moleculares e alguns dados experimentais para várias moléculas 
atômicas do segundo período. 





322 


Química: * ciência centrai 


Figura 9.42 Experimentos para 
determinar as propriedades 
magnéticas de uma amostra, (a) A 
amostra é primeiro pesada na ausência 
de campo magnético, (b) Quando se 
aplica um campo, uma amostra 
diamagnética tende a mover-se para 
fora do campo e, portanto, parece ter T Amostra 
massa menor, (c) Uma amostra 
paramagnética é puxada para o 
interior do campo e, portanto, parece 
ganhar massa. O paramagnetismo é 
um efeito muito maior que o 
diamagnetismo. 





Configurações eletrónicas e propriedades moleculares 

O comportamento de uma substância em certo campo magnético fornece tuna compreensão clara da distribui- 
ção de seus elétrons. As moléculas com um ou mais elétrons d esem parelha dos são atraídas para um campo mag- 
nético. Quanto mais elétrons desemparelhados em uma espécie, mais forte serão as forças de atração. Esse tipo ck 
comportamento magnético é chamado paramagnetismo 

As substâncias que não têm elétrons desemparelhados são fracamente repelidas por um campo magnético 
Essa propriedade é chamada diamagnetismo. O diamagnetismo é um efeito muito mais fraco que o panunagneh- 
mo. Uni método direto para medir as propriedades magnéticas de uma substância, ilustrado na Figura 9.42, envol- 
ve pesar a substância na presença e na ausência de campo magnético. Se a substância for paramagnética, ela 
parecerá pesar mais no campo magnético; se ela for diamagnética, parecerá pesar menos. Os comportamento- 
magnéticos observados para as moléculas diatõmicas dos elementos do segundo período estão de acordo com a- 
configurações eletrônicas mostradas na Figura 9.41. 

As configurações eletrônicas podem também ser relacionadas com as distâncias de ligação e entaipias de liga- 
ção das moléculas. « i Seçr ■ .S ) À proporção que a ordem de ligação aumenta, as distâncias de ligação diminuen 
e as entaipias aumentam. N 7 , por exemplo, cuja ordem de ligação é 3, tem a distância de ligação mais curta e 
maior entalpia de ligação. A molécula de N, não reage facilmente com outras substâncias para formar composti - 
nitrogenados. A maior ordem de ligação da molécula ajuda a explicar sua excepcional estabilidade. Devemos ob- 
servar também, entretanto, que as moléculas com as mesmas ordens de ligação mio têm as mesmas distâncias dc 
ligação e entaipias de ligação. A ordem de ligação é somente um fator influenciando nessas propriedades. Outov- 
íatores incluem as cargas nucleares e a extensão da superposição dos orbitais. 

A ligação na molécula do dioxigénio, O,, é especialmente interessante. A respectiva estrutura de Lewis mostr . 
uma ligação dupla e um completo emparelhamento de elétrons: 


Õ=Õ 

A curta distânda de ligação O — O (1,21 Á) e a relativamente alta entalpia de ligação (495 kj/mol) estão dt 
acordo com a presença de uma ligação dupla. Contudo, a molécula supostamente contém dois elétrons desempa- 
relhados. O paramagnetismo do O-, é demonstrado na Figura 9.43. Apesar de a estrutura de Lewis talhar em res- 
ponder pelo paramagnetismo de O,, a teoria do orbital molecular determina corretamente que existem dois 
elétrons desemparelhados nos orbitais ji*. da molécula (Figura 9.41). A descrição do OM também indica correta- 
mente uma ordem de ligação igual a 2. 

Indo de O, para F ; adicionamos mais dois elétrons, preenchendo completamente os OMs n' (1 . Assim, espero— 
que F ; seja diamagnético e tenha uma ligação simples F — F, de acordo com sua estrutura de Lewis. Finalmente, . 
adição de mais dois elétrons faz Ne, preencher completamente todos os OMs ligantes e antiligantes; em conse- 
qüênria, a ordem de ligação de Ne, é zero, e espera-se que a molécula não exista. 
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Figura 9.43 0 2 líquido 
derramado entre os pólos de um 
eletroímã. Uma vez que cada 
molécula de Oj contém dois 
elétrons desemparelhados, 0 2 é 
paramagnético. Por isso, é atraído 
para o campo magnético e forma 
uma ponte entre os pólos do 
eletroímã. 


COMO FAZER 9.9 

Determine as seguintes propriedades de CV: (a) número de elétrons desemparelhados; (b) ordem de ligação; (c) ental- 
pia de ligação e comprimento de ligação. 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar as propriedades solicitadas, devemos determinar o número de elétrons em 
CV e, em seguida, escrever o diagrama de OM. Os elétrons desemparelhados são aqueles sem um companheiro de 
spin oposto. A ordem de ligação é a metade da diferença entre o número de elétrons ligantes e antiligantes. Após cal- 
cular a ordem de ligação, podemos compará-la com moléculas similares na Figura 9.41 para estimar a entalpia e o 
comprimento de ligação. 

Resolução: (a) O íon (X* tem 1 1 elétrons de valência, um a menos que O-,. O elétron removido de 0 ; para formar CV é 
um dos dois elétrons desemparelhados h* (veja Figura 9.41). Portanto, CV tem apenas um elétron desemparclhado. 
<b) A molécula tem oito elétrons ligantes (o mesmo número do C : ) e três elétrons antiligantes (um a menus que o Q,). 
Portanto, sua ordem de ligação é: 

Ordem de ligação = i (8 - 3) = 2 ^ 

(c) A ordem de ligação de CV está entre aquela para O, (ordem de ligação 2) e a do N, (ordem de ligação 3). Assim, 
a entalpia de ligação e o comprimento de ligação devem estar entre aqueles de O, ede N,, aproximadamente 720 kj/mol e 
1,15 Á, respectivamente. A entalpia de ligação e o comprimento de ligação observados para o íon são 625 k|/mol e 1,123 À, 
respectivamente. 

PRATIQUE 

Determine as propriedades magnéticas e a ordem de ligação para (a) o íon peróxido, CV~; (b) o íon acetileto, C- 
Respostas: (a) diamagnético, 1; (b) diamagnéhco, 3. 


Moléculas diatômicas heleronucleares 

A molécula NO é uma molécula diatômica heteronuclcar, ou seja, contém dois elementos diferentes. Tem sido 
mostrado que ela controla várias funções importantes no organismo. Este a usa, por exemplo, para relaxar os mús- 
alos, matar células estranhas e reforçar a memória. Antes de 1987 não se suspeitava que ela tinha um importante 
rapei no metabolismo humano porque o NO tem um número ímpar de elétrons e é altamente reativo. A molécula 
• m 1 1 elétrons de valência, e d uas possíveis estruturas de Levvis podem ser desenhadas. Aquela com as ca rgas for- 
mais mais baixas coloca o elétron ímpar no átomo de nitrogênio: 

-1 ‘1 

N=Õ « — ► N=Ô 


Ambas as estruturas indicam a presença de ligação dupla, mas o comprimento de ligação experimental (1,15 À) 
-ugere uma ordem de ligação maior (Tabela 8.5). Como tratamos o NO usando o modelo de OM? 
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Figura 9.44 Diagrama de energia de 
OM para NO. 



Átomo dc N Molécula de NO Átomo de O 


Se os átomos em uma molécula diatômica heteronuclear não diferirem tanto em suas eletronegatividades 
a descrição de seus OMs lembrarão os das moléculas dia tòmicas homonucleares. O diagrama de OM para NO este 
mostrado na Figura 9.44. Os orbitais atómicos do átomo mais eletronegativo de O têm energia ligeiramente menor 
que os de N. Contudo, o diagrama de níveis de energia de OM é tratado de forma muito similar que para molécul. 
diatômica homonudear. Existem oito elétrons ligantes e três antiligantes, fornecendo uma ordem de ligação de 1 C 
- 3) = 2 Jj, que está mais de acordo com o experimento do que a estrutura de Levvis. 


Corantes orgânicos 


A química no trabalho 

A química da cor tem fascinado as pessoas desde os tem- 
pos antigos. As cores brilhantes ao seu redor — as das roupas 
e dos alimentos que você come — são relativas à absorção se- 
letiva de luz pelos produtos químicos. A luz excita os elé- 
trons nas moléculas. Em uma figura, podemos visualizar a 
luz excitando os elétrons de utn orbital molerular preenchi- 
do para um vazio de energia mais alta. Como os OMs têm 
energias definidas, apenas a luz de comprimentos de onda 
específicos pode excitar os elétrons. A situação é análoga 
àquela dos espectros de Unhas. (Seção ò.3i Se o compri- 
mento de onda apropriado para excitar os elétrons está na 
parte visível do espectro eletromagnético, a substância apa- 
recerá colorida: determinados comprimentos de onda de luz 
branca são absorvidos, outros não são. A luz vermelha dc si- 
nais luminosos de tráfego aparece vermelha porque só ela é 
transmitida através das lentes. Os outros comprimentos de 
onda da luz visível são absorvidos par elas. 

Ao usar a teoria do orbital molecular para discutir as absor 
çóes de luz pelas moléculas, podemos nos ater a dois OMs em 
particular. O orbital molecular ocupado mais alto (HOMO) é o 
OM de energia mais alta que contém elétrons. O orbital molecu- 
lar desocupado mais baixo (LUMO) é o OM de maJ» baixa ener- 
gia que contém elétrons. F.m N> por exemplo, o 1 IOMO é o 
OM o LUMO é o OM (Figura 9.41). A diferença de 


energia entre o MOMO e o LUMO — conhecida como a lacuna 
HOMO-LUMO — está relacionada com o mínimo de energia 
necessário para excitar um elétron em uma molécula. As subs- 
tâncias incolores ou brancas geralmente têm uma lacuna 
HOMO-LUMO grande, de maneira que a luz visível não tem 
energia suficiente para excitar um elétron a um nível maiv 
alto. O mínimo de energia necessário para excitar um elétron 
em V corresponde ã luz com comprimento de onda menor 
que 200 run, que é bem distante na parte ultravioleta do espec- 
tro (Figura 6,4). Como resultado, N : não pode absorver ne- 
nhuma luz. visível e, por isso, é incolor. 

Muitas cores ricas são produzidas por corantes orgânicos 
moléculas orgânicas que absorv em fortemente comprimen- 
tos de onda selecionados de luz visíveL Os corantes sâo mais 
conhecidos como substâncias usadas para fornecer cores vi- 
brantes aos tecidos. Eles também são utilizados em filmes fo- 
tográficos coloridos e em novas aplicações de alta tecnologia 
corno os discos compactos chamados discos CD-R (Figura 
9.45). Em um disco CD-R orna fina camada de corante orgâ- 
nico transparente é prensada entre uma superfície refletiva t- 
um polímero transparente e rígido. Os dados são 'queima 
dos' no disco CD-R por um laser. Quando o laser atinge a tin- 
tura, as moléculas do corante absorvem luz, mudando .=. 
estrutura, e tomam-se opacas. A produção seletiva desses 
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Figura 9.45 Os corantes possuem 
uma ampla variedade de aplicações 
importantes, desde o tingimento de 
tecidos (à esquerda) até a produção 
de filmes fotográficos e CDs 
graváveis para o armazenamento 
de dados digitais (CD-R). 


ouracos' opacos no disco CD-R fornece- lhe a capacidade de 
uiazenar dados na forma binária ('transparente' e 'opa- 
V ). Como a estrutura do corante é irreversivelmente alte- 
ada quando os dados são escritos no disco, esses dados só 
r vl em ser escritos uma vez em qualquer parte determinada 
ao disco. 

Os corantes orgânicos contêm extensivamente elétrons a 
:eslocaüzados. As moléculas contêm átomos predominante- 
mente hibridizados sp*, como os átomos de carbono no ben- 
eno (Figura 9.28). Isso deixa um orbital p não-hibridizado 
m cada átomo para formar ligações n com átomos vizinhos. 
V orbitais p estão arranjados de tal forma que os elétrons põ- 
em estar desiocalizndos pela molécula inteira; dizemos que as 
cações Jt sáo amjugadas. A lacuna HÜMO-LUMO em tais mo- 
dulas decresce à medida que o número de ligações duplas 
mjugadas aumenta. O butadieno (C_,H 6 ), por exemplo, tem 
cações carbono-carbono duplas e simples alternadas: 


H„ 


H 

I 


H 

I 




'H 


H 


H 


ou 


A representação da direita é a notação simplificada que os 
mímicos usam para moléculas orgânicas. Existem átomos 
Je carbono implícitos no final dos três segmentos retos e há. 


também, implícitos, átomos de hidrogênio suficientes para 
perfazer um total de quatro ligações em cada carbono, O bu- 
tadieno é plano, de forma que os orbitais p não-hibridizados 
no carbono estão apontando na mesma direção. Os elétrons it 
estào deslocalizados entre os quatro átomos de carbono, e diz- 
se que as duplas ligações estão conjugadas. 

Como o butadieno tem apenas duas duplas ligações con- 
jugadas, ele tem uma lacuna HOMO-LUMO razoavelmente 
grande. O butadieno absorve luz a 217 nm, bem dentro da re- 
gião do ultravioleta do espectro. Portanto, ele é incolor. Se 
nos mantivermos adicionando novas ligações duplas conju- 
gadas, a lacuna HOMO-LUMO mantém-se em diminuição 
até que a luz visível seja absorvida. O (3-caroleno, por exem- 
plo, é a principal substância responsável pela cor laranja das 
cenouras. 

O |J-cnroteno contém 1 1 ligações duplas conjugadas; seus 
elétrons n estão extensiva mente deslocalizados. De absorve 
luz de comprimento de onda de 500 run, no meio da região 
do visível do espectro. O corpo humano converte o jl-carote- 
no em vitamina A, que por sua vez é convertida em retinal 
um componente da radopsina, encontrado na retina dos olhos. 
(Veja o quadro "A química e a vida" na Seção 9.6). A absor- 
ção de luz visível pela rodopsina é a principal razão pela qual 
a luz 'visível' é realmente visiveL Portanto, parece existir 
uma boa base para a máxima de que comer cenouras é bom 
para a visão. 



íJ-carutino 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O enxofre elementar é um sólido amarelo que consiste em moléculas de 5„. A estrutura da molécula de 5» e um anel de 
oito membros pregueado (Figura 7.28). O aquecimento de enxofre elementar a altas temperaturas produz moléculas 
gasosas deS,: 


S»(s) ► 4S.C?) 
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(a) Com respeito à estrutura eletrônica, qual elemento no segundo período da tabela periódica é mais similar ao er 
fre’ (b) Use o modelo RPENV para determinar os ângulos de ligação S — S — SnoS^ea hibridização do S m> 5». (c) L - 
a teoria doOVt para determinar a ordem de ligação emoftv-envnfre em S,. É esperado que essa molécula seja diam- - 
nética ou paramagnética? (d) Useascntalpias de ligação média (Tabela 8 4) para estimar a variação de entaipia na n 
ção que acabamos de descrever. A reação é exotérmica ou endotérmica? 

Solução (a) O enxofre é um elemento do grupo 6A com uma configuração [Nej3sfy*. A Intenção è de que ele - 
muito similar eletronicamente ao ovigêmo (configuração eletrônica [He|2í'2p‘), que está imediatamente acima deli 
tabela periódica. - '.capitulo 7. Introdução (b) A estnitura de Levvis de S. é mostrada a seguir. 


:S— S: 

I I 

; S V S: 

r *\ y" 

:S— S: 


Existe uma ligação simples entre cada par de átomos de enxofre e dois elétrons não-ligantes em cada átomo de 5. T 
tanto, vemos quatro domínios de elétrons ao redor de cada átomo, e espeniriamns um arranjo tetraédrico enrrespe*- 
dendoa uma hibridização sp. tS'v i . - “-'.Z e ^.5l Por causa dos pares não-ligantes. esperaremos os ângulos 5 — 5 — ~ 
sejam menores que 109,5“, o ângulo do tefraedro. Expenmentalmente, o S — 5 — 5 em S„ é 1 08 ', em boa roncordán. 
com essa previsão. Interessante é que se 5, fosse um anel plano (como uma placa de parada obrigatória), ele teria 
gulos de 135“. Em vez disso, o anel cie S, dobra-se para acomodar os ângulos menores determinados pela hibridização 
(r) Os OMs cie Sk aã o similares de O., apesar de que os OMs para 5. são construídos a partir do6 orbitais atômicos > • 
3p do enxofre. Além disso, 5, tem o mesmt) nilmero de elétrons de valência de 0 : . Portanto, por analogia a essa nb- 
dngem de O,, esperaríamos que S, tivesse uma ordem de ligação igual a 2 (ligação dupla) e fosse paramugntHico cc 
dois elétrons desemparelhados nos orbitais moleculares rc* r de 5,. >•. no ú.k (d) Estamos considerando a reaç . 

na qual uma molécula de 5, quebra-se em quatro moléculas de S.. A partir dos itens (b) e(c), vamos que S, tem ligaçc^ 
simples S — 5 e S. ligações duplas 5 = 5. Dessa forma, durante o curso da reação, estamos quebrando oito ligaçf . 
simples 5 — Se formando quatro ligações duplas S = 5. rodemos estimar a en tal pia de reação usando a Equação 8 : 
e as entalpias mécüas de ligação na Tabda 8.4: 

AH, - 8£íS — S) - 4E(S = S) = 8(266 kj) - 4(4 18 kj) = +456 kj 

Em virtude de A H, ? 0, a reação é endoterouca. i Seção 5.4 ) O valor muito posihvo de AH sugere que são necessár • 

altas temperaturas para que a reação ocorra. 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 9.1 As formas tridimensionais e 
os tamanhos das moléculas são determinados pelos res- 
pectivos ângulos de ligação e comprimentos de ligação. 
As moléculas com um átomo central A rodeadas de n 
átomos B, denominada AB„, adotam um número de di- 
ferentes formas geométricas, dependendo do valor de n 
e dos átomos em particular que estão envolvidos. Na 
grande maioria dos casos, essas geometrias estão relacio- 
nadas com cinco formas básicas (linear, piramidal trigo- 
nal, tetraédrica, bipiramidal trigonal e octaédrica). 

Seção 9.2 O modelo de repulsão do par de elétrons 
do nível de valência (RPENV) racionaliza as geome- 
trias moleculares com base njs repulsões entre os domí- 
nios de elétrons, que são regiões ao redor dc um átomo 
central nas quais os elétrons são prováveis de ser encon- 
trados. Tanto os pares ligantes de elétrons, que são os 
envolvidos nas ligações, quanto os pares não-ligantes, 
também chamados pares solitários, criam domínios de 
elétruns ao redor de um átomo. De acordo com o mode- 


lo RPENV, os domínios dos elétrons orientam a si pi 
prios para minimizar as repulsões eletrostáticas, ist> 
eles permanecem tâo afastados entre si quanto possív- 
Os domínios de elétrons dos pares não-ligantes exerce 
repulsões ligeiramente maiores que as exercidas por p 
res ligantes, que levam a determinadas posições pn 
rendais para os pares não-ligantes e a desvios d. 
valores idealizados para os ângulos dc ligação. Os d 
minios de elétrons de ligações múltiplas exercem rep 
sões muito maiores que as exercidas por ligaçc- 
simples. O arranjo dos domínios dc elétrons ao redor c 
átomo central é chamado geometria do domínio do el- 
tron ou arranjo; o arranjo dos átomos é chamado gc 
metria molecular. 

Seção 9.3 O momento de dipolo de uma molécu 
poliatõnúca depende da soma vetorial dos momem 
de dipolos associados com as ligações indivídua, 
chamados dipolos de ligação. Determinadas forre 
moleculares, como AB- linear e AB n trigonal piar. 
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item que os dipolos de ligaçáo se cancelem, produ- 
. O. i uma molécula apoiar, aquela cujo momento de 
o é zero. Hm outras formas geométricas, como AB, 
-■ _< t lar c AB, piramidal trigonal, os dipolos de ligação 
— i -e cancelam e a molécula sera polar (isto é, terá um 
< -ento dipolar diferente de zero). 

Seção 9.4 A leoria de ligação dc valência é uma cx- 
'II da idéia de Lcwis sobro ligações de pares de eló 
- Na teoria de ligação do valência, as ligações 
entes são formadas quando orbitais atômicos nos 
is vizinhos se superpõem. A região de superposi- 
• - ama região conveniente para dois elétrons por cau- 
sua.s atrações pelos núdeos. Quanto maior a su- 
• >sição entre dois orbitais, mais forte é a ligação 
• Tnada. 

seção 9.5 Para estender as idéias da teoria de liga- 

- io valência às moléculas poliatõmicas, devemos vi- 
var a mistura dos orbitais s, p, e algumas vezes d, 
nrmar orbitais híbridos. O processo de hibridiza- 
va a orbitaÍ5atõmicosque têm lóbulo grande dire- 

- do para superpor a orbitais em outros átomos a 

- e haver uma ligação Os orbitais hibridns podem 
cm acomodar pares nãoligantes. Um modo parti- 
de hibridizaçáo pode estar associado a cada uma 

_> cinco formas comuns de arranjos (linear = sp; trigo- 
-J plana -sp". tetraédrica = sp\ bipiramidal trigonal = 
. e octacdrica = sp <F)- 

seção 9.6 Ligações covalentes nas quais a densidá- 
ic Irônica localiza-se ao longo da linha conectando 
mios (eixo intemuclear) sáo chamadas ligações 
çna (a)- Fias também podem ser formadas pelas su- 
islçnes paralelas dos orbitais p. Tal ligação é dia- 
ligação pi (n). Uma dupla ligação, tal como C 1 1 4 , 
— •-ste em uma ligação o e uma a; uma tripla ligação, 
i de C.LL, consiste em uma ligação n e duas liga- 
- - A formação de uma ligação a requer que as mo- 
as adotem orientação específica; os dois grupos 

- em CjFL, por exemplo, devem se localizar no mes- 
plono. Como conseqüênda, a presença de ligações n 

Ju/ rigidez nas moléculas. Em moléculas que têm 
'es mültiplase mais de uma estrutura dc ressunãn- 
omo C r H . as ligações a são deslocai izadas isio é, 
cações a estão espalhadas entre vários átomos, 
seção 9.7 A teoria do orbilal molecular é outro mo- 
usado para descrever as ligações nas moléculas. 

modelo os elétrons existem em estados de ener- 
■ i mitid os diamados de orbitais moleculares (OMs). 
orbitais podem estar espalhados entre Iodos os 
os de uma molécula. Como um orbital atômico, 
•rbital molecular tem energia definida e pode aco- 

- ar dois elétrons de splns apostos. A combinação de 


dois orbitais atômicos leva à formaçáu de dois OMs. um 
de mais baixa energia e outro de mais alta, relatii o a 
energia dos orbitais atômicos. O OM de menor energia 
concentra densidade de carga na região enlre os núcleos 
e é chamado orbital molecular ligante. O OM de maior 
energia exclui os elétrons da região entre os núcleos e e 
chamado orbital molecular antiligante. A ocupação de 
orbitais moleculares ligantes favorece a formação da liga- 
ção, enquanto a ocupação do orbital molecular antiligan 
te é desfavorável. Os OMs ligantes e aniiligantes 
formados pela combinação de orbitais s são orbitais 
moleculares sigma la); como as ligações a, eles se loca- 
lizam no eixo intemuclear. 

A combinação de orbitais atômicos e as energias re- 
lativas dos orbitais moleculares são mostradas por um 
diagrama de nível de energia (ou orbital molecular) 
Quando um número apropriado de elétrons é colocado 
nos OVls, podemos calcular a ordem de ligação de uma 
ligação, que é a metade da diferença entre o número de 
elétrons nos OMs ligantes e o número de elétrons nos 
OMs antiligantes. Lma ordem de ligação igual a 1 cor- 
responde a uma ligação simples, e assim por diante. 
Ordens de ligação podem ser números fracionários 

Seção 9.8 Os elétrons nos orbitais mais internos não 
contribuem para a ligação entre os átomos, assim uma 
descrição de orbital molecular geralmente precisa 
tão-somente dc considerar os elétrons nos subniveis 
mais externos. No intuito de descrever os orbitais mole- 
culares de uma molécuJa diatómica homonuclear do se- 
gundo período, precisamos considerar os OMs que 
podem ser formados pela combinação dos orbitais p. Os 
orbitais p que apontam diretamente para o outro po- 
dem formar OMs c ligante e c antiligante. Os orbitais p 
orientados perpendicularmente ao eixo intemuclear 
combinam-se para formar orbitais moleculares pi (ir). 
Em moléculas d i atômicas os orbitais moleculares « 
ocorrem como pares de OMs degenerados (de mesma 
energia) ligante e antiligante. Supõe-se que o OM ligan- 
te n 2l tem menor energia que os OMs n . ligante devido a 
maior superposição. Essa ordem é invertida em B : , C ; c \ 
por causa da interação entre os orbitais atômicos 2s e 2p. 

A descrição do orbital molecular das moléculas dia- 
tòmicds do segundo período leva as ordens de ligação 
que eslão de acordo com as estruturas de Leivis dessas 
moléculas. Além disso, o modelo determina correta- 
mente que O, deve exibir paramagnelisnio, atração de 
uma molécula pelo campo magnético relativa a elétrons 
desemparelhados. As moléculas nas quais todos os elé- 
trons estão emparelhados exibem diamagnetismo, re- 
pulsão traca do campo magnético. 
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Exercícios 




Formas moleculares: o modelo RPENV 

9.1 As moléculas BF, e SO, são descritas como trigonais 
planas. Essa informação define campletamente seus 
ângulos de ligação? 

9.2 O metano (CFL) e o íon perclorato (CIO, ) são descritos 
como tctTàéd ricos. O que isso indica st tbrv seus ângulos 
de ligação? 

93 (a) O que significa o termo domínio dr dftron? (b) Expli- 

que de que modo os domínios de elétrons se comportam 
como os balões da Figura 9.5. Por que eles fazem isso? 

9.4 (a) Como se determina o número de domínios de elé- 
trons em tuna molécula ou íon? (b) Qual é a diferença 
entre um domínio de elétron lignntc e um domínio dc elé- 
tron nõo-ligante? 

9.5 Descreva a geometria de domínios de elétrons caracte- 
rística de cada um dos seguintes números dc domínios 
de elétrons ao redor de um átomo central: (a) 3j (b) 4; 

(c) 5; (d) 6. 

9.6 Indique o número de domínios de elétrons ao redor de 
um átomo central, dados os seguintes ângulos entre 
eles: (a) 120°; (b) IStT; (c) 1093“: (d) 90". 

9.7 Qual é a diferença entre o arranjo e a geometria molecu- 
lar de uma molécula? Use a molécula de amónia como 
exemplo em sua argumentação. 

9.8 Uma molécula AB, é descrita como tendo um arranjo 
hipiramidal trigonal. Quantos domínios não-ligantes 
lia no átomo A? Explique, 

9.9 Dè o arranjo e a geometria molecular de uma molécula 
que tem os seguintes domínios de elétrons em seu átomo 
central: (a) quatro domínios ligantes e nenhum domi- 
nio não-liganle. (b) três domínios ligantes e dois domínios 
não-ligantes; (c) cinco domínios ligantes e um domínio não- 
ligante. 

9.10 Quais são o arranjo e a geometria molecular de uma 
molécula que tem os seguintes domínios de elétrons em 
seu átomo central: (a) três domínios ligantes e nenhum 
domínio náo-ligante; (b) três domínios ligantes e um domí- 
nio não-ligante; (c) dois domínios ligantes c três domínios 
não-ligantes. 

9.11 Desenhe a estrutura de Len is para cada um dos seguin- 
tes ions ou moléculas e determine seu arranjo e sua geo- 
metria molecular: (a) H,CV; (b) SChT; (c)CSç (d) BrO,~; 
(e) Sef-\: <f) IC1/. 

9.12 Dè o arranjo e a geometria molecular para as seguintes 
moléculas e íons: (a) X,0 (N central); (b) SO,; (c) PCI,; 

(d) NHjCl; (e) BrF,; (f) KrF,. 

9.13 A figura a seguir mostra desenhos de bola e palito de três 
formas possíveis de uma molécula de AF,. (a) Para cada 
uma das formas, dè o arranjo no qual a geometria mole- 
cular é baseada (b) Para cada forma, quantos domínios 
de elétrons não-ligantes existem no átomo A? (c) Qual(ais) 
dos seguintes elementos levara(áo) a uma molécula de 
AF, com a forma espacial de (ií): Li, B, N, Al, P ou Cl? 



lii 



<d) Dé o mime de um elemento A que se espera levar á r- 
trutura AF, mostrada em (iii). Explique seu raciocínio 

9.14 A figura seguinte contém desenhos de bola e palito c 
três formas possíveis de uma molécula AF 4 (a) Par 
cada uma das formas, dê o arranjo no qual a geometn 
molecular c baseada. <b) Para cada forma, quantos do- 
mínios do elétron não-ligante existem no átomo A' 
(c| Qual(ais) dos seguintes elementos levará(ão) a um. 
molécula de AF, com a forma espadai de (iii)? Be, C, St 
Si, Xe. (d) Dê o nome de um elemento A que se espera 
levar à estrutura AF, mostrada em (i). 

(i) (ü) (mi 


9.15 Dê os valores aproximadas para os ângulos de ligaçã 
indicados nas seguintes moléculas: 

1 

(a) H— Õ— O— O: 

.. i 

r i 
: 0 : 


(b) 


H 

(c) H— C=C— H 


(d) 


7 H 


9.16 Dê valores aproximados para os ângulos de lig. 
indicadas nas seguintes moléculas: 

1 

(a) H— Õ-^-N=Õ 

2 


(b) 


H * 

H— C — Ç=Õ 

I I - 

H H 
H 6 

yí r^t, 

(c) Ff— N — O— H 

V A 

(d) H — C-j-CsN: 

l' 


(«> 
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(a) Explique por que BrF/ é quadrático plano enquanto 
BF, é tetraédrico? (b) Em qual dessas moléculas, CF, 
ou SF 4 , você acha que o ângulo de ligação real é mais 
próximo do ângulo ideal previste) pelo modelo RPENV7 
Explique resumidamente. 

• ' (a) Explique por que os seguintes ions têm diferentes 

ângulos de ligação: CIO/ e NO, . Determine o ângulo 
de ligação em cada casa (b) Sabendo que a necessidade 
espacial de um par de elétrons não-lignnte é maior que 


a de um par ligante, explique por que a molécula de 
XeF, é linear, e nâo angular, 

9.19 As três espécies NH. , \H, e NH 4 ' têm ângulos de liga- 
ção H — N — H de 10?’, 10?' e 109”, respectivamente. 
Explique essa variação nos ângulos de ligação, 

9.20 Determine a tendência no ângulo de ligação E (axial) — 
A — F (equatorial) nas seguintes moléculas AF„: I’F„, 
SF 4 e CIF,. 


aridade e moléculas poliatõmicas 

■ ; i 50, tem um momento de dipolo? Caso tenha, um qual 
direção o dipolo liquido aponta? 

* 22 A molécula de H : Ò é polar. Como isso oferece prova 

experimental de que a molécula não pode ser linear? 
13 (a) Considere as moléculas de AF, no Exercício 9.13. 

Qual dessas terá um momento de dipolo diferente de 
zero? Explique, (b) Quais das moléculas do tipo AF, do 
Exercício 9.14 terão um momento de dipolo igual a zero? 
24 (a) Quais condições devem ser satisfeitas para que uma 

molécula com ligações polares seja apoiar? (b) Quais 
geometrias darão moléculas apoiares para as geometrias 
Afl.,, AB, c AB 4 ? 

• 13 Quais das seguintes moléculas são polares: BF V CO, 

CF 4 , NC1 V ou SFj? 

-In Determine se as seguintes moléculas são polares ou 
apoiares: (a) 1F, (b) CS,, (c) SO v (d) FC1« (e) SF„ (f) 1F\. 

" O dicloroetileno (C -H_.CE) tem três formas (isõmeros), 
cada uma delas é uma substância diferente. 


Descobriu-se experimenta Imente que uma amostra pura 
de uma dessas substâncias tem um momento de dipolo 
igual a zero. Podemos determinar qual das três subs- 
tâncias teve seu momento de dipolo medido? 

9.28 O diclcrrobenzeno, C„H,C1,, existe em três diferentes 
formas (isõmeros) chamadas orto. mela e para: 



úrta mata para 


Qual dessas teria um momento de dipolo diterente de 
zero? Explique. 


H H 


H 


a 


W' 


a 


\ 


H 


h a 
\=c x 
» 




: .perposiçao de orbital; orbitais híbridos 

• 29 (a) Qual é o significado do termo superjmiçâíi de orbitais? 

(b) Qual o significado de orbitais superpostas na teoria 
de ligação de valência? <c) Quais os dois conceitos fun- 
damentais incorporados na teoria de ligação de va- 
lência? 

- 30 Faça esboços ilustrando a superposição entre os se- 

guintes orbitais em dois átomos: (a) o orbital 2s em cada 
um; (b) o orbital 2 /> em cada um (suponha que os áto- 
mos estejam no eixo z); (c) o orbital 2s em um c o orbital 
2 p. outro. 

- : I Indique a hibridização e as ângulos de ligação associa- 

dos com cada um dos seguintes arranjos: (a) linear; 

(b) tetraédrico; (c) trigonal plano; (d) octaédrico; (e) bi- 
pirámide trigonal. 

52 Qual é a designação para os orbitais híbridos formados 
a partir de cada uma das seguintes combinações de or- 
bitais atômicos: (a) um s e dois p; (b) um s, três p e um d; 
lc) um s, três p e dois í/ 7 Quais os ângulos característicos 9.36 

associados com cada um? 


9J3 Desenhe a estrutura de Lewis para o íon SO, 1 . Qual é o 
arranjo? Qual é a geometria molecular? Determine o 
ângulo de ligação O — S — O. Quais os orbitais híbri- 
dos que o enxofre usa na ligação? 

9.34 Qual o número máximo de orbitais híbridos que um 
átomo de carbono pode formar? li o número mínimo? 
Explique brevemente. 

9.35 (a) Começando pelo diagrama de orbital de um átomo 
de boro, descreva as etapas necessárias para construir 
orbitais híbridos apropriadas para descrever a ligação 
em BF„ (b> Qual é o nome dado para os orbitais híbri- 
dos construídos em (a)? (c) Em uma origem, esboce os 
grandes lóbulos dos orbitais híbridos construídos no 
item (a), (d) Existem orbitais atómicos de vaiènda em 
B que não sofrem hibridização? Em caso afirmativo, 
como eles estão orientados em relação aos orbitais hí- 
bridos? 

(a) Começando pelo diagrama de orbital de um átomo 
de enxofre, descreva as etapas necessárias para cons- 
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truir orbitais híbridos apropriados para descrever a li- 
gação em SFj. (b) Qual é o nome dado para os orbitais 
híbridos construídos em (a)? (c) Em uma origem, esbo- 
ce os grandes lóbulos dos orbitais híbridos construídos 
no item (a), (d) O esquema de hibridização no item (a) 
seria apropriado para 5F.? Explique. 


9.37 Indique o conjunto de orbitais híbridos usado pelo áto- 
mo central em cada um dos seguintes íons e moléculas 
(a) BCI V <b> MCI/; (c) CS,; (d) KrF : ; (e) PF„ . 

9.38 Qual o conjunto de orbitais híbridos usado pelo átoiru < 
central em cada um dos seguintes ions e moléculas 
(al SiCl* (b) HCN; (c) SO,; (dl IO/; (e) BrF,7 


Ligações múltiplas 


939 (a) Esboce uma ligação o construída a partir de orbitais 
p. (b) Esboce uma I igação .t construída a partir de orbi- 
tais p. (c) Qual geralmente é mais forte, uma ligação a 
ou it? Explique. 

9.40 (a) Se os orbitais atômicos de valência de um átomo são 
hibridizados sp, quantos orbitais p náo-hibridizadus 9.45 
permanecem no nível de valência? Quantas ligações it o 
átomo pode formar? (b) Quantas ligações a e n geral- 
mente fazem parte de uma ligação tripla? (c) De que 
modo ligações múltiplas trazem rigidez ás moléculas? 

9.41 (a) Desenhe as estruturas de Leveis para o metano (CU,) 
e o formaldeído (H,CO). (b) Qual é a hibridização no 
átomo de carbono no CU, e em H,CO? (c) O átomo de 
carbono em CH, não pode participar de uma ligação 
múltipla, enquanto em H : CO ele pode. Explique essa 
observação utilizando a hibridização no átomo de car- 
bono. 

9.42 Os átomos de nitrogênio em N. participam da ligação 

múltipla, enquanto na hidrazina, N,H., eles não partici- 
pam. Como você pode explicar essa observação consi- 
derando a hibridização nos átomos de nitrogénio nas 
duas moléculas? 9.46 

9.43 A acetona, CjH„0, solvente orgânico muito comum, é o 
principal componente de alguns removedores de es- 
malte de unhas. Sua estrutura de Lewis é: 


H :o: H 

I tf I 

H— C— C— C— H 

A A 


(a) Qual é o número total de elétrons de valência na mo- 
lécula de acetona? (b) Quantos elétrons de valência sáo 
usados para fazer ligações a na molécula? (c) Quantos 
elétrons de valência são usados para fazer ligações .t na 
molécula? (d) Quantos elétrons de valência permane- 
cem em pares não-ligantes na molécula? (e) Qual é a hi- 
bridização no átomo central de carbono da molécula? 

9.44 A molécula orgânica ceteno, C ; H.O, tem a seguinte es- 
trutura de Lewis: 


H 

I 

c=c=o 

I 

H 


9.48 


(a) Qual é a hibridização em cada um dos átomos de 
carbono da molécula? (b) Qual é o número total de elé- 


trons de valência no ceteno? (c) Quantos dos elétron- 
de valência são usados para fazer ligações a na molécu- 
la? (dl Quantos elétrons de valência são usados para fa- 
zei ligações k? (e) Quantos elétrons de valência perma- 
necem em pares náo-llgantes na molécula? 

Considere a estrutura de Lewis para a gllcina, o mai.- 
simples aminoárido: 


H -O: 

.. I II .. 

— N— Ç— C— Q— H 


H -n 


H H 


(a) Quais são os ângulos de ligação aproximados ao re- 
dor de cada um dos átomos de carbono, c quais são a 
híbridizações dos orbitais em cada um deles? (b) Quai- 
são as hibridizações dos orbitais nos dois oxigénios e n 
átomo de nitrogênio, e quais sâo os ângulos de lígaçà 
aproximados no nitrogénio? (c) Qual é o número to ta 
de ligações o na molécula inteira? Qual é o número h 
tal de ligações a? 

O composto com a seguinte estrutura de Lewis é o áo 
do acetilsalidlico, mais conhecido como aspirina: 

V ?/.. 

■M II , H 

C— C— H 

I " 1 I 

(a) Quais são os valores aproximados dos ângulos de li 
gação rotulados corno 1 , 2 e 3? (b) Quais orbitais liibr 
dos são usados ao redor do átomo central cie cada ur 
desses ângulos? (e) Quantas ligações o existem na mo 
lécula? 

(a) Qual é a diferença entre uma ligação n localizad 
e uma deslocalizada’’ (bl Como você pode determina 
se uma molécula ou um ion exibirá uma ligação n deslo- 
calizada? (c) A ligação a em NO, é localizada ou deslocai- 
zada? 

lai Escreva uma estrutura de Lewis única para 50 
determine a hibridização no átomo de 5 (bl Há outra- 
estruturas de Lewis equivalentes para a molécula 
(c) Você esperaria que o SO, exibisse ligação n desloca 
lizada? Explique. 
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(a) Quais são assimilaridades e as diferenças entre orbi- 
tais atômicos o orbitais moleculares? (b) Por que o orbi- 
tal molecular ligante de FL está com energia mais baixa 
do que o elétron em um atõmo de hidrogênio? (c) Quan- 
tos elétrons podem ser colocados dentro de cada OM 
de uma molécula? 

- 50 (a) Por que o orbital molecular anliligante do H, está 

com energia mais alta que 0 elétron em um átomo de hi- 
drogênio? (b) O principio de exclusão de Pauli (Seção 
6.71 se aplica aos OMs? Explique. <c) Se dois orbitais p 
de um átomo se combinam com dois orbitais p de outro, 
quantos OMs serão formados? Explique. 

51 Considere o íon H/ . (a) Esboce os orbitais moleculares 
do íon p desenhe seu diagrama de nível de energia. 
(b( Quantos elétrons há no íon H/? (c) Escrev a a confi- 
guração eletrônica do íon em termos de seus OMs. (d) 
Qual é a ordem de ligação no H/7 (e) 5uponha que o 
íon seja excitado pela luz para que um elétron se mova 
de um OM de baixa energia para um de alta. Você espe- 
ra que o íon H, no estado excitado tique estável ou se 
desintegre? Expbque 

32 (a) Esboce os orbitais moleculares do ion H. e desenhe 

o respectiv o diagrama de nível de energia, (b) Escreva a 
configuração eletrônica do íon em termos de seus OMs. 
(c) Calcule a ordem de ligação em H/. (d) Suponha que 
o ion seja excitado pela luz, para que um elétron se 
mova de um orbital molecular de menor energia para 
um de maior. Você espera que o íon H/ no estado exci- 
tado fique estável? Explique. 

• 53 (a) Esboce os orbitais moleculares o e o* que possam re- 

sultar da combinação de dois orbitais atómicos 2p_. 

(b) Esboce os- OMs it e n’ que resultam da combinação 
de dois orbitais atômicos 2p . (c) Coloque os OMs dos 
itens (a) e (b) em ordem crescente de energia, supondo 
que não haja tnislura de orbitais 2 s e 2p. 

*4 <a) Qual é a probabilidade de se encontrar um elétron 

no eixo internudear se o elétron ocupa um orbital mo- 
lecular x? (b) Para uma molécula diatômica homonudear, 
quais as similaridades e as diferenças existentes entre o 
OM itj,, resultante dos orbitais atômicos 2 p, e o OM 
resultante dos orbitais atômicos 2p.,? (c) Por que os OMs 
ir,,, são de energia do que os OMs it/,? 

■ 55 (a) Quais são as relações entre ordem de ligação, com- 

primento de ligação e enetgia de ligação ? (bl De acurdo 
com a teona de orbital moleruUr, poder-se-ia esperar 
que Be. ou Be/ existissem? Explique. 

- 56 Explique o seguinte; (a) u iun fiewxido, O/", tem uma li- 

gação mais longa que o ion sirprrd.rnícç O. . (b) As pro- 
priedades magnéticas de B, são coerentes com n fato de 
os OMs ju,, serem tnais baixos em energia que o OM cr„ 

32 (a) O que significa o termo dianmsinítismo'! (b) Conu> 

uma substância diamagnética responde a um campo 
magnético? (c) QuaLs dus seguintes tons são dlamagné- 
ticos: N/, O// Be/’ ou C/? 

• 58 (a) O que signi fica u termo parmnjgtvUsmol (b) Como se 

pode determinar experimental mente se uma substânda 


é paramagnética? (cl. Quais ctos seguintes ions são 
paramagnéticos: O.', Vf e Li/, O/ ? Se o ion é para- 
magnético, quantos elétrons desemparelhados ele pussui? 

9.59 Usando as figuras 9.36 e 9.41 como guia, dê a configura- 
ção eletrônica do orbital molecular para cada um dos 
seguintes lãtions: (a) B- . (b) Li/; (c) Ni/; (d) íW Em 
cada caso, indique se a adição de um elétron ao ion au- 
mentaria ou diminuiria a ordem de ligação da espéde. 

9.60 5e supusermos que os diagramas de níveis de energia 
para moléculas homonudeares diatômicas mostradas 
na Figura 9-38 possam ser aplicados para ions e molé- 
culas heteronucleares diatômicas, determine a ordem 
de ligação e o comportamento magnético dos seguin- 
tes; (a) CO. (b) NO ; c) OF : (d) NeF 

9.61 Determine as configurações eletrónicas para CN’. CN e 
CNT. Calcule a ordem de ligação para cada um e indi- 
que quais são paramagnéticos. 

9.62 la) A molécula de óxido nitrico, NO, perde facilmente 
um elétron para formar o ion NO’. Por que isso é coe- 
rente com a estrutura eletrônica de NO? tb) Determine 
a ordem dos comprimentos da ligação N — O em NO, 
NO’ e NO e descreva as propriedades magnéticas de 
cada um. <c) Quais moléculas diatômicas homunuclea- 
res neutras são isoeletrõnícas dos ions NO’ eNO”(mes- 
mo número de elétrons)? 

[9.63| Considere os orbitais moleculares da molécula de P. 
(Suponha que os OMs de moléculas diatômicas do ter- 
ceiro período da tabela periódica sejam iguais aos do 
segundo período.) (a) Quais orbitais atómicos de valèn 
da de P são usados para construir os OMs de P.7 (b) A 
figura que segue muslra um esboço de uni dos OMs para 
P : . Qual é o nome desse OM? (c) Para a molécula de P,. 
quantos elétrons ocupam o OM da figura ? (d) É esperado 
que P ; seja diamagnético ou param agnétien? Explique. 



[9.64] A molécula brometo de iodo. IBr, é um rmnpusfo rn- 
Wr-halogòmo, Suponha que os orbitais moleculares de 
IBr sejam iguais á molécula diatômica homonudear f.. 
la) Quais orbitais atômicos de valência clt* 1 e de Br são 
usados para construir os OMs de IBr'' (b) Qual é a or- 
dem de ligação da molécula de IBr? (c) Um dos OMs de 
IBr é esboçado na figura que acompanha o exerddo, 
Por que as contribuições de orbitais atômicos para este 
OM são diferentes em tamanho? (d ) Qual é o nome des- 
te OVI? (c) Para a molécula de IBr. quantas elétrons 
ocupam o OM? 

| 
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Exercido* adicionais 

9.65 Determine a geometria molecular de (a) ILSc; (b) PCI, ; 
(c) NO, ; (d) BrF,; (e) I, 

9.66 (d) Qual é a base tísica para i> modelo RPENV? (b) Ao 
aplicarmos o modela RPENV, contamos uma ligação 
dupla ou tripla como um domínio único do elétron. 
Como se justifica isso? 

9.67 As moléculas SiF 4 , 5F 4 e XeF, têm todas Fórmulas mole- 
culares do tipo AF,, mas as moléculas têm diferentes 
geometrias moleculares Determine a forma espacial de 
coda molécula e explique por que as Formas espaciais 
são diferentes. 

19.681 t.V vértices de um tetraedrn correspondem a quatro ângu- 
los allemados de um cubo. Utilizando a geometria analíti- 
ca, demonstre que o ângulo realizado pela conexão de dois 
dos v értices a um ponto no centro do cubo e 1093”, o ângu- 
lo característico para moléculas tetraédricas 

9.69 A partir das estruturas de Levvis, determine o número 
de ligaçõesoex em cada um dos seguintes kms ou mo- 
léculas (a) CO.; (b) iun tiexianato, NCS ; (c) fnrmaklei- 
do. H.CO; (d) árido forrnico. HCO(OH). que tem um 
átomo de H e dois átomos de O ligados a C. 

9.70 A molécula de árido láfiru, CH,CH(0HK:0(0H), dã ao 
leite azedo gosto desagradável Desenhe a estrutura de 
Levvis para a molécula, supondo que o carbono sempre 
forme quatro ligações em seus compostos estáveis. Qu- 
antas ligações scnhâna molécula? Qual é a hibridizu- 
ção dos orbitais atômicos em volta do átomo dc 
carbono associado com a ligação mais curta? Quais são 
os ângulos de ligação aproximados ao redor de cada 
átomo de carbono na molécula? 

9.71 A molécula de PF, tem um momento de dipolo cie 1 ,03 D. 
mas BF. tem um momento de dipolo igual a zero. Como 
você pode explicar essa diferença? 

9.72 Há dois compostos de formula Pt(NH-,)-Cl-: 

r i' 

a— Pt— a a—p t— nh, 

I I 

NH, NH, 


0 composto à direita, a cispLuma, é usado em rerapia de 
câncer. Os dois compostos têm geometria quadrática 
plana. Qual composto tem utn momento de dipolo 
diferente de zero? 

19.731 Os comprimentos de ligação O — H na molécula de 
água ( H ,0| sáo de 0.% A. e o ângulo H — O — H é de 
1 043". O momento de dipolo da molécula de água é de 

1 .85 D. (al Em quais direções os dipolos de ligaçao das 
ligações O — H apontam? Em qual direção o vetor do 
momento de dipolo da molécula de agua aponta? 
(b) Calcule a magnitude do dipolo dc ligação das liga- 
ções O H. (Observe: Você precisara usar adição veto- 
rial para fazer isso.) (c) Compare sua resposta do item 
(b) com os momentos de dipolo dos haletos de hidrogê- 
nio (Tabela 8.3). Sun resposta está de acordo com a ele- 
tronegatividade relativa do oxigénio? 

- ‘ 4 A e>trutura de Levvis para o aleno ê 


H H 

> ‘ 

H H 


Faça um esboço da estrutura desta molécula que sejr. 
igual à Figura 9.27. Além disso, responda ás três ques- 
tões a seguir: (a) a molécula é plana? (b) Ela tem um 
momento de dipolo diferente de zero? !c) A ligação nc 
aleno seria descrita como deslocalizada 7 Explique 

1 9.75] A reação de três moléculas de gás flúor cnm um átomo de 
Xe produz a substância hexafluoreto de xunònio, XeF„: 

Xe<g) . 3F 3 (g) ► XeF „(í) 

(a) Desenhe uma estrutura de Levvis para XeF.. (b) Sc 
você tentar usar o modelo RPENV para determinar . 
geometria molecular de XeF,,, encontrará um problema 
Qual i> esse problema? (c) O que v nu? poderia fam 
para resolver a dificuldade encontrada no item íbF 
(d) Sugira um esquema de hibridizaçáo para o atoou 
Xe em XeF,. íc) A molécula IF- tem uma estrutura bipi- 
ramidai pentagonal (cinco átomos de flúor equatoriais 
nos verhees do pentágono regular e dois átomos dt 
flúor axiais). Com base na estrutura de IF-, sugira uir. 
estrutura para XeF,, 

19.761 O »on azida, N v , é linear com duas ligações N — N dt 
comprimentos iguais, 1,16 A. ia) Desenhe uma estrute 
ra de l evvis para o ion azida. (b) De acordo com a Tabe- 
la 83, o comprimento da ligação N — N observado c 
coerente com sua estrutura de Levvis? (cl Qual esquen . 
de hibridizaçáo esperado para cada um dos átomos d: 
nitrogênio em N,7 (d) Mostre quais orbitais hibridiz. 
dos e náo-bibridizados etáo envolvidos na formaçv. 
das ligações a e n cm N, . (e) Observa-se freqüentemer 
te que as ligações rr que envolvem um orbital híbrido 
sáo mais curtas que as que envolvem somente orbitai 
híbridos s/r ou sp'. Você pode propor uma justificatn 
para isso? Essa observação é aplicável aos comprime: 
tos de ligação observados para N,~? 

|9.77| No ozônio, O,, os dois átomos de oxigênio nas exLreir. 
dados da molécula são equivalentes entro si. (al Qua! 
a melhor escolha para um esquema de hibridizaçn 
para <ts átomos nu ozônio? (b) Para uma das formas a 
ressonância do ozônio, quais dos orbitais são usaclt 
para lazer ligações e quais são usados para acomodi.- 
pares de elétrons náo-ligantes? (c) Quais dos orbita; 
podem ser usados para deslocalizar os elétrons r 
(d) Quantos elétrons estão deslocalizndos no sistema 
do ozônio? 

9.78 O butadieno, CJF, é uma molécula plana que tem < ■ 
seguintes comprimentos de ligação carbono -carbono 


fctO 


UI A 


LH -CU - , 

1.1» * t»A 


(al Determine os ângulos de lig3çáo ao redor de cao; 
um dos átomos de carbono e faça um esboço da tnole- 
cuia (b) Compare os comprimento* de ligação m 
comprimentos médios dc ligação listados na Tabela 8.5 
Você pode explicar quaisquer diferenças? 

9.79 Usando a teoria do orbital molecular, determine qu. 
das seguintes moléculas dialômicas sera uma espéc 
estável: N* v , O. 3 ou 

9.S0 Escreva a configuração eletrônica para o primeiro esc 
do excitado de N, (isto é, o estado com o elétron de ener- 
gia maior movido para o próximo nirel de energ;_ 
disponível). Quais diferenças você espera nas propri. 
dodes do N, em seu estado fundamental e em seu pr - 
meiro estado excitado? 
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' '!] Comutes aso são corantes orgânicos usados em muitas 
aplicações, como para tingir tecidos. Muitas tinturas 
azo são derivadas da substância orgânica aziú>enzetw, 
C,,H,„N ; . Uma substância estritamente relacionada é o 
hidraziíboizeno, C t .H ]; N,. As estruturas de Lewis dessas 
duas substâncias são as seguinte»; 

ii li 

Azcibunzenn |-ii d raznbeuzena 

(I embre-se da notação simplificada usada para mole- 
cuias orgânicas.) 


-ercícios cumulativos 

•1 Um composto constituído de 2,l"o H, 29,8 '» N e 
68, 1 'In O tem massa molar de aproximadamente 
50 g / moL (a) Qual é a fórmula molecular do compos- 
to? (b) Qual é sua estrutura de Lewis se H esta ligado a 
O? (c) Qual é a geometria da molécula? (d) Qual é a hi- 
bridização dos orbitais ao redor do átomo de N? (e) Qu- 
antas ligações a e quantas a existem na molécula? 

• ?3 O tetrafluoreto de enxofre <$F,) reage vagarosamente com 

O, para formar monóxido de tetrafliioreto de enxofre 
(QSFj) de acordo com a seguinte reação não balanceada: 

sp.feKcy*) — * osf . íx ) 

O átomo de O e os quatro átomos de F em OSF. estão li- 
gados a um átomo de 5 central, ta) Faça o balanceamento 
da equação (b) Escreva uma estrutura de Lewis para 
OSF 4 na qual as cargas forma is de todos os átomos seja 
zero. tc) Use as entalpias médias de ligação (Tabela 8 -I) 
para calcular a enhalpia da reação. Ela éendotemúca ou 
exotérmica? (d) Determine o arranjo de OSF* e escreva 
duas possíveis geometrias moleculares para a molécula 
baseada nesse arranjo, (e) Qual das geometrias molecu- 
lares do item (d) é mais provável de ser observ ada paru 
a molécula? Explique. 

• 34] Os trialetos de fósforo (PX 3 ) mostram a seguinte varia- 

ção no ângulo de ligação X P — X: PF V 96,3"; PCI,, 
100,3"; PBr v 101 ,(F; PI,, 102". A tendência é geralmente 
atnbuida a variação na eletronegatividade do halogé- 
nio. (a) Supondo que todos tts domínios do elétron exi- 
bam a mesma repulsão, qual valor do ângulo X — P — X 
é previsto pelo modelo RPENV? tb) Qual é a tendência 
geral do ângulo X — P — X com o aumento da eletnmc- 
galividade? (c) Usando o modelo RPEN V, explique a 
tendência observada no ângulo X — P — X cum a varia- 
ção da detronegatividade de X. td) Com base em sua 
resposta ao item (c). determine a estrutura de PBrCI,, 
'?] A molécula 2-buteno, C t I L, pode sofrer certa variação 
geométrica chamada isónttrisaçfa cã-tmii-r 

H,C ai, HjC H 

\ /" N. X 

/ =c \ — / =c v 

H H H CH, 


(a) Qual e a hibridização no átomo de N em cada uma 
das substâncias 1 (b) Quantos orbitais atómicos nãoTri- 
bridizados existem nos átomos de N e de C em cada uma 
das substâncias? (c) Determine os ângulos N — N — C 
em cada uma das substâncias (d) O azobenzeno é co- 
nhecido por ter maior deslocalização de seus elétrons a 
do que o hidraznbenzeno. Fale sobre essa afirmação 
considerando suas respostas para os itens (a) e (b). 
(e) Todos os i tomos do azobenzeno repousam em um 
plano, não acontecendo o mesmo com os do hidrazo- 
benzeno. Essa observação é consistente com a afirmação 
no item (d)? (f) O azobenzeno é de cor vermelho-alaran- 
jada intensa, enquanto o hidrazobenzeno é quase inco- 
lor. Fale sobre essa observ ação com base no quadnVA 
química oo trabalho", sobre corantes orgânicas. 


Como abordado no quadro "A quimica e a vida" a res- 
peito da quimica da visão, tais transformações podem 
ser induzidas por luz e são a chave para a visão huma- 
na. (a) Qual é a hibridização nos dois átomos de carbo- 
no centrais de 2-buteno? (b) A isomerização ocorre por 
rotação ao redor da ligação central C — C. Em relação ã 
Figura 9.31, explique por que a ligação ir entre os dois 
átomos de carbono centrais é destruída pela metade 
por meio da rotação de c«- para fnms-2-buteno. (c) Com 
base nas entalpias médias de ligação (Tabela 8.4), qual a 
energia por molécula que deve ser fornecida para que- 
brar a ligação n C — C? (d) Qual é o maior comprimento 
de onda de luz que fornecerá fótons de energia su fi- 
ei ente para quebrar a ligação n C — Ce causar a isome- 
nzaçao? le) O comprimento de onda em sua resposta do 
item (d ) esta na porção visível do espectro eletromagnéti- 
co? Comente sobre a importância de-te resultado para a 
visão humana. 

9.S6 (a) Compare as entalpias de ligação (Tabela 8.4) das li- 

gações simples, duplas e tnplas carbono-carbono para 
deduzir uma contribuição média de ligação n para a en- 
talpia. Que fração de uma ligação simples essa quanti- 
dade representa ? (b) Faça uma comparação similar das 
ligações nitrogénio-nitTogénio. O que você observa? 
(c) Escreva as estruturas de Lewis de N,H_, \ ; FT e N-, e 
determine a hibridizaçáo ao redor do nitrogénio em 
cada caso (d) Proponha uma razão paro a grande dife- 
rença em suas observações nos itens (al e fp). 

9.87 Use as entalpias médias de ligação (Tabela S.41 rara cal- 
cular o \H para a atomização do benzeno, C.H; 

C,.H/ 4 ç) *6C( í ) + 6H( í r) 

Compare esse valor com o obtido pelo uso de dados de 
ATT fornecidos no Apendice C e pela lei de Hess. A que 
v ocê atribui j grande discrepância nos dois valores? 

[9.88| F anto para átomos como para moléculas, as energias de 
ionização (Seção 7.4) estão relacionadas as energias dos 
orbitais: quanto mais baixa a energia do orbital, maior a 
energia de ionização. A primeira energia de ionização di- 
urna molécula é, portanto, a medida da energia do orbi- 
tal molecular ocupado mais alto (HOMO; veja o quadro 
"A química no trabalho", sobre corantes orgânicos). As 


cia-2 tnjtenu 


Zran.e-2-buteno 
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primeiras energias de ionização dc* várias moléculas dia- 
tómicas são dadas em elétran-volts na seguinte tabela: 


Molécula 

J,(eV) 

H* 

15,4 

N, 

15,6 

a 

12,1 

F, 

15,7 


(al Converta essas energias de ionização em kj/mol. 
(b) No mesmo papel quadriculado, represente /, para 
os átomos de H, N, O e F (Figura 7.10) e 1, para as molé- 
culas listadas, (c) As energias de ionização das molécu- 
las seguem as mesmas tendências periódicas das 
energias de ioniz-açào dos átomos? (d) Use diagramas 
de níveis de energia dos orbitais moleculares para ex- 
plicar as tendências nas energias de ionização das mo- 
léculas. 

19.891 Muitos compostos de metais de transição de metal con- 
têm ligações diretas entre átomos de metal. Vamos su- 
por que o eixo Z seja definido como o eixo de ligação me- 


tal- metal, (a) Qual dos orbitais 3 d (Figura 6.21) pode ser 
usado para fazer uma ligação o entre átomos de metaP 
(b) Esboce os OMs ligantes a u e antiligantes oi,, (cl 
Esboce o diagrama de níveis de energia para a molécii:.: 
Sc,, supondo que apenas o orbital 3t i do item (a) seja im- 
portante. (d) Qual é a ordem de ligação em Sc,? 

[9.901 Como mencionado na Seção 7.8, a química do astatíni 
(At) é muito menos desenvolvida que a dos outros ha- 
logênios. (a) Na tabela periódica a massa atómica de At 
é dada como (210). Por que os parênteses são usados 
De que modo essa nomenclatura está relacionada à di- 
ficuldade de se estudar o astattnio? (b) Escreva a coníí 
guraçào eletrônica completa para o átomo neutro de 
At. (c) Apesar de At, não ser conhecido, o composto in- 
ter-halogênio Atl foi caracterizado. Era esperado qut 
esse composto tivesse uma ligação covalente, covalentv 
polar ou íônica? Explique, (dl A reação do Atl com I 
forma o fon Atl. . Use o método RPENV para determina 
a geometria desse íon. (c) Suponha que construamos o- 
orbitais moleculares da molécula desconhecida At 
Qual é a ordem de ligação prevista para a molécula ' 
Que tipo de OM é o orbital molecular mais alto ocupa- 
do da molécula? 
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ve que todos esses gases são compostos unicamente de elementos não-metálicos. Além disso, todos têm fórmula- 
moleculares simples e, portanto, massas molares baixas. 

As substâncias que são líquidas ou sólidas sob condições ordinárias tam- 
bém podem geralmente existir no estado gasoso, ocasião em que nos referimos a 
elas como vapores. A substância H .O, por exemplo, pode existir como água li- 
quida, geia sólido ou vapor de água. Sob as condições corretas, uma substância 
pode coexistir nos três estados da matéria, ou fases, ao mesmo tempo. Uma gar 
rafa térmica contendo uma mistura de gelo e água a 0 “C tem algum vapor de 
água na fase gasosa além das fases liquida e sólida. 

Os gases diferem significativamente dos sólidos e líquidos em vários aspec- 
tos. Por exemplo, um gás expande-se espontaneamente para encher um recipiente. Dessa forma, o volume de uir 
gás se iguala ao volume do recipiente que o contém Os gases também são altamente compressíveis: quando sl 
aplica pressão a um gás, seu volume diminui rapidamente. Os sólidos e líquidos, por outro lado, não se expandem 
para encher os recipientes que os contém, e sólidos e líquidos não são rapidamente comp r es sí veis. 

Os gases formam misturas homogêneas entre si independentemente das identidades ou proporçoes relativa- 
dos gases componentes. A atmosfera serve como um excelente exemplo. OutTO adicional é a mistura de água e ga- 
solina, os dois líquidos permanecem como camadas separadas. Hm contraste, os vapores de água e gasolina acim~ 
dos líquidos tormam uma mistura gasosa homogênea. As propriedades características dos gases resultam do fat< 
de as moléculas individuais estarem relativamente bem separadas. No ar que respiramos, por exemplo, as molécu- 
las ocupam apenas aproximadamente 0,1'*° do volume total, com o restante sendo espaço vazio. Assim, cada molé- 
cula se comporta basicamente como se as outras não estivessem presentes. Como resultado, os diferentes gases 
comportam-se de forma similar, mesmo que eles sejam compostos de moléculas diferentes. As moléculas indivi- 
duais em um líquido, ao contrário, estão muito próximas uma da outra e ocupam talvez 70% do espaço total 
As torças atrativas entre as moléculas mantêm o líquido coeso. 


j MODELOS 3-D 
jL Cianeto de hidrogénio. Cloreto 
de hidrogênio, Sulfeto de 
hidrogénio. Monóxido de 
cartono. Dióxido de carbono. Metano, 
Óxido nítroso, Dióxido de nitrogénio, 
Amónia, Dióxido de enxofre 


I TABULA 10. 1 Alguns compostos comuns que são gases ã temperatura ambiente 

Fórmula 

Nome 

Características 

HCN 

Cianeto de hidrogênio 

Muito tóxico, odor leve de amêndoas azedas 

1TS 

Sulfeto de hidrogênio 

Muito tóxico, cheiro de ovo podre 

CO 

Monóxido de carbono 

Tóxico, sem cor e sem chem» 

COj 

Dióxido de carbono 

Sem cor e sem cheiro 

CH, 

Metano 

Sem cor, sem cheiro, inflamável 

CJ-f, 

Etileno 

Sem cor, frutas maduras 

C,H, 

Propano 

Sem cor; gás engarrafado 

n,o 

Óxido nitroso 

Sem cor; cheiro dixre, gás hilariante 

NO, 

Dióxido de nitrogênio 

Tóxico, marrom-avermelhado, odor irritante 

NH, 

Amónia 

Sem cor, odor pungente 

50, 

Dióxido de enxofre 

Sem cor. odor irritante 

10.2 

Pressão 



Enlre as propriedades de um gás medidas com mais facilidade estão temperatura, volume e pressão. Não . 
surpreendente que muitos estudos antigos sobre os gases se detivessem nas relações entre essas propriedades. If 
abordamos volume e temperatura. . Vamos agora considerar o conceito de pressão. 

Em termos gerais, pressão transmite a idéia de força, um empurrão que tende a mover algo em determinada 
direção. A pressão, P, é, na realidade, a força, F, que age em certa área, A. 

p=4 [ío.i j 

A 

Os gases exercem pressão em uma superfície com a qual estão em contato. O gás em um balão inflãvel, po - 
exemplo, exerce pressão na superfície interna do balão. 
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'-'"essão atmosférica e o barômetro 

Você, eu, os cocos e as moléculas de nitrogênio, todos sofrem força atrativa que nos impele em direção ao cen- 
da Terra. Quando um coco cai do coqueiro, por exemplo, a força atrativa gravítadonal faz com que ele seja im- 
! ido com rapidez em direção à Terra, aumentando a velocidade à medida que sua energia potencial é convertida 
energia cinética. : - . ... * Os átomos e as moléculas na atmosfera também sofrem aceleração gravltacio- 

1. Entretanto, como as partículas gasosas têm massas tão reduzidas, as respectivas energias térmicas de movi- 
ento superam as forças gravitacionais, de forma que a atmosfera não se acumula em uma camada fina na 
iperfide da Terra. Contudo, a gravidade age, e faz com que a atmosfera como um todo pressione a super ride. 
-ando uma pressão atmosférica. 

A existênda da pressão atmosférica pode ser determinada com uma garrafa de plástico vazia de água ou de re- 
cerante. Se você tirar o ar de uma garrafa vazia com a boca, a possibilidade é que ela se feche pardalmcnte. 
_ ando você quebra o vácuo parcial que criou, a garrafa volta à sua forma original. O que faz com que a garrafa se 
:he quando a pressão interna é reduzida, mesmo com as quantidades relativamente pequenas que você é capaz 
produzir com seus pulmões? A atmosfera está exercendo certa força do lado de fora da garrafa que é maior que 
* >rça dentro da garrafa quando parte do gás é sugado. 

Pixle-se calcular o valor da pressão atmosférica como segue: a força, F, exerdda por qualquer objeto é o produ- 
de sua massa, m, pela aceleração, a; F - ma. A aceleração produzida pela grav idade da Terra é 9,8 m/ s\ (Se 

\ i Agora imagine uma coluna de ar de 1 m* de seção transversal estendendo-se até a atmosfera. Essa coluna 
m massa de aproximadamente 10.000 kg (Figura 10.1 ). A força exercida pela coluna é 

F = (10.000 kg)(9,8 m/s : ) = 1 x 10 ? kg m/s 2 = 1 x 10 5 N 

A unidade SI para força é kgm/S 2 eé chamada Newton (N): 1 N! = 1 kg m/s . A pressão exercida por uma coluna 
força dividida por sua área da seção transversal, A. 

r lxl0’N 

P = - = - 4 — lxl0 5 N/m ! =l x 10 3 Pa = lx 10'kPa 

A 1 m : 

A unidade SI de pressão é N/m'. A ela deram o nome de pascal (Pa) em homenagem a Blaise Pascal 
-13-1662), um matemático e cientista francês: 1 Pa - 1 N/m'. Outra unidade relacionada, usada algumas vezes 
ira expressar pressão, é o bar, que é igual a lü 1 Pa. A pressão atmosférica no nivel do mar é aproximadamente 
kPa ou 1 bar. A pressão atmosférica real em qualquer local depende das condições do tempo e da altitude. 
No início do século XVII. acreditava-se que a atmosfera não tinha peso. Evangelista Torricelli (1608-1647), que 
i discípulo de Galileu, inventou o Imônmtra (Figura 10.2) para mostrar que a atmosfera tinha peso. L m tubo de vi- 
com mais de 760 mm de comprimento, fechado em uma ponta, é completamente cheio com mercúrio e inverti- 
dentro de um prato que contém mais mercúrio. Deve-se ter cuidado para que o ar não entre no tubo. Parte do 
- _ rcúrio escorre quando o tubo é invertido, mas uma coluna de mercúrio permanece no tubo. Torricelli argumen- 
. u que a superfície de mercúrio no prato sofre a força total, ou peso, da atmosfera terrestre. Como não existe ar (e, 
•n-equen temente, não existe pressão atmosférica) acima do mercúrio no tubo, este é empurrado para cima no 
o até que a pressão na base, relativa à massa da coluna dc mercúrio, equilibre a pressão atmosférica. Portanto, a 
ira da coluna de mercúrio é uma medida da pressão atmosférica; logo, ela variará ã medida que a pressão varie. 



I ntm de pressão 
na superfície 


Figura 10.1 Ilustração da forma 
com que a atmosfera da Terra 
exerce pressão na superfície do 
planeta. A massa de uma coluna 
de atmosfera com exatamente 
1 m ; de seção transversal e 
estendendo-se até o topo da 
atmosfera exerce força de 
1,01 * 1 0 1 N. 
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Vácuo 



Figura 1 0.2 Barómetro de 
mercúrio. A pressão da atmosfera 
na superfície do mercúrio 
(representada peia seta azul) é 
igual ã pressão da coluna de 
mercúrio (seta vermelha). 


A explicação proposta por Torricelli encontrou violenta oposição. Alguns 
argumentaram que não poderia haver um vácuo no topo do tubo. Eles disse- 
ram: "A natureza não permite vácuo!" Mas Torricelli também tinha apoie 
Blaise Pascal, por exemplo, carregou um dos barômetros para o topo do Pu; 
de Dome, uma montanha vulcânica no centro da França, e comparou suas lei- 
turas com outro barômetro mantido ao pé da montanha. À proporção que se 
subia com o barômetro, a altura da coluna de mercúrio diminua, como se su- 
punha, uma vez que a quantidade de atmosfera pressionando a superfície d 
minui à medida que se sobe. Esse experimento e outros realizados por outro 
cientistas eventualmente prevaleceram, tomando a idéia, de que a atmosfer 
tem peso, viável durante muitos anos. 

A pressão atmosférica padrão, que corresponde ã pressão típica no nivi 
do mar, é suficiente para suportar uma coluna de mercúrio de 760 mm de altu 
ra. Em unidades 51, essa pressão é igual a 1,01325 * 10’ Pa. A pressão atmosfí 
rica padrão define algumas unidades comuns, que não são do SI, usadas par 
expressar as pressões de gases, como a atmosfera (atm) e o milímetro de mera i 
rio (mm Hg). A última unidade é também chamada torr, em homenagem 
Torricelli. 

1 atm = 760 mm Hg = 760 torr =■ 1,01325 x 10’ Pa - 101325 kPa 


Observe que as unidades mm Hg e torr são equivalentes: 1 torr = 1 mm Hg. 

Geralmente expressaremos a pressão de gases em unidades dc atm, Pa (ou kPa) ou torr, para que você sinta s. 
gurança em converter pressões de gases a partir de um conjunto de unidades para outra. 


COMO FAZER 10.1 

(a) Converta 0,357 atm para torr. (b) Converta 6,6 * 10 * torr para atm. (c) Converta 147,2 kPa para torr. 


Solução 

Análise: em cada caso foi dada a pressão em uma unidade e pede-se convertê-lo em outra. O objelivo, portanto, é esco- 
lher as unidades apropriadas de conversão. 

Planejamento: ao resolver problemas desse tipo. podemos usar a análise dimensional. 

Resolução: (a) Convertemos atmosferas para torr usando o fator de conversão derivado de 760 torr = 1 atm. 


(0357 atm) 



= 271 


torr 


Observe que as unidades cancelam-se da maneira adequada. 

(b) Usamos a mesma relação utilizada no item (a). Para obter as unidades apropriadas n ser canceladas, dev emos usar 
o fatur de conversão como segue: 

(6,6 x 10 ' torr) — at H L ] = 8,7 * 10 ' atm 
UóOtorrJ 


(c) A relação 760 torr 


101325 kPa permite-nos escrever um fator de conversão apropriado para este problema: 


<1473 kPa) 


76 0 torr i 
1101325 kPaJ 


-=-1.104 torr 


Conferência: em cada caso examine a ordem de grandeza de sua resposta e compare-a com o valor inicial. Torr é uma 
unidade muito menor que atmosfera, de forma que esperamos ser a resposta nummai maior que a quantidade inicial 
em (a) e menor em (b). O item (c) envolve a unidade menos familiar kPa. O torr é aproximadamente oito vezes menor 
que kPa, logo a resposta numérica em torr deve ser maior, conforme obtido. 


PRATIQUE 

Em países que usam o sistema métrico, como o Canadá, a pressão atmosférica na previsão do tempo é dada em unida- 
des de kPa. Converta certa pressão de 745 torr para kPa. 

Resposta: 99,3 kPa 


Podemos usar vários dispositivos para medir as pressões em gases em sistemas fechados. Os calibradores d» 
pneus, por exemplo, medem a pressão do ar nos pneus de automóveis e bicicletas. Nos laboratórios usamos, algu 
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> vezes, um dispositivo chamado manómetro. Um manómetro opera baseado em um principio similar ao barò- 
tTo, como mostrado em "Como fazer 10.2". 


COMO FAZER 10.2 

Em determinado dia o barômetro em certo laboratório indica que a pressão at- 
mosférica é 764,7 torr. Uma amostra de gás é colocada em um recipiente liga- 
do a uma ponta aberta de um manómetro de mercúrio, mostrado na Figura 
10.3. Um metro é usado para medir a altu ra do mercúrio acima da base do ma- 
nómetro O nível de mercúrio no braço aberto do manómetro tem altura me- 
dida de 136,4 mm, e aquele braço que está em contato com o gás tem altura de 
103,8 mm. Qual é a pressáo do gás (a) em atmosferas; (b) em kPa? 


Solução 

Análise: tentamos decobrir a pressão do gás no frasco. Sabemos que a pressão 
deve ser maior que a pressão atmosférica parque o nível do manómetro do 
lado do frasco é menor que o do lado aberto para a atmosfera, como indicado 
na Figura 10.3. 

Planejamento: foram dados a pressão atmosférica (764,7 torr) e o fato de que 
o nível de mercúrio no braço do manómetro que está aberto para a atmosfera 
émais alto (136,4 mm) que o no braço ligado ao frasco de gás (103,8 mm). Usa- 
remos a diferença na altura entre os dois braços para obter a quantidade na 
qual a pressão do gás excede a pressão atmosférica (/i na Figura 10.3). Para se 
usar um manómetro aberto, devemos saber o valor da pressão atmosférica 
Como o manómetro de mercúrio é usado, a diferença na altura mede direta- 
mente a diferença de pressáo em mm Hg ou torr. 

Resolução: (a) A pressão do gás é igual à pressão atmosférica mais a diferença 
na altura entre os dois braços do manómetro: 

P c „ = + (diferença entre as alturas dos braços) 

- 764,7 torr (136,4 torr - 10341 torr) 

= 797,3 torr 

Convertemos a pressão do gás para atmosferas: 

P L „ = (797,3 torr) í = 1,049 atm 

■* \ 760 torr ) 


(b) Para calcular a pressão em kPa, empregamos o fator de conversão entre 
atmosferas e kPa: 


1,049 atm 



= 106,3 kPa 


Conferência: a pressão calculada é um pouco maior que uma atmosfera. 
Isso faz sentido porque sabíamos que a pressão no frasco seria maior que a 
pressão da atmosfera agindo no manómetro, que é um pouco maior que a pres- 
são atmosférica padrão. 


PRATIQUE 

Converta uma pressão de 0,975 atm para Pa e UPa. 
Resposta: 98,8 * 10 Pa e 983 UPa. 



Pgi* “ Pft 

Figura 10.3 Um manómetro, 
algumas vezes empregado no 
laboratório para medir pressões de 
gases próximas à pressão 
atmosférica. 



ATIVIDADE 

Manómetro 


10.3 As leis dos gases 

Os experimentos com grande número de gases revelam que são necessárias quatro variáveis para definir a 
■ndição física, ou estado, de um gás: temperatura, T; pressão, P; volume, V; e quantidade de gás, geralmente è ex- 
r - es sa em quantidade de matéria, n. As equações que expressam as relações entre T.P.V e it são conhecidas como 
des gases. 
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s 



A química e a vida 


Pressão arterial 


O coração humano bombeia sangue para as outras partes 
do corpo pelas artérias, e o sangue retorna ao coração pelas 
veias. Quando a pressão arterial ê medida, dois valores são 
ohsen ados como 120/81) (120 por 80) nu. mais normalmen- 
te, 12/8 (12 por 8). que é uma leitura normal. A primeira me- 
dida é a prtssõo íistélica, a pressão máxima quando o coração 
está bombeando. A segunda é a pnvsila diastólica, a pressão 
quando parte* do ciclo bombeador do coração está em 
repouso. A unidade associada a essas medidas de pressão é 
o torr (ou torr/10). 

A pressão arterial é medida usando um medidor de pres- 
são ligado a um invólucro ou manguito cheio de ar que 6 
aplicado como um torniquete ao braço (Figura 10.4). Ele 
pode ser um manómetro de mercúrio ou algum outro dispo- 
sitivo. A pressão do ar no manguito é aumentada usando 
uma pequena bomba ate que esteja acima da pressão sistóli- 
ca o previna o fluxo de sangue. A pressão do ar dentro do 
manguito, é então, reduzida lentamente até que o sangue co- 
mece a pulsar pela artéria, como detectado por um estetos- 
cópio. Nesse ponto, a pressão no manguito é igual â pressão 
que o sangue exerce dentro das artérias. A leitura no medi- 
dor fornece a pressão sistolicn. A pressão no manguito é, a 
seguir, reduzida ainda mais até que o sangue flua livremen- 
te. A pressão nesse ponto é a diastólica. 



Figura 10.4 Medindo a 
pressão arlenal. 


A híprrtcitsSo é a presença de pressão acima do normal. 
O critério usual para a hipertensão é pressão arterial maior 
que 140/TO (ou 14/9). A hipertensão aumenta significa ti vn- 
menle a carga de trabalho do coração e também causa estres- 
se nas paredes dos vasos sanguíneos por todo o corpo. Esses 
efeitos aumentam o risco de aneurisma, ataques cardíacos e 
infartos. 


Relação pressao-volume: lei de Boyle 

Sc a pressão sobre um balão diminui, ele se expande. Essa é a razão pela qual os balões meteorológicos expan- 
dem-se à medida que sobem para a atmosfera (Figura 10.5). De modo inverso, quando um volume de gás é compri- 
mido, a pressão do gás aumenta. O químico britânico Robert Bovle (1627-1691) investigou inicialmente a relaçãi 
entre a pressão de um gás e seu volume. 

Tara realizar seus experimentos com gases, Boyle usou um tubo em forma de J similar ao mostrado na Figur.: 
10.6. Certa quantidade de gás é presa em um tubo atrás de uma coluna de mercúrio. Boyle variou a pressão no gá- 
adicionando mercúrio ao tubo. Ele descobriu que o voliune do gás diminuía conforme a pressão aumentava. Por 
exemplo, dobrar a pressão provocava diminuição do volume para metade de seu valor original. 


Figura 10.5 O volume de gás em 
um balão de previsão de tempo 
aumentará à medida que ele subir 
para a atmosfera mais alta, onde a 
pressão atmosférica d mais baixa 
que na superfície da Terra. 
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Pressão Pressão 

atmosférica atmosférica 


♦ 


Gás 




(a) 


(b) 


Figura 10.6 Ilustração do 
experimento de Boyle. Em (a) o 
volume de gás preso no tubo em J 
é 60 mL quando a pressão do gás 
for 760 torr. Quando se adiciona 
mais mercúrio, como mostrado 
em (b), o gás preso é comprimido. 
O volume é 30 ml quando sua 
pressão total for 1 .520 torr, 
correspondendo à pressão 
atmosférica mais a pressão exercida 
pela coluna de 760 mm de 
mercúrio. 


A lei de Boyle, que resume essas observações, afirma que o volume de certa quantidade fixa de um gás mantido à 
i-r.peraturu constante c inversamente proporcional ii pressão. Quando duas medidas são inversamente proporcionais, 
a torna-se menor à medida que a outra se forna maior. A lei de Boyle pode ser expressa matematicamente como: 


17 = constante x — 
P 


ou PV - constante 


110.2J 


O valor da constante depende da temperatura e da quantidade de gás na amostra. O gráfico de V versus P na Fi 
ura 10.7(a) mostra o tipo de curva obtida para determinada quantidade de gás a uma temperatura fixa. Uma rela- 
to linear é obtida quando se traça um gráfico de 17 versus 1/P (Figura 10.7(b)). 

Apesar de ser simples, a lei de Boyle ocupa um lugar especial na história da ciência. Boyle foi o primeiro a reali- 
u uma serie de experimentos nos quais o valor de uma variável foi sistematicamente alterado para determinar o 
eito em outra variável. Os dados dos experimentos foram empregados para estabelecer uma relação empírica, 
jma 'lei'. Aplicamos a lei de Boyle toda vez que respiramos. O volume dos pulmões é controlado pela caixa torádea, 
.me pode expandir e contrair, e pelo diafragma, um músculo abaixo dos pulmões. A inalação ocorre quando a caixa 
rádea se expande e o diafragma move-se para baixo. As duas ações aumentam o volume dos pulmões, dimmuin- 
assim a pressão do gás dentro dos pulmões. A pressão atmosférica, dessa forma, força o ar para dentro dos pul- 
- :>es alé que a pressão dos pulmões se iguale à pressão atmosférica. A expiração reverte o processo: a caixa 
rácica contrai-se e o diafragma move-se para cima, ambos diminuindo o volume dos pulmões. O ar ê forçado 
ara fora dos pulmões pelo aumento na pressão. 

-elação temperatura-volume: lei de Charles 

Os balões de ar quente sobem porque o ar expande-se à proporção que é aqueddo. O ar mais quente é menos 
ertso que o ar da vizinhança mais fria à mesma pressão. Essa diferença na densidade faz com que o balão suba. De 
aneira inversa, um baláo encolhe quando um gás dentro dele é resfriado, como visto na Figura 10.8. 

A relação entre volume de gás e temperatura foi descoberta em 1787 pelo cientista francês Jacques Charles 
”46-1823). Charles descobriu que o volume de certa quantidade fixa de gás a pressão constante aumenta linear- 
íente com a temperatura. Alguns dados típicos estão mostrados na Figura 10.9. Observe que a linha (que está 




(b) 


Figura 1 0.7 Gráficos baseados na 
lei de Boyle: (a) volume versus 
pressão; (b) volume versus 1/P. 
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Figura 10.8 À medida que 
nitrogênio líquido (-1 96 "C) é 
derramado sobre um balão, o gás no 
balão é resfriado c seu volume 
diminui. 


tracejada) extrapolada (estendida) passa pelo valor -273 'C Observe também que se supõe que o gás tenha volume 
zero a essa temperatura. Entretanto, essa condição nunca é possível, porque todos os gases se liquefazem ou so so- 
lidificam antes de atingir essa temperatura. 

Em 1848 William Thomson (1824-1907), um físico britânico cujo título era lord Kelvin, propôs uma escala de- 
lem pera t ura absoluta, hoje conhecida como escala Kelvin. Nessa escala, 0 K, chamado zero absoluto, é igual t 
-273,15 "C. i.r- ■ 1 . Em termos de escala Kelvin, a lei dc Charles pode ser expressa como segue: o volume i/< 
certa quantidade fixa de gás mantido a pressão constante c diretamente proftordonal à respectiva temperatura absoluta. Por- 
tanto, ao se dobrar a temperatura absoluta, digamos de 200 K para 400 K, o volume do gás dobrará. Matematica- 
mente, a lei de Charles assume a seguinte forma: 

V 

V - constante x T ou — = constante [10.3! 

T 

O valor da constante depende da pressão e da quantidade dc gás. 

Relação quantidade-volume: lei de Avogadro 

Conforme adicionamos gãs a um balão, ele se expande. O volume de um gás é afetado não apenas pela pressâc 
e temperatura, mas também pela quantidade de gás. A relação entre quantidade de gás e respectivo volume re- 
sultou do trabalho de Gay-Lussac (1778-1823) e Amadeo Avogadro (1776-1856). 

Gay-l.ussac é uma daquelas figuras extraordinárias na história da dència que realmente poderia ser chamadr 
um aventureiro. Ele estava interessado cm balões mais leves que o ar e em 1804 fez com que um deles subisse att 
uma altura aproximada de 7.000 m — façanha que manteve o recorde de altitude por várias décadas. Para melhi ■ 
controlar balões mais leves que o ar, os volumes dos gases que reagem entre si estão na proporção dos menores nú- 
meros inteiros. Por exemplo, dois volumes de gás hidrogênio reagem com um volume de gás oxigênio para formar 
dois volumes de vapor de água, como mostrado na Figura 10.10. 

Três anos depois Amadeo Avogadro iu ' - interpretou a observação de Gay-Lussac propondo o que 

atualmente é conhecido como hipótese de Avogadro: volumes iguais de gases à mesma temperatura e pressão contia, 



Figura 10.9 Volume de um gás em 
um sistema fechado como função da 
temperatura à pressão constante. 

A linha tracejada é uma extrapolação 
para temperaturas nas quais a 
substância não é mais um gás. 
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ts^rvação Dois volumes 

de hidrogênio 


- 1 'cação 



Um volume Dois volumes de 

de oxigênio vapor de água 



Figura 10.10 Observação 
experimental de Gay-Lussac sobre 
os volumes combinantes anexada ã 
explicação de Avogadro sobre esse 
fenômeno. 



•-uação 


2H,(s) 


O 2 ( 8 ) 


2H a O(í) 


He Nj CHj 


Volume 

22,4 L 

Pressão 

1 atm 

Temperatura 

0=C 

Massa do gás 

4,00 g 

Número de 

6,02 X 

moléculas do gás 



22,4 L 
1 atm 
0°C 

28,0 g 

10* 6,02 x 10* 


22,4 L 
1 atm 
0'C 

16,0 g 

6,02 x 10* 


Figura 10.11 Comparação 
ilustrando a hipótese de Avogadro. 
Observe que o gás hélio consiste 
em átomos de hélio. Cada gás tem 
o mesmo volume; temperatura e 
pressão, consequentemente, 
contém o mesmo número de 
moléculas. Como uma molécula de 
certa substância difere em massa 
de uma outra molécula, as massas 
dos gases nos três recipientes são 
diferentes. 


• tiíras iguais de molécula*. Por exemplo, experimentos mostram que 22,4 L de um gás a 0 "C e 1 atm contêm 6,02 x 10“’ 
■■oléculas de gás (isto é, 1 mol), como mostrado na Figura 10.11. 

A lei de Avogadro resulta da hipótese dc Avogadro: 0 volume de um gás mantido a temperatura e pressão constantes 
e Jiretamente proporcional à quantidade de matéria do gás. Isto é, 

V = constante x n [10-4) 

Portanto, dobrando-se a quantidade de matéria do gás, o volume também dobra se T e P permanecerem 
nstantes. 


COMO FAZER 10.3 

Suponha que tenhamos um gás confinado em um pistão como mostrado na 
Figura 10.12. Considere as seguintes sanações: (a) aquecer o gás de 298 K. 
para 360 K, mantendo a posição atual do pistão, (b) Mover o pistão para redu- 
zir o volume do gás de 1 L para 0,5 L. (c) Injetar mais gás pela válvula de entra- 
da de gás. Indique se em cada uma dessas variações haverá: 

1. diminuição da distância média entre as moléculas 

2. aumento da pressão do gás 

3. aumento da massa total do gás no cilindro 

4. aumento da quantidade de matéria do gás presente 
Solução 

Análise: precisamos pensar como cada variação no sistema afetará as molécu- 
las de gás ou a condição nas quais elas existem. 

Planejamento: perguntaremos como cada uma das variações indicadas po- 
deriam afetar as várias grandezas 1 a 4. 



Figura 10.12 Cilindro com pistão 
e válvula de entrada de gás. 
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Resolução: (a) Aquecer o gás mantendo a posição do pistão não provoca rá variação no número de moléculas por uni 
dade de volume. Portanto, a distância entre as moléculas, a massa total das moléculas e a quantidade de matéria di 
gás permanecem constantes. O aumento da temperatura provocará o aumento na pressão, (b) Mover o pistão compri- 
me a mesma quantidade de gás para um volume menor. A quantidade de matéria total do gás, e, portanto, a massa to- 
tal, permanece constante. Entretanto, a distância média entre as moléculas deve diminuir por causa do menor volume 
em que o gás está contido; pressão aumentará, (c) Injetar mais gás no cilindro mantendo o mesmo volume e a mesma 
temperatura resultará em mais moléculas e, assim, em maior massa e maior quantidade de matéria. A distância média 
entre os átomos deve diminuir, uma vez que seus números por unidade de volume aumentam. De maneira corres- 
pondente, a pressão aumenta. 

PRATIQUE 

CO é oxidado a CQ, de acordo com a equação, 2CO(g) 1 0 ; (g) » 2CO,(y). Se 2 1. de CO(j>) são misturados com 2 L 

de 0,(g), qual é o volume total de gás resultante depois que a reação se completar, supondo que não ocorra nenhuma 
variação na temperatura ou na pressão total? 

Resposta: 3 L 


10.4 A equação do gás ideal 


Na Seção 10.3 examinamos três leis dos gases historicamente importantes que descrevem as relações entre aí- 
quatro variáveis, P.V.Te n, que definem o estado de um gás. Cada lei foi obtida ao se manter duas variáveis cons- 
tantes para se observar como as outras duas variáveis são afetadas pelas outras. Podemos expressar cada lei come 
uma relação de proporcionalidade. Usando o símbolo x, que se lê "é proporcional a", temos: 


lei de Boyle: V 


1 

* — 
P 


(constante n, T) 


lei de Charles: VxT (constante n, P) 
lei de Avogadro: Vm (constante P, /) 
Podemos combinar essas relações para chegar a uma lei de gás mais geral: 

i/ nT 

V x — 

P 


Se chamarmos R a constante de proporcionalidade, obtemos: 


V = R 



Reordenando, temos essa relação de forma mais familiar 

PV=nRT 


110-5] 


TABELA 1 0.2 Valores numéricos da constante 
dos gases, fl, em várias unidades 

Unidades 

Valores numéricos 

L atm/mol' 1 1C 1 

0,08206 

J/mol’ 1 1C ! * 

8314 

cal/moT 1 IC 1 

1,987 

m 1 Pa/moT' JC 1 * 

8314 

L torr/moT 1 1C 1 

6236 


‘Unidade SI. 


Essa equação é conhecida como equação do gás ideal. Um 
gás ideal é um gás hipotético cujos comportamentos da pressão, 
do volume e da temperatura são completamente descritos pela 
equação do gás ideal. 

O termo R na equação do gás ideal é chamado constante dos 
gases. O valor e a unidade de R dependem das unidades de P, P 
n e T. A temperatura deve sempre ser expressa como temperatura 
absoluta. A quantidade de gás, n, é norma lmen te expressa em 
mols. As unidades escolhidas para pressão e volume são geral- 
mente atm e litros, respectivamente. Entretanto, outras unidades 
podem ser usadas. Em muitos países a unidade SI Pa (ou kPa) é 
mais comumcnte usada. A Tabela 1Ü.2 mostra os valores numéri- 
cos de R em várias unidades. Como vimos no quadro "Um olhar 
mais de perto" a respeito de trabalho PV, na Seção 5.3, o produto 
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Figura 10.13 Comparando os 
volumes molares nas CNTP de um gás 
ideal com vários gases reais. 


22.41 L 22,31 L 22,40 L 22,40 L 22,41 L 22,42 L 
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o 
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Gás ideal Cb CCh NH, 


He H-. 


tem a unidade de energia. Dessa forma, a unidade de R pode induir joules ou calorias. Ao resolver problemas 
m a equação do gás ideal, as unidades de P, V.tmT devem estar de acordo com as unidades na constante dos ga- 
- Nleste capitulo usaremos com mais freqüênda o valor de R = 0,08206 L atm/mol K (quatro algarismos signifi- 
3 d vos) ou 0,0823 L atm/mol K (três algarismos significativos) toda vez que usarmos a equação do gás ideal, 
nsistentes com a unidade de atxn para pressão. O uso do valor R — 8,314 J/mol K, coerente com a unidade de Pa 
3ra pressão, é também muito comum. 

Suponha que temos 1 ,000 mol de um gás ideal a 1,000 atm e 0,00 C (273,15 K). De acordo com a equação do gás 
ieal, o volume do gás é: 


. nedades dos gases são tabeladas para essas condições. O volume ocupado por 1 mol de um gás ideal nas CNTP, 
12.4 L, é conhecido como volume molar de um gás ideal nas CNTP. 

A equaçáo do gás ideal explica adequadamente as propriedades da maioria dos gases sob várias circunstâncias, 
ntretanto, ela não é exatamente correta para um gás real. Dessa forma, o volume medido, V, para determinadas 
mdições de P.ueT pode diferir do volume calculado a partir de PV - iiRT. Para ilustrar, os volumes molares me- 
-idos para gases reais nas CNTP são comparados com os volumes calculados de um gás ideal na Figura 10.13. 
imbora esses gases reais nào se equiparem exatamente ao comportamento de gás ideal, as diferenças são tão pe- 
. aenas que podemos ignorá-las, a não ser que seja para um trabalho muito acurado. Falaremos mais sobre as dife- 
enças entre gases ideais e reais na Seção 10.9. 

COMO FAZER 10.4 

O carbonato de cálcio, CaCO,(s), decompõe-se com aquecimento para produzir CaO(s) e CO : (g). Utna amostra de 
CaCO, é decomposta e o dióxido de carbono é coletado em um frasco de 250 ml.. Depois de a decomposição se com- 
pletar, o gás tem pressáo de 121 atm à temperatura de 31 "C. Qual a quantidade de matéria de gás CÒ ; produzida? 

Solução 

Análise: dados o volume (250 mL), a pressão (1/1 atm) e a temperatura (31 "Q de uma amostra de gás CO. e pede-se 
para calcular a quantidade de matéria de CO ; na amostra. 

Planejamento: como foram dados V,PeT, podemos resolver a equação do gás ideal fiara a quantidade desconhecida, 
n. 

Resolução: ao analisar e resolver problemas de leis dos gases, é útil tabelar as informações dadas nos problemas para, 
em seguida, converter os vaiores para unidades que sejam coerentes com as de R (0,0821 L atm /mol K). Nesse caso os 
valores dados são: 


nRT (1,000 mol) (0,08206 L atm/mol K (273,15 K) 


=22,41 L 


P 


1,000 atm 


As condições 0 “C e 1 atm referem-se às condições normais de temperatura e pressão (CNTP). Muitas pro- 


P = 1,3 atm 

V = 250 mL = 0,250 L 

T = 31 °C = (31 + 273) K = 304 K 


Lembre-se: n temperatura absoluta i teve sempre ser usada quando a equação do gás ideal for resolvida. 
Agora reordenamos a equação do gás ideal (Equação 10.5) para resolver para n. 


PV 
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Conferência: as unidades apropriadas se cancelam, garantindo assim que reordenemos apropriadamente a equaçá* 
do gás ideal e convertamos corretamente as unidades. 

PRATIQUE 

As bolas de ténis são normalmente cheias com ar ou gás N. com pressão acima da pressão atmosférica para aument.v 
seus 'quiques'. Se uma bola de ténis em particular tem volume de 1 44 cm 1 e contém 0,33 g de gás N,, qual é a prcssã 
dentro da bola a 24 "C? 

Resposta: 2,0 atm 



Estratégias na química 


Cálculos envolvendo muitas variáveis 


Na química c por meio de estudos de ciência e matemáti- 
ca, você deverá encontrar problemas que envolvam diversas 
variáveis medidas experimentalmentv, bem como várias 
constantes físicas diferentes. Neste capítulo encontramos di- 
versos problemas baseados na equação do gás ideal, que con- 
siste em quatro grandezas experimentais — P.V.ncT — e 
uma constante, R. Dependendo do tipo de problema, talvez 
seja necessário descobrir quaisquer das quatro grandezas. 

Para evitar qualquer dificuldade ao extrair as informa 
çfies necessárias dos problemas quando diversas variáveis 
estão envolvidas, sugerimos seguir os seguintes passos ã 
medida que analisa, planeja e resolve tais problemas; 

1 . Colocar as btftmnnçties em uma taMa. Leia o problema 
cuidadosamente para determinar qual a grandeza desco- 
nhecida c quais grandezas foram dadas. Cada vez que en 
contrar um valor numérico, anote-o. Em muitos casos, 
construir uma tabela da.s infnrmaçOe.s dadas será útil. 

2. Converta para unidades coerentes. Como você tem visto, 
freqiientemente usamos várias unidades diferentes para ex- 
pressar a mesma grandeza. Tenha certeza de que as grande- 
zas sâo convertidas para as unidades apropriadas usando os 
fatores de conversão corretos Ao usar a equação do gás 
ideal, por exemplo, geralmontc usamos o valor de R que tem 
as unidades de L atm/moi K Se a pressão lhe for dada em 
torr, será necessário convertê-la para atmosferas. 

3. Se uma tinia ofuafáo relaciona muitas variáveis, reordene a 
erjuaçáo /mra fornecer a desconhecida. Assegure-se de saber 
como usar a álgebra para resolver a equação para a variável 
desejada. No caso da equação dogàs ideal, os seguintes rear- 
ranjus algébricos serão usados uma hora ou outra: 


P 


nRT nRT PV PV 

t -• v — r> "-tf* r ‘^ 


4. Use a análise dimrnãmud. Coloque as unidades dur.mti 
todo o seu cálculo. O uso da análise dimensional permil. 
conferir se você resolveu a equaçáo corretamente. Se as uni- 
dades das grandezas na equação cancelam-se apropriada- 
mente, fornecendo as unidades da variável desejada, <: 
provável que tenha usado a equação corretamente. 

Algumas vezes as valores para as variáveis necessárias 
não são fornecidos de forma direta. Ao contrário, são dado- 
valores para outras grandezas que podem ser usados para de- 
terminar as variáveis necessárias. Por exemplo, suponha que 
você lente usar a equaçáo do gás ideal para calcular a pressá 
de um gás. Ê fornecida a temperatura do gás, mas não os vali - 
res explícitos para n e V. Entretanto, o problema afirma que " 3 
amostra de gás contém 0,15 mol de gás por litro." Podem, - 
transformar essa afirmação na expressão: 

” = 0,15 mol/L 

Resolvendo a equaçáo do gás ideal para presisão, obtemos: 



Portanto, podemos resolver a equação mesmo que nã. 
sejam dados os valores específicos de n e V. Examinaremc* 
como usar a densidade e a massa molar de um gás dessa for- 
ma na Seção 105. 

Como lemos enfatizado continuamente, a coisa mais im- 
portante que se pode fazer para tornar-se hábil em resolver 
problemas é praticar com os exercícios do item "Pratique" t 
com os exercícios no final de cada capítulo. Usando o proce- 
dimento sistemático, como esses descritos aqui, você será ca- 
paz de minimizar n> dificuldades em resolver problema- 
envolvendo muitas variáveis. 


Relacionando a equação do gás ideal e as leis dos gases 

As leis dos gases simples que abordamos na Seção 10.3, como a lei de Boyle, são casos especiais da equaçã 
ideal dos gases. Por exemplo, quando a quantidade de gás e a temperatura sâo mantidas constantes, neT têm valo- 
res fixos. Dessa forma, o produto nRT é o produto de três constantes e deve por si só ser constante. 

PV = nRT = constante ou PV = constante [lQ.f 

Assim, temos a lei de Boyle. Vemos que se neT são constantes, os valores individuais de P e V podem variar 
mas o produto PV deve permanecer também constante. 
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Podemos usar a lei de Boyle para determinar como o volume de um gás varia quando sua pressão varia. Por 
xemplo, se um cilindro de metal comporta 50,0 L de gás O, a 18,5 atm e 21 ’C, qual o volume que o gás ocupará se a 
mperatura for mantida a 21 "C enquanto a pressão é reduzida para 1,00 atm? Uma vez que o produto PV é uma 
instante quando um gás é mantido com neT constantes, sabemos que: 

py l =p i v i [io.7] 

Onde P, e V, são os valores iniciais eP.eK são os valores finais. Dividindo ambos os lados dessa equação por 
P . obtemos o volume final, P,. 


Substituindo as quantidades dadas na equação, obtemos: 

V, = (50,0 L) I l8 ' 5atm = 925 L 
5 'U,00atmj 

A resposta é razoável porque os gases expandem-se à medida que as respectivas pressões diminuem. 

De modo similar, podemos começa r com a equação do gás ideal e derivar a relação entre quaisquer outras duas 
miáveis, V e T (lei de Charles), iteV (lei de Avogadro), ou P e 7. Em "Como fazer 10.5" há um exemplo de como 
-^as relações podem ser derivadas e utilizadas. 


COMO FAZER 10.5 

A pressão do gás em uma lata de aerossol é 1 ,5 atm a 25 'XI. Supondo que o gás dentro da lata obedece à equação do gás 
ideal, qual seria a pressão se a lata fosse aquecida a 450 "Cl 

Solução 

Análise: dadas a pressão e a temperatura do gás a 13 atm e 25 °C, pede-se a pressão a temperatura mais alta (450 ’C). 

Planejamento: o volume e a quantidade de matéria do gás não variam; logo, devemos usar a relação interligando a 
pressão e a temperatura. Convertendo a temperatura para a escala Keivin e colocando em uma tabela a informação 
dada, temos: 



P 

T 

Inicial 

13 atm 

29BK 

Final 

P, 

723 K 


Resolução: para determinar como P c T estão relacionados, começamos com a equação do gás ideal e isolamos as 
quantidades que não variam (n, V e K) em um lado, e as variáveis (P e T) no outro. 

P nR _ , 

= — = constante 
T V 

Uma vez que o quociente PfT é uma constante, podemos escrever 

T, T, 

onde os índices inferiores 1 e 2 representam os estados iniciais e finais, respectivamente. Reordenando para resolver 
para P 2 e substituindo os valores dados, obtêm-se: 

1 I 

P, = (13 atm) I = 33 atm 

Conferência: essa resposta é intuitivamente coerente - com o aumentdo da temperatura de um gás há aumento da 
pressão. Está evidente a partir deste exemplo por que as latas de aerossol possuem aviso para não ser incineradas. 
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PRATIQUE 

Um grande tanque de estocagem de gás natural é arranjado de tal forma que a pressão é mantida a 2,20 atm. Em um 
dia frio de dezembro na Europa, quando a temperatura é -15 U C (4 U F), o volume do gás no tanque ê 807 m Qual é o 
volume da mesma quantidade de gás em um dia quente de julho, quando a temperatura é 31 “C (88 T)? 
Rfspos(fl:951 m ' 


Frequentemente deparamos com a situação na qual P,VeT variam enquanto a quantidade de matéria de gá- 
permanece fixa. Como n é constante nessas circunstâncias, a equação do gás ideal é: 


PV 

— =nR - constante 
T 


Se representarmos as condições inicial e final de pressão, temperatura e volume pelos índices inferiores 1 e 2 
respectivamente, podemos escrever 


t } r a 


[10.81 


COMO FAZER 10.6 

Um balão cheio tem volume de 6,0 L no nível do mar (1,0 atm) eé incitado a subir até que a pressão seja 0,45 atm. 
Durante a subida a temperatura do gás cai de 22 "C para -21 "C. Calcule o volume do balão a essa altitude final. 

Solução 

Análise: precisamos determinar um novo volume para uma amostra de gás em uma situação onde tanto a pressão 
quanto a temperatura variem. 

Planejamento: vamos de novo proceder convertendo a temperatura para a escala Kelvin e colocar em uma tabela a 
informação dada. 



P 

V 

T 

Inicial 

1,0 atm 

6,0 L. 

295 K 

Final 

0,45 atm 

Vi 

252 K 


Uma vez que ;r é constante, podemos usar a Equação 10.8. 
Resolução: reordenando para resolver para V., obtemos: 


V, = V', =(6,0 L) 1,0 atm lf — — ] =11 L 

* ' R T, A 0.45 atm jv 295 Kj 


Conferência: o resultado parece coerente. Observe que o cálculo envolve multiplicar o volume inicial por uma razão 
de pressões e uma razão de temperaturas. Intuitivamente esperamos que a diminuição da pressão provoque o aumen- 
to do volume. Similarmente, a diminuição da temperatura deverá provocar diminuição do volume Observe que a di- 
ferença nas pressões é mais drástica que a diferença nas temperaturas. Portanto, devemos supor que o efeito da 
variação da pressão predomine na determinação do volume final — o que é verdadeiro. 


PRATIQUE 

Uma amostra de 0,50 mol de gás oxigénio é confinada em um cilindro a 0 "C com um pistão móvel, como mostrado 
na Figura 10.12. 0 gás tem pressão inicial de 1 ,0 atm. Ele é, em seguida, comprimido por um pistão de tal forma que 
o volume final seja a metade do inicial. A pressão final do gás é 2,2 atm. Qual é a temperatura final do gás em graus 
Celsius? 

Resposta: 27 'C 


1 0.5 Aplicações adicionais da equação do gás ideal 

A equação do gás ideal pode ser usada para definir a relação entre a densidade de um gás e a respectiva massa 
molar e para calcuíar os volumes de gases formados ou consumidos em reações químicas. 
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Densidades de gases e massa moíar 

A equação do gás ideal tem muitas aplicações ao medir e calcular a densidade do gás. A densidade tem unida- 
- de massa por unidade de volume. Podemos ordenar a equação dos gases para obter a quantidade de matéria 
■r unidade de volume. 

!L = — 

V~RJ 


Observe que n/V tem as unidades de mols por litro. Suponha que multipliquemos ambos os lados dessa equa- 
jo pela massa molar, M, que é o número de gramas em 1 mol de certa substância: 


ivM PM 
V ~ RT 


[10.9] 


O produto das quantidades n/V e M c igual à densidade em g/L, como vis- 
a partir de suas unidades: 


mols gramas gramas 
litro mols litro 



ATIVIDADE 

Densidade de gases 


A densidade, tf, de um gás é dada pela expressão à direita da equação 10.9: 

d =— [ 10 . 10 ] 

RT 

A partir da Equação 10.10, vemos que a densidade de um gás depende de 
□a pressão, de sua massa molar e de sua temperatura. Quanto maiores a mas- 
! molar e a pressão, menos denso o gás. Apesar de os gases formarem mistu- 
- homogêneas independcntemenle de suas identidades, um gás menos 
enso se localizará acima de um gás mais denso na ausência de mistura. Por 
templo, CO, tem massa molar maior que N, ou 0 2 e é, consequentemente 
ais denso do que o ar. Quando o CO, é liberado de um extintor de incêndio, 
imo mostrado na Figura 10.14, ele cobre o fogo, impedindo 0 7 de atingir o 
. terial combustível. O fato de que um gás mais quente é menos denso que 
m gás mais frio explica por que o ar quente sobe. A diferença entre as densi- 
ades do ar quente e frio c responsável pela subida de balões de ar quente. É 
mbém responsável por muitos fenômenos no clima, como a formação de 
andes nuvens durante as tempestades com relâmpagos. 



Figura 10.14 O gás C0 7 de um 
extintor de incêndio é mais denso 
que o ar. CO } resfria-se 
significantemente à medida que ele 
sai do extintor. O vapor de água 
no ar é condensado pelo gás CO } 
frio e forma uma nuvem branca, 
acompanhando C0 2 incolor. 


COMO FAZER 10.7 

Qual c a densidade do vapor de tetracloreto de carbono a 714 torr e 125 "C? 

Solução 

Análise: para encontrar a densidade, dadas a temperatura e a pressão, precisamos usar a Equação 10.1 0. 

Planejamento: antes que possamos usar a Equação 10.10, precisamos converter as quantidades necessárias para as 
unidades apropriadas. Amassa molar de CCl 4 é 12,0 + (4)(35,5)= 154,0 g/ mol. Devemos converter a temperatura para 
a escala lCelvin e a pressão para atmosferas 

Resolução: usando a Equação 10.10, temos 

f _ (714 torr ) (1 atm/760 torr)( 154,0 g/mol) ( ^ ^ 

(0,0821 1 atm/mol K)(39B K) ' & 

Conferência: se dividirmos a massa molar (g/mol) pela densidade (g/L), obtemos L/mol. O valor numéneo é aproxi- 
madamente 154/4,4 = 35, Essa é uma aproximação grosseiramente coneta para o volume molar de um gás aquecido a 
125 ”C a uma pressão próxima à pressão atmosférica, tomando a resposta coerente. 


350 


Química: a ciência central 


PRATIQUE 

A massa molar média da atmosfera na superfície de Titã, a maior lua de Saturno, é 25,6 g/mol. A temperatura da su- 
perfície é 95 K e a pressão, 1,6 atm. Supondo o comportamento ideal, calcule a densidade da atmosfera de Titã. 
Resposta: 5,9 g/L 


A Equação 10.10 pode ser reorganizada para que se ache a massa molar de um gás: 



[io.li; 


Portanto, podemos usar a densidade de um gás medida experimentalmente para determinar a massa mola: 
das moléculas de gás, como mostrado em "Como fazer 10.8". 


COMO FAZER 10.8 

Uma série de medidas é feita para se determinar a massa molar de um gás desconhecido. Primeiro, um grande fras- 
co é evacuado e consta que ele pesa 1 34,567 g. Então, ele é cheio com o gás a uma pressão de 735 torra 31 n C e pesado 
novamente; sua massa é agora 137,456 g. Finalmente, o frasco é cheio com água a 31 "C e é encontrada uma massa de 
1 .067,9 g. (A densidade da água a essa temperatura é 0,997 g/mL.) Supondo que a equação do gás ideal se aplica, cal- 
cule a massa molar do gás desconhecido. 


Solução 

Análise: dadas a informação sobre a massa, a temperatura e a pressão para o gás, pede-se calcular a respectiva masse 
molar. 


Planejamento: precisamos usar a informação sobre a massa dada para calcular o volume do recipiente e a massa do 
gás dentro dele. A partir disso, calculamos a densidade do gás e a seguir aplicamos a Equação 10.11 para calcular s 
massa molar do gás. 

Resolução: a massa do gás é a diferença entre a massa do frasco cheio com o gás e a massa do frasco vazio (evacuado): 

137,456 g - 134,567 g = 2,889 g 

O volume do gás é igual ao de água que o frasco pode comportar. O volume de água é calculado a partir de sua massa 
e densidade. A massa da água é a diferença entre as massas do frasco cheio e vazio: 


1 .067,9 g - 134367 g = 933,3 g 
Reordenando a equação para densidade (d = m/V), temos: 


w (9333 g) 
d (0,997 g/mL) 


= 936 mL 


Conhecendo a massa do gás <2,8S9 g) e seu volume (936 mL), podemos calcular a densidade do gás: 

2389 g/0,936 L = 3,09 g/L 

Depois de converter a pressão para atmosferas e a temperatura para kolvins. podemos usar a Equação 10.1 1 para cal- 
cular a massa molan 


:M - 


dRT 

P 


(00821 Latm/mol k)< 304 k) 
(735/760) atm 


79,7g/mol 


Conferência: as unidades encaixam-se apropriadamente e o valor da massa molar obtido é coerente para uma subs- 
tancia que é gasosa a uma temperatura próxima à temperatura ambiente. 


PRATIQUE 

Calcule a massa molar média do ar seco se sua densidade for 1,17 g/L a 21 "C e 740,0 torr. 
Resposta: 29,0 g/mol 


^ ANIMAÇÃO 

flr Air bogs 


Volumes de gases em reações químicas 

Entender as propriedades de gases é importante porque os gases são mui- 
tas vezes reagentes ou produtos nas reações químicas. Por essa razão, geral- 
mente estamos diante de cálculos de volumes de gases consumidos ou 
produzidos nas reações. Vimos que os coeficientes em equações químicas ba 
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nceadas fornecem as quantidades relativas (em mols) de reagentes e produtos em certa reação. A quantidade de 
jtéria de um gás, por sua vez, está relacionada com P,VeT. 


COMO FAZER 10.9 


Os a/r bags de segurança em automóveis contêm gás nitrogênio gerado pela decomposição rápida de azida de sódio, 
NaN,: 

2NaN,(s) * 2Na(s) + 3N\(g) 

Se um air bag tem um volume de 36 1. e contém gás nitrogênio a uma pressão de 1,15 atm á temperatura de 26.0 “C, 
quantos gramas de NaN, devem ser decompostos? 


Solução 

Análise: esse é um problema de vários passos. São dadas informações sobre o gás N, (volume, pressão e temperatura) 
e a equação química para a reação na qual N, é gerado. Devemos usar essa informação para calcular o número de gra- 
mas necessário para se obter N, necessário. 

Planejamento: precisamos usar os dados do gás e a equação do gás ideal para calcular a quantidade de matéria do gás 
N, necessária para o air bag operar corretamente. Podemos usar a equação balanceada para determinar a quantidade 
de matéria de NaN,. Finalmente, converteremos mols de NaN, em gramas. 


Dados do gás 


n 


mnl de Nj 


s 


mol de NaN, g de NaN-, 


Resolução: a quantidade de matéria de N, é dada por: 

PV (1,15 atm)(36 L) 


ii = ■ 


= 1,7 mol de N, 


RT (0,0821 L atm/mol K)(299 K) 

A partir daqui usamos os coeficientes na equação balanceada para calcular a quantidade de matéria de NaN,. 

2 mols de NaN, ’ 


(1,7 mol de N 




= 1,1 mol de NaN, 


3 mols de N. 

FLnalmente, usando a massa molar de NaN„ convertemos mols de NaN , em gramas: 


(1,1 mol de NaN,) ' 65,( - N ‘ ,N ' | = 72 g NaN, 
3 (lmoldeNaNj 5 1 


Conferência: a melhor maneira de conferir a abordagem é ter certeza de que as unidades cancelam-se apropriada- 
mente em cada passo nos cálculos, apresentando a correta unidade na resposta, g. 


PRATIQUE 

No primeiro passo do processo industrial para produzir árido nítrico, a amónia reage com o oxigênio na presença de 
um catalisador apropriado para formar óxido nítrico e vapor de água: 

4NH,0>) + 50, (ç) ► 4NOC?) t 6H 2 0<$) 

Quantos litros de NH,(ç) a 850 l ’C e 5,00 atm são necessários para reagir com 1,00 mol de Oj(jf) nessa reação? 
Resposta: 14,8 L 


10.6 Mistura de gases e pressões parciais 

Até aqui consideramos apenas o comportamento de gases puros - os 
ué consistem em uma única substância no estado gasoso. Como lidamos 
•m gases compostos de uma mistura de duas ou mais substâncias diferen- 
— ? Enquanto estudava as propriedades do ar, John Dalton (Seção 2. 1 1 

rservou que a pressão total de uma mistura de gases é igual i) soma das pressões 
; '-cútis tjue cada gás exerceria se estivesse sozinho. A pressão exercida por um componente em particular de certa mis- 
ura de gases é chamada pressão parcial daquele gás, e a observação de Dalton é conhecida como lei de Dalton das 
rressões parciais. 


f, 


ATIVIDADE 

Pressões parciais 
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“tak A química no trabalho Gasodutos 

Muitas pessoas nào têm conhecimento da vnsta rede de 
encanamentos subterrâneos que envolvem o mundu desen- 
volvido. Os encanamentos são usados pnra transportar gran 
des quantidades de líquidos e gases por distâncias considerá- 
veis. Por exemplo, os encanamentos tTansportam gás natural 
(metano) a partir de enormes campos de gás natural na Sibé- 
ria para a Europa Ocidental. O gás natural da Argélia é trans- 
portado para a Itália através de um gasoduto de 120 cm de 
diàinetm e 2.500 km de comprimento que Se estende pelo 
mar Mediterrâneo a profundezas de 600 m. Nos Estados Uni- 
dos o sistema de encanamentos consiste em linhas- tronco de 
encanamentos de diâmetro grande para transporte de dis- 
tâncias longas, com ramificações de diâmetro menor e pres- 
são mais baixa para transporte local para e a partir das 
linhas-tronco. 

Basicamente todas as substâncias que são gases nas CNTF 
são transportadas comercialmente através de encanamentos, 
incluindo amónia, dióxido de carbono, monóxido de car- 
bono, cloro, etano, hélio, hidrogênio t metano. O maior vo- 
lume transportado até agnra, todavia, é de gás natural. 

O gás rico em metano de óleo e poços de gás é processado 
para remover substâncias particuladas, água «? várias im- 
purezas gasosas, como sulfeto de hidrogênio e dióxido de 
carbono. O gas é a seguir comprimido para pressões na fai- 
xa entre 5,5 Mpa (35 atm) e 10 Mpa (100 atm), dependendo 
da idade e do diâmetro do encanamento (Figura 10.15). Os 
encanamentos de longa distância têm aproximadamente 
-10 cm de diâmetro e são feitos de aço. A pressão é mantida 
por grandes estações compressoras ao longo do gasoduto, 
espaçadas em intervalos de 80 a 160 km. 

t-embre-se da Figura 5.24, em que se comentav a ser o gás 
natural a principal fonte de energia para os Estados Uni- 


dos. Tara alcançar essa demanda, o metano deve ser trans- 
portado de poços por todo os Estados Unidos e Canadá para 
todas as parti* do país. O comprimento total dos gasodutos 
para transporte de ps natural nos Estados Unidos é aproxi- 
madamente 6 *10 km e continua crescendo. Os Estados 
Unidos são divididos em sete regiões. A entrega total de gás 
natural para elas excede 2,7 x 10'~ L (medidas nas CNTP), 
que é quase 100 bilhões de pés cúbicos por dia! O volume de 
gasodutos seria inteirnmente inadequado para gerenciar as 
enormes quantidades de gás natural colocadas e tiradas do 
sistema de forma contínua. Por essa razão, instalações de es- 
tocagem no subsolo, como as cavernas de sal e outras torma 
ções naturais, são empregadas parj armazenar grandes 
quantidades de gás. 



Figura 10.15 Estação de revezamento de encanamentos 
de gás natural. 


Se permitirmos que P, seja a pressão total e P,, P 3 , P, etc. sejam as pressões parciais dos gases na mistura, pode- 
mos escrever a lei de Dalton como segue: 


P, - P } + P 2 + P x + 


[ 10.121 


Essa equação implica que cada gás na mistura comporta-se de forma independente, como podemos ver pela 
análise a seguir. Designamos de n v >»,, rt, a quantidade de matéria de cada um dos gases na mistura, e deu, a quanti 
riade de matéria total do gás (>t f = m, + ir-, 4- «, + ...). 

Se cada um dos gases obedece à equação do gás ideal, podemos escrever: 


Pi 



P, 





etc 


Todos os gases na mistura estão ã mesma temperatura e ocupam o mesmo volume. Consequentemente, substi- 
tuindo na Equação 10.12, obtemos: 


n / , , ,RT (RT) 

P, * (Mj + + «, + -) — * «,[ — I 


[10.13] 


Isto é, a pressão total a temperatura e volume constantes é determinada pela quantidade de matéria total do 
gás presente, independentemente de esse total representar apenas uma substância ou uma mistura. 
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COMO FAZER 10.10 

Uma mistura gasosa feita de 6,00 g de O. e 9.00 g de CH, é colocada em recipiente de 15,0 L a 0 "C. Qual é a pressão 
parcial de cada gás e a pressão total no recipiente? 


Solução 

Análise; precisamos calcular a pressão para dois gases diferentes em um mesmo volume. 

Planejamento: como cada gás comporta-se de forma independente, podemos usar a equação do gás ideal para calcu- 
lar a pressão que cada um exerceria se o outro não estivesse presente. 

Resolução: devemos primeiro converter a massa de cada gás para quantidade de matéria: 

«o, = (6-00 g de 0,)| - 0,188 mol de 0 3 


" cn, 


- (9,00 g de CH, ) 


1 mol de C H, 

, 16,0gdeCH, 


■) 


0,563 mol de CH, 


Podemos agora usar a equação do gás ideal para calcular a pressão parcial de cada gás: 

_ n a RT (0,188 mol)(0.0821 L atm/mol de K) (273 K) ___ 

gôl 0 J 81 .M 

«o, RT (0,563 mol)(0,0821 L atm/mol de K) (273 K) nol , 

rr-v, — — — = U.íHI atm 

™* 1' 15,0 L 


De acordo com a lei de Dalton (Equação 10.12), a pressào total no recipiente é a soma das pressões parciais: 

P. * P D + P CHi = 0,281 atm +• 0,841 atm * 1,122 atxn 

Conferência: fazer estimativas aproximadas é uma boa prática, mesmo quando você sente que não precisa conferir 
sua resposta. Nesse caso, a pressão de 1 atm parece correta para uma mistura de aproximadamente 0,2 mol de O, 
(6/32) e um pouco mais que 0,5 mol de CH, (9/16), juntos em um volume de 15,0 L, porque um mol de um gás ideal a 1 
atm de pressão e 0 "C ocupa aproximadamente 22 L. 


PRATIQUE 

Qual é a pressào total exercida por uma mistura de 2/10 g de M. e 8,00 g de N, a 273 K em um recipiente de 10,0 L? 
Resposta: 2,86 atm 


Pressões parciais e frações em quantidade de matéria 

Como cada gás em uma mistura comporta-se dc forma independente, podemos relacionar a quantidade de 
- “o gás em uma mistura com sua pressão parcial. Para um gás ideal, P - n RT/V, e portanto podetnos escrever: 


P, _ n,RT/V n, 
P, n,RT/V ~n, 


|10.14] 


A ra 2 ão njn, é chamada fração em quantidade de matéria do gás 1, que representamos por X,. A fração em 
uantidade de matéria ou fração em mol, X, é um número sem dimensão que expressa a razão entre a quantidade 
matéria de certo componente e a quantidade de matéria total na mistura. Podemos reordenar a Equação 10.14 
■\ra fornecer 


P,= 


ví l p '- x ' p ' 


110.15] 


Pot tanto, a pressào parcial de um gás em uma mistura é sua fração em quantidade de matéria multiplicada 
-ela pressão total. 

A fração em quantidade de matéria dc N, no ar 60,78 (isto é, 78".. das moléculas no ar são N : ). Se a pressão 
Arométrica total for 760 torr, a pressão parcial de N, será: 

P N = (0,78) (760 torr) = 590 torr 

Esse resultado é intuitivamente coerente: como N, compreende 78% da mistura, ele contribui com 78% da pres- 
são total. 
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COMO FAZER 10.11 

Um estudo dos eíeilos de certos gases no crescimento de plantas requer uma atmosfera sintética composta de 1,5“ ■ 
mol de CO,, 18,0% mol de 0 ; e 80,5"ti mol de Ar. (a) Calcule a pressão parcial de 0 ; na mistura se a pressão atmosférica 
total for 745 torr. (b) Se a atmosfera é para ser mantida em um espaço de 1 20 L a 295 K, qual é a quantidade de matéria 
de O, necessária? 


Solução 

Análise: precisamos determinar a quantidade de matéria de 0 ; necessária para perfazer uma atmosfera sintética, 
dada a composição percentual. 

Planejamento: calcularemos a pressão parcial de O-, a seguir continuaremos para calcular a quantidade de matéria 
de O,, àquela pressão, necessária para ocupar 120 L. 

Resolução: (a) A quantidade de matéria percentual é exatamente igual à fração em quantidade de matéria multiplica- 
da por 100. Portanto, a fração em quantidade de matéria do O, é 0,180. Usando a Equação 10.15, temos: 

P 0 = (0,180) (745 torr) =134 torr 

(b) Colocando as variáveis dadas em uma tabela e convertendo-as para as unidades apropriadas, temos: 

V = 120 L 


V =? 

R = 0,0821 


Latm 
mol de K 


T - 295 K 


Resolvendo a equação do gás ideal para n„ , temos: 

s. ) 5 


120 L 


,0821 L atm/mol de K) (295 K) 


= 0.872 mol 


Conferência: as unidades conferem satisfatoriamente e a resposta parece estar na ordem de magnitude correta. 


PRATIQUE 

A partir dos dados coletados pela Vopager 1, os cientistas têm estimado a composição da atmosfera de Titã. a maior lua 
de Saturno. A pressão total na superfície de Titã é 1.220 torr. A atmosfera consiste em 82% mol de N ; , 12% mol de Are 
6,0% mol de CH 4 . Calcule a pressão parcial de cada um desses gases na atmosfera de Titã. 

Resposta: 1,0 x 1 ü 1 torr de M-, 15 x lfT torr de Ar e 73 torr de CH^. 


Coletando gases sobre a água 

Um experimento que aparece freqüentemente durante o trabalho de laboratório envolve determinar a quanti- 
dade de matéria do gás coletado a partir de uma reação química. Algumas vezes esse gás é coletado sobre a água 
Por exemplo, clorato de potássio sólido, KCIO u pode ser decomposto por aquecimento em um tubo de ensaio em 
uma montagem como a mostrada na Figura 10.16. A equação balanceada para a reação é: 

2KCIO,(s) . 2KCl(s) + 30 ,(j) (10.16] 

O gás oxigênio é coletado em um béquer inidalmente cheio de água c invertido em uma panela de água. 


Figura 10.16 (a) Coleta de gás sobre 
a água. (b) Quando o gás tiver sido 
coletado, o béquer é levantado ou 
abaixado de forma que as alturas de 
água dentro e fora do frasco de coleta 
fiquem iguais. A pressão total dos 
gases dentro do frasco é igual à 
pressão atmosférica. 



Nível do volume 

Coleta de gás de gás 



(a) (b) 
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O volume de gás coletado é medido ao se levantar ou abaixar o béquer quanto necessário até que os níveis de 
rua dentro e fora dele sejam os mesmos. Quando se satisfaz essa condição, a pressão dentro do béquer é igual à 
-v>_são atmosférica do lado de fora. A pressão total dentro do béquer é a soma das pressões do gás coletado e de 
ipor da água em equilíbrio com a água líquida. 

HO.17] 

A pressão exercida pelo vapor de água, P |0 , a várias temperaturas está relacionada no Apêndice 13. 


COMO FAZER 10.12 

Uma amustra de KCIO, é decomposta parcialmente (Equação 10.16), produzindo gás O,, coletado sobre a água, como 
mostra a Figura 10.16. 0 volume de gás coletado c 0,250 L a 26 °C e 765 torr de pressão total, (a) Qual é a quantidade de 
matéria de O, coletada? (b) Qual é a massa, em gramas, de KCIO, decomposta? 


Solução 

Análise: primeiro precisamos calcular a quantidade de matéria do gás O. em um rec ip ie nt e que também contém um 
segundo gás (vapor de água). Em segundo lugar, precisamos usar a estequiometria da rvaçãu para calcular a quanti- 
dade de matéria do reagente KCIO, decomposta. 

(a) Planejamento: se colocarmos as informações apresentadas em uma tabela, veremos que são dados os valores para 
V e T. Para calcular a incógnita, precisamos também conhecer a pressão de O, no sistema. Consequentemente, 
precisamos antes determinar a pressão parcial do gás Q ; na mistura de O, e vapor de H.O coletados sobre a água. 
Resolução: a pressão parcial do gás O, é a diferença entre a pressão tutai, 765 torr. e a pressão do vapor de água a 
26 U C, 25 torr (Apêndice B): 


P„,= 765 torr- 25 torr = 740 torr 

Podemos usar a equação do gás ideal para obterá quantidade de matéria de Ch, que nos fornece. 


«o. = 


Po V 


‘Al = 1740 torr)(1 atm/760 torr)(0,250 L) = , de Q 

RT (0,0821 Latm/mol de K) (299 K) 3 


(b) Planejamento: podemos usar a equação química balanceada para determinar a quantidade de matéria de KCIO, 
decomposta a partir da quantidade de matéria de O. formada, em seguida converter quantidade de matéria de KCIO, em 
gramas de KCIO,. 


Resolução: a partir da Equação 10.16, temos que 2 mols de KCIO, - 3 mol de O,. A massa molar de KCIO, é 122,6 
g/mol. Portanto, podemos converter a quantidade de matéria de O. que encontramos no item (a) para a quantida- 
de de matéria de KCIO, e gramas de KCIO,: 


(9,92 x 10*' mols de O,) 


2 mols de KCIO, 


3 mols de O. 


V 1 22,6 g de KCIO, 

1 mol de KCIO, J ' 


.SI 1 g de KCIO, 


Conferência: como sempre, procuramos ter certeza de que as unidades são canceladas apropriadamente nos cálculos. 
Além disso, a quantidade de matéria de O, e KCIO, parecem coerentes, dado o pequeno volume de gás coletado. 
Comentário: muitos compostos químicos que reagem com a água e o vapor de água seriam degradados pela exposi- 
ção ao gás úmido. Dessa forma, em laboratórios de pesquisa, os gases sào geralmente secos passando o gás úmido so- 
bre uma substância que absorva água (um desseamle), como o sulfato de cálcio, CaSO.. Os cristais de sulfato de cálcio 
são vendidos com o nome registrado de Drierite I J . 


PRATIQUE 

O nitrilo de amónio, NH,NO,. decompõe-se por aquecimento para formar gás N,: 

NH,NO,(s) » Nj(jr) + 2H.O(/) 

Quando uma amostra de NH 4 NO : é decomposta em um tubo de ensaio, como na Figura 10.16, 51 1 mL de gás N • são 
coletados sobre a água a 26 U C e 745 torr de pressão total. Quantos gramas de NH 4 NOj foram decompostos? 
Resposta: 1,26 g 


356 


Química: a ciência central 


10.7 Teoria cinética molecular 


A equação do gás ideal descreve corno os gases se comportam, mos não e* 


fnerg.a cinética de moléculas P !ica P or 1 UC ^ comportam de determinada maneira. Pur que um gás e» 


imaginar o que acontece ás partículas de gás à proporção que condições como pressão ou temperatura variem. T 


cem anos, culminando em 1857 quando Rudolf Clausius (1822-1888) publicou uma forma completa e satisfatór. 
da teoria. 


1 . Os gases consistem cm grande número de moléculas que estão em movimento continuo e aleatório. (A p 
lavra molécula é usada aqui para designar a menor partícula de qualquer gás; alguns gases, como os nobre - 
consistem em átomos individuais.) 

2. O volume de todas as moléculas do gás é desprezível comparado ao volume total no qual o gás está contido 

3. As forças atrativas e repulsivas entre as moléculas de gás são desprezíveis. 

4. A energia pode ser transferida entre as moléculas durante as colisões, mas a energia cinética média das m. 
léculas não varia com o tempo, desde que a temperatura do gás permaneça constante. Em outras palavras 
as colisões são perfeitamente elásticas. 

5. A energia cinética média das moléculas c proporcional ã temperatura absoluta. Para certa temperatura, : 
moléculas de todos os gases tém a mesma energia cinética média. 

A teoria cinética molecular explica tanto a pressão quanto a temperatura em nível molecular. A pressão c. 
um gás é provocada pelas colisões das moléculas com as paredes do recipiente, como mostrado na Figut . 
10.17. A magnitude da pressão é determinada tanto pela frequência quanto pela força com que as mohkx 
las batem nas paredes. 

A temperatura absoluta de um gás é uma medida da energia cinética média de suas moléculas. Se dois gases d 
terenles estão ã mesma temperatura, suas moléculas tém a mesma energia cinética média. Se a temperatura absi 
luta de um gás é dobrada (digamos de 200 K para 400 K), a energia cinética média de suas moléculas dobra. Assim 
o movimento molecular aumenta com o aumento da temperatura. 

Apesar de as moléculas em uma amostra de gás terem uma energia cinética média c, em ronseqiiência, uma ve 


r njiji u v Vi i / yj i ojou vj v ui i i 

gás é provocada pelas colisões das exatamente a mesma coisa que velocidade média. Entretanto, a diferença entr- 

moléculas de gás com as paredes 35 duas é pequena, 
de seus recipientes. 


12,0 m/s. A velocidade média deles è U<4,0 + 6,0 + 10,0 + 12/)) = 8,0 m/s. A velocidade vmq, u, entretanto, é a raiz quadrada tL 
média das velocidades das moléculas elevadas ao quadrado: 

v < 4.t) ; + 6,0 : + 10,0’ ♦ U,0 : ) = „ r 74X) 8,6 m/s 

Para um gás ideal, a velocidade media é igual a Q,V21 * h. Portanto, a velocidade média é dirctamente prupurdonal A veloddad 
vmq, c as duas são na tealidade aproximadamente iguais. 


de gás 


pande quando aquecido a pressão constante? Ou, por que sua pres- 
aumenta quando o gás é comprimido a temperatura constante? Para entenc 
as propriedades físicas dos gases, precisamos de um modelo que nos ajude 


modelo, conhecido como teoria cinética molecular, foi desenvolvido durante um período de aproximadamer.- 


A teoria cinética molecular (a teoria das moléculas em movimento) é resumida pelas seguintes afirmações: 


tf 



4 # 


» 


locidade média, as moléculas individuais movem-se a velocidades variadas 
As moléculas em movimento sofrem colisões frequentes com outras molécu- 
las. O momento á conservado em cada colisão, mas uma das moléculas qui 
estiver colidindo pode ser desviada a alta velocidade enquanto a outra pratica 
mente pára de uma só vez. O resultado é que as moléculas a qualquer instanti 
têm faixa larga de velocidades. A Figura 10.1 8 ilustra a distribuição das veloci 
dades moleculares para o gás nitrogênio a 0 "C (linha azul) e a 100 "C (lirih. 
vermelha). A curva mostra a fração das moléculas movendo-se a cada veloci- 
dade. A altas temperaturas, uma fração de moléculas move-se a altas velocida- 
des; a distribuição da curva desloca-se em direção às altas velocidades e de lc 
em direção às maiores energias cinéticas médias. 


A Figura 10.18 também mostra o valor da velocidade média quadrática 
(vmq). ii. das moléculas a cada temperatura. Essa quantidade é a velocidade 
de uma molécula possuindo energia cinética média. A velocidade vmq não t 


Para ilustrar a diferença entre a velocidade vmq e a « ekiddade média, considere quatro objetos com velocidades de 4.0, 6,0, 10,0 
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Figura 1 0. 1 8 A distribuição das 
velocidades moleculares para o 
nitrogênio a 0 “C (linha azul) e 
100 "C (linha vermelha). 


A velocidade vmq é importante porque a energia cinética média das moléculas de gás, e, está relacionada dire- 
-jmente a u 


e=|mj/ : [10.18] 

-<ndc m é a massa da molécula. A massa não varia com a temperatura. Portanto, o aumento na energia cinética mé- 
: a à medida que a temperatura aumenta implica que a velocidade vmq (e também a velocidade média) das molé- 
-ias aumente similarmente conforme a temperatura aumenta. 

Aplicação das leis de gases 

As observações empíricas das propriedades dos gases como expressas em suas respectivas leis são rapidamente 
n tendidas em termos de teoria cinética molecular. Os seguintes exemplos ilustram esse ponto: 

1. O efeito de um aumento de volume a temperatura conslantr. temperatura constante significa que a energia ciné- 
tica média das moléculas dos gases permanece inalterada. Isso, por sua vez, significa que a velocidade vmq 
das moléculas, u, não varia. Entretanto, se o volume aumenta, as moléculas devem mover-se por uma dis- 
tância maior entre as colisões. Dessa forma, existem menos colisões por unidade de tempo com as paredes 
do recipiente, e a pressão diminui. O modelo explica de maneira simples a lei de Boyle. 

2. O efeito do aumento da temperatura a xvlume constante: aumento na temperatura significa aumento na energia 
cinética média das moléculas; assim, aumento em u. Se não existe v ariação no volume, haverá mais colisões 
com as paredes por unidade de tempo. Além disso, a variação no momento em cada colisão aumenta (as 
moléculas chocam-se contra as paredes com mais força). O modelo explica o aumento de pressão observado. 


COMO FAZER 10.13 

Uma amostra de gãs O, inicialmente nas CNTP é comprimida para um volume menor a temperatura constante. 
Qual o efeito que essa variação tem (a! na energia cinética média das moléculas de O,; (b) na velocidade média das 
moléculas de O,; (c) no número total de colisões das moléculas de O, contra as paredes do recipiente em uma unida 
de de tempo; td) no número de colisões das moléculas de O, com uma unidade de área das paredes do recipiente 
por unidade de tempo? 

Solução 

Análise: precisamos aplicar os conceitos da teoria cinética molecular para uma situação na qual um gás é comprimido 
a temperatura constante. 

Planejamento: determinaremos como cada uma das grandezas em (a) - (d) é afetada pela variação na pTessão a volu- 
me constante. 

Resolução: ta) A energia cinética média das moléculas de O, é determinada apenas pela temperatura. A energia ciné- 
tica média não varia pela compressão do O, a temperatura constante, (b) 5é a energia cinética média das moléculas de 
O, não varia, a velocidade média permanece constante, (c) O número total de colisões contra as paredes do recipiente 
por unidade de tempo deve aumentar porque as moléculas estão se movendo em v olume menor, mas com a mesma 
velocidade média anterior. Sob essas condições, elas devem encontrar as paredes mais vezes, (d) O número de coli- 
sões com uma unidade de .área das paredes é menor que antes. 
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Conferência: em um exercício conceituai desse tipo, não existe resposta numérica para conferir. Realmente usamos o 
raciocínio no decorrer da resolução do problema. 

PRATIQUE 

Como varia a velocidade vtnq das moléculas de N. em uma amostra de gás (a) com um aumento na temperatura; 
(b) com um aumento no volume da amostra; (c) ao ser misturada com uma amostra de Ar á mesma temperatura? 
Respostas: (al aumenta; <b) nenhum efeito; (c) nenhum efeito. 


Um olhar mais de perto A equação do gás ideal 


Começando com os postulados da teoria cinética molecu- 
lar, é possível extrair a equação do gás ideal. Melhor do que 
prosseguir pela extração, vamos considerar em termos quali- 
tativas como a equação do gás idea! pode seguir. Como le- 
mos visto, a pressão é a força por unidade de área. r Si .. > 

I * ' I A força total das colisões moleculares nas paredes, e 
consequentemente a pressão produzida por elas, depende 
tanto do grau de intensidade das colisões entre as moléculas 
e as paredes (o impulso cedido por colisão) quanto da taxa na 
qual essas colisões ocorrem; 

P x impulso cedido por colisão x taxa de colisões 

Para uma molécula movendo-se com velocidade vmq, u, 
o impuisu cedido por uma colisão com uma parede depende 
do momento linear da molécula, isto é, depende do produto 
de sua massa pela velocidade, mu. A taxa de colisões é pro- 
porcional tanto ao número de moléculas por unidade dc vo- 
lume, n/V. quanto às velocidades, u. Se existem mais 
moléculas em um recipiente, existirão mais colisões frequen- 
tes com as paredes do recipiente. A medida que a velocidade 
molecular aumenta ou o volume do recipiente diminuí, o 
tempo necessário paia as moléculas percorrerem a distância 
de uma parede ã nutra é reduzido, e as moléculas colidem 
com freqüênda com as paredes. Assim, temos: 

P x mu x — *u x— 1 10.19) 

Lma vez que a energia cinética média, \ miT, ê proporcio- 
nal à temperatura, temos que mu * T. Fazendo essas substi- 
tuições na Equação 10. 19, obtemos: 


,, rt(mu : ) uT 
P x — — x — 

V V 


11ÜJ20] 


Vamos agora converter os sinais de proporcionalidade 
para um sinal de igual expressando n como a quantidade de 
matéria do gás; a seguir inserimos uma constante de propor- 
cionalidade R, a constante molar dos gases: 

[ 10.211 


Essa expressão é a equação do gás ideal. 

Um eminente matemático suíço, Daniel Bemoulii (1700-1782), 
idealizou um modelo para gases que foi, para todas as pro- 
postas práticas, o mesmo que o modelo da teoria cinética. A 
partir desse modelo, Bemoulii extraiu a lei de Boyle e a equa- 
ção do gás ideal. Sou modelo foi um dos primeiros exemplas 
ru ciência do desenvolvimento de um modelo matemático a 
partir de suposições ou afirmativas hipotéticas. Entretanto, 
apesar de sua eminência, o trabalho de Bemoulii nesse as- 
sunto foi completamente ignorado, sendo apenas redesco- 
berto cem anos mais tarde por Oausius e outros. Foi 
ignorado porque entrava em conflito com crenças popu lares. 
Por exemplo, sua idéia de que o calor é uma medida da ener- 
gia de movimento náo foi aceito porque estava em conflito 
com a então popular (e incorreta) teoria calórica do aqueci- 
mento. Em segundo lugar, a teoria de Bemoulii estava em 
conflito com o modelo de Isaar Newton para gases (também 
incorreto). Esses tabus tinham que cair antes que o caminho 
estivesse aberto para a teoria cinética molecular. A moral da 
história é que a ciêncitt não é uma estrada direta daqui para a 
'verdade.' A estrada é construída por humanos; portanto, è 
cheia de ziguezague. 


1 0.8 Efusão e difusão molecular 


De acordo com a teoria cinética molecular, a energia emética média de qualquer coleção de moléculas de um 
gás, ^ mu 1 , tem um valor específico a determinada temperatura. Assim, um gás composto de partículas leves, como 
He, terá a mesma energia cinética média que um composto de partículas muito mais pesadas, como Xe. desde que 
os dois gases estejam à mesma temperatura A massa, m, das partículas no gás mais leve é menor que aquela no gás 
mais pesado. Dessa forma, as partículas no gás mais leve devem ter maior velocidade vmq, ti, que as partículas do 
gás mais pesado. A seguinte equação, que expressa esse fato quantitativamente, pode ser derivada da teoria cinéti- 
ca molecular 


- 1 In- 


110.22) 
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Figura 10.19 A distribuição das 
velocidades moleculares para 
diferentes gases a 25 "C. 



ATIVIDADE 

Fase gasosa: distribuição de 
Boltzmann 


5 x 10 2 10 x 10 2 15 x 10 2 20 X 10 2 25 X 10 2 30 X 10 2 35 x 10 2 

Velocidade molecular (m/s) 


Como a massa molar, M. aparece no denominador, quanto mais leve as moléculas de gás, maior a velocidade 
-q, ir. A Figura 10.19 mostra a distribuição das velocidades moleculares para vários gases diferentes a 25 "C. Observe 
no as distribuições são deslocadas em direção às velocidades maiores para gases com menores massas molares. 

COMO FAZER 10.14 

Calcule a velocidade vmq, li, de uma molécula de N, a 25 "CL 


Análise: os dados apresentados são a identidade do gás e a temperatura, as duas grandezas que precisamos para cal- 
cular a velocidade vmq. 

Planejamento: calcularemos a velocidade vmq usando a Equação 10.22. 

Resolução: ao usar a Equação 10.22, devemos converter cada grandeza para unidades Sl de forma que todas as unida- 
des sejam compatíveis. Usaremos também R nas unidades de J/mol K (Tabela 10.2) para que façamos o cancelamento 
das unidades corretamentc. 


Comentário: isso corresponde a uma veloddadede 1 .150 mi/b. Como a massa molecular média das moléculas de ar é 
ligeiramente maior que N ; , a velocidade vmq das moléculas de ar é um pouco menor que para N ; . A v elocidade na 
qual o som se propaga pelo ar é de aproximadamente 350 m /s, um valor de quase dois terças da média da velocidade 
vmq para as moléculas de ar. 

PRATIQUE 

Qual è a velocidade vmq de um átomo de He a 25 ‘C? 

Resposta: 1,36 «IO 5 m/s 

A dependência das velocidades moleculares da massa apresenta várias consequências interessantes. O primei- 
■ fenômeno é a efusão, que é a fuga das moléculas de gás por buracos minúsculos para um espaço evacuado como 
estrado na Figura 10.20. O segundo é a difusão, que é o espalhamento de uma substância pelo espaço ou por 
-ma segunda substância. Por exemplo, as moléculas de perfume que se difundem por uma sala. 

.ei da efusão de Graham 

Fm 1846, Thomas Graham (1805-1 869) descobriu que a taxa de efusão de um gás é inversamente proporcional 
raiz quadrada de sua massa molar. Suponha que temos dois gases à mesma temperatura e pressão em recipientes 
im buracos idênticos feitos por alfinete. Se as taxas de efusão de duas substâncias são r, e r v e suas respectivas 
assas molares são 5W, e a lei de Graham afirma: 


Solução 


T = 25 + 273 = 298 K 

M = 28,0 g/xnol = 28,0 x 10 ' kg/mol 

R = 8,314 J/mol K = 8,314 kg m : /s' : mol ' K 1 


(Essas unidades aparecem 
pelo fato de que 1 J = 1 kg nT/s 3 ) 

= 5,15 x 10 3 m/s 


3(8,314 kg m 3 /s : mol K) (29SK) 
“ \ 28,0 x 10 J kg/mol 
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Figura 10.20 Efusào de uma 
molécula de gás por um buraco de 
alfinete. As moléculas escapam de 
seu recipiente para um espaço 
evacuado apenas quando 'batem' 
no buraco. 


i 

r. 



(10J23 


A Equação 10.23 compara as taxas de efusão de dois gases diferentes sob con- 
dições idênticas, indicando que o gás mais leve efunde-se mais rapidamente. 

A Figura 10.20 ilustra a base da lei de Graham. A única maneira de ume 
molécula de gás escapar de um recipiente é ela 'bater' no buraco. Quanto mais 
rapidamente as moléculas se movem, maior a chance de uma molécula cho- 
car-se no buraco e efundir. Isso implica que a taxa de efusão é diretamente pro- 
porcional à velocidade vmq das moléculas. Como ReT são constantes, temo- 
a partir da Equação 10,22: 


r, u, _ 13 KT/íW, _ 
r, 'pRT/U 


[10.24 


Como esperado, a partir da lei de Graham, o hélio escapa dos recipiente- 
pelos buracos minúsculos feitos com alfinete com maior rapidez que ga.se- 
com maior massa molecular (Figura 10.21). 


Figura 10.21 Os átomos ou 
moléculas mais leves escapam por 
poros de um balão com maior 
rapidez que os mais pesados, (a) 
Dois balões cheios com o mesmo 
volume, um com hélio e o outro 
com nitrogênio, (b) Após 48 horas 
o balão cheio com hélio está 
menor que o outro, cheio com 
nitrogênio, porque o hélio escapa 
mais rápido que o nitrogênio. 



(a) 


(b) 


COMO FAZER 10.15 

Um gás desconhecido, composto de moléculas diatômicas homonucleares, efunde-se a uma taxa que é apenas 0,35? 
vezes a taxa de O. à mesma temperatura. Qual é a identidade do gás desconhecido? 

Solução 

Análise: dadas as informações relativas à taxa de efusão de um gás desconhecido, a partir delas pede-se encontrar a 
respectiva massa molar. Portanto, precisamos relacionar as taxas de efusão com as massas molares relativas. 

Planejamento: podemos usar a lei de Graham da efusão. Equação 1 0.23, para determinar a massa molar do gás desco- 
nhecido. Se deixarmos r e SU, representarem a taxa de efusão e a massa molar do gás desconhecido, a Equação 102? 
pode ser escrita como segue: 

r o- \ ^ 

Resolução: a partir da informação dada, 

r, = 0.355 *r 0 . 


0355 = 32, 0 fr l ' tno1 

Y 


Portanto, 
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Agora resolvemos para a massa molar desconhecida, 5W,: 

32,0 g/mol =(0 ^5 5) : =0J26 

:V, 

= 32,0 _ g/mol =254 d 
0/126 B 

Como foi dito que o gás desconhecido é composto de moléculas díatõmicas homonucleares, ele deve ser um elemen- 
to. A massa molar deve representar duas vezes a massa atómica dos átomos no gás desconhecido. Concluímos que o 
gás desconhecido é 1,. 

PRATIQUE 

Calcule a razão entre as taxas de efusáo de N 2 e O., r v / r 0 . 

Resposta: r N / r c , = 1,07 


fusão e caminho médio livre 


A difusão, como a efusão, c mais rápida para moléculas mais leves que para as mais pesadas. Na realidade, a 
io das taxas de difusão de dois gases sob condições experimentais idênticas é aproximada peia lei de Graham, 
-.;ação 10,23. Contudo, as colisões moleculares tomam a difusão mais complicada que a efusão. 

Podemos ver a partir da escala horizontal na Figura 10.19 que as velocida- 

- das moléculas são bem altas. Por exemplo, a velocidade média de N, a 
mperatura ambiente é 515 m/s (1.150 mi/h). Apesar dessa alta velocidade, 

alguém abrir um vidro de perfume de um lado de uma sala, passa algum 
-npo — talvez poucos minutos — antes que o odor possa ser sentido do ou- 
r lado. A difusão dos gases é muito mais lenta que as velocidades molecula- 

— relativas às colisões moleculares.' Essas colisões ocorrem com bastante 
- . qüéncia para um gás ã pressão atmosférica — aproximadamente 10 1 ' vezes 

r segundo para cada molécula. As colisões ocorrem porque as moléculas de 
: -es reais tèm volumes finitos. 


Por causa das colisões moleculares, a direção de movimento de uma molé 
Ja de gás varia constantemente. Portanto, a difusão de uma molécula de um 
nto para outro consiste em muitos segmentos retos e curtos porque as coli* 
V-~ golpeiam-nas ao redor em direções aleatórias, como mostrado na Figura 
22. Primeiro as moléculas movem-se em uma direção, depois em outra; em 
-m momento à alta velocidade, no próximo instante à baixa velocidade. 

A distância média percorrida por uma molécula entre as colisões é chama- 
caminho médio livre. O caminho médio livre varia com a pressão como a 
cuinte analogia explica. Imagine-se caminhando por um shopping center. 
. ando o shopping está muito cheio (alta pressão), a distância media que 
•cê pode caminhar antes de esbarrar em alguém é curta (caminho médio li- 
e curto). Quando o shopping está vazio (baixa pressão), você pode andar 
r um longo caminho (caminho médio livre longo) antes de esbarrar em al- 
iém. O caminho medio livre para as moléculas de ar no nível do mar é apro- 
madamente 60 nm (6 * IO - " cm). A aproximadamente 100 km de altitude, 
ide a densidade do ar é muito mais baixa, o caminho livre médio é cerca de 
' cm, mais ou menos 10 milhões de vezes mais longo que na superfície da 
•jrra. 


Figura 10.22 Ilustração 
esquemática da difusão de uma 
molécula de gás. Por razoes de 
clareza, nenhuma outra molécula 
de gás no recipiente é mostrada. 

O caminho da molécula em 
questão começa em um ponto. 
Cada segmenlo curto de reta 
representa o movimento entre 
colisões. A seta azul indica a 
distância percorrida pela molécula. 


A taxa na qual o perfume move-se pela sala também depende do fato de se o ar está bem agitado, dos gradientes de temperatura e 
do movimento das pessoas. Todavia, mesmo com a ajuda desses fnlores, ainda leva mais lempopara as moléculas atravessarem a 
sala do que se esperaria a partir de suas velocidades vmq sozinhas 
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A química no trabalho 


Processos para separações de gases 


O fato de moléculas mais leves moverem-se a velocidades 
médias maiores que as de moléculas mais massivas tem mui- 
tas conscqüências e aplicações interessantes. Por exemplo, 
O esforço para desenvolver a bomba atômica durante a Segun- 
da Guerra Mundial necessitou que os dentistas separassem o 
isõtopo ="U (0,7%) de relativa baixa abundância do mais abun- 
dante *'"U (99,3%). Isso foi obtido com a conversão do urânio 
em um compostn volátil UF*, que se deixou passar por barrei- 
ras p or os as . Devido aos tamanhos dos poros, isso não é uma 
simples efusão. Todavia, a dependência da massa molar é ba- 
sicamente a mesma. A pequena diferença na massa molar en- 
tre os compostos de dois isótopos faz com que as moléculas 
movam-se com taxas ligeira mente diferentes: 


»w 


352.04 
\ 349,03 


t 1,0043 


Assim, o gás que inicialmente aparecia no lado opostn da 
barreira era muito pouco enriqueddo em moléculas mais le- 
ves. O processo de difusão foi repelido milhares de vezes, le- 
vando á separação quase completa de dois isótopos de urânio. 

A taxa na qual um gás passa por um meio poroso médio 
não é sempre determinada unicamente pela massa molecu- 
lar das moléculas de gás. Vlesmo interações entre as molécu- 
las de gás e outras do meio poroso afetarão a taxa. As intera- 
ções intermoleculares atrativas diminuem a taxa na qual uma 
molécula de gás atravessa passagens estreitas de meio poroso 


1 0.9 Gases reais: desvios do comportamento ideal 


Embora a equação do gás ideal seja muito útil em descrever os gases, todos os gases reais não obedecem à rela- 
ção até certo grau. A extensão na qual um gás real foge do comportamento ideal pode ser vista ao se reordenar a 
equação do gás ideal: 


PV 

RT 


-n 


[10.25 



ATIVIDADE 

Difusão e efusão 


FILME 

Oifusáo do vapor de bromo 


Para um mol de gás ideal {» = 1) a quantidade PV/RT é igual ala todas as 
pressões. Na Figura 10.23. PV/RT é colocado em um gráfico como função de P 
para 1 mol de vários gases diferentes. A altas pressões o desvio de comporta- 
mento ideal ( PV/RT - 1) é grande e diferente para cada gás. Dessa forma, o- 
gases reais não se comportam de modo ideal a altas pressões. Entretanto, 
baixas pressões (geralmente abaixo de 10 atm), o desvio de gás ideal é menor -. 
pode-se usar a equação do gás ideal sem que sejam gerados erros sérios. 



Figura 10.23 PV/RT versus a pressão para 1 mol de 
j- gí gases a 300 K. Os dados para CO, reterem-se à 
emperatura de 31 3 K porque CO, se liquefaz à alta 

pressão a 300 K. 



Figura 10.24 PV/RT versus pressão para 1 mol de gás 
nitrogênio a três temperaturas diferentes. À medida que 
a temperatura aumenta, o gás aproxima-se mais do 
comportamento ideal. 
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Figura 10.25 Ilustração do efeito 
do volume finito das moléculas de 
gás nas propriedades de um gás 
real a alta pressão, tm (a), a baixa 
pressão, o volume das moléculas 
de gás é pequeno comparado com 
o volume do recipiente. Em (b), a 
alta pressão, o volume das 
moléculas de gás é uma fração 
maior do espaço total disponível. 



ATIVIDADE 

Cases reais 


O desvio do comportamento ideal também depende da temperatura. A Fi- 
_:ra 1 0.24 mostra os gráficos de PV/RT ivrsus P para 1 mol de a três tempe- 

- iras diferentes. A medida que a temperatura aumenta, as propriedades do 

- - aproximam-se mais das de um gás ideal. Em geral, os desvios de compor- 
. Tiento ideal aumentam conforme a temperatura diminui, tnmando-se signi- 
-ante próximo à temperatura na qual o gás é convertido em líquido. 

\s suposições básicas da teoria cinética molecular fomecem-nos uma 
'upreensão clara de por que os gases reais desviam do comportamento 
al. As moléculas de um gás ideal supostamente não ocupam espaço e nào se 
«raem. Entretanto, as moléculas reais têm ivlumcs finitos c eles se atraem. Como 

- 'trado na Figura 10.25, o espaço livre e nào ocupado no qual as moléculas 
iem se mover é algo menor que o volume do recipiente. A pressões relativa- 
ite baixas o volume das moléculas de gás é desprezível, comparado com o 

-.ume do recipiente. Assim, o volume livre disponível para as moléculas é es- 
-• :uilmente o volume inteiro do recipiente. Entretanto, a proporção que a 
"issáo aumenta, o espaço livre no quaJ as moléculas podem se mover tor- 
-se uma fração menor do volume do recipiente. Sob essas condições, obvia- 
• nte, os volumes dos gases tendem a ser ligeiramente maiores que os 
t istos pela equação do gás ideal. 

Além disso, as forças atrativas entre as moléculas vêm a ter um papel a dis- 

- - ;as curtas, como quando as moléculas estão amontoadas a altas pressões. 

• causa dessas forças atrativas, o impacto de determinada molécula com a 

-de do recipiente diminui. Se pudéssemos parar a ação em um gás, as posi- 
es das moléculas poderiam lembrar a ilustração da Figura 10.26. A molécula 

- t =stá próxima de (aze r contato com a parede sofre as forças atrativas de molécu- 
j - p róximas a ela. Essas atrações diminuem a força com a qual a molécula bate 

?arede. Como resultado, a pressão é menor que a de um gás ideal. Esse efei- 

- -vrve para diminuir PV/RT, como visto na Figura 10.23. Quando a pressão é suficientemente alta, esses efeitos de 
lume dominam e PV/RT diminui. 

A temperatura determina quão efetivas são as forças atrativas entre as moléculas de gás. À medida que o gás é 
-riado, a energia cinética média diminui, enquanto as atrações intermolecu lares permanecem constantes. De certo 

- do, o resfriamento de um gás impede que as moléculas tenham a energia de que elas predsam para vencer suas 
uèncias atrativas mútuas. Os efeitos de temperatura mostrados na Figura 10.24 ilustram esse ponto muito bem. 
nforrne a temperatura aumenta, a fuga negativa de PV/RT de um comportamento dc gás ideal desaparece. A diíe- 
ça que permanece a alia temperatura origina-se basicamente do efeito dos volumes finitos das moléculas. 

- equação de van der Waals 

Os engenheiros e cientistas que trabalham com gases a altas pressões geralmente não podem usar a equação do 
. - ideal piara determinar as propriedades de pressão e volume de gases porque a fuga do comportamento ideai é 



Figura 10.26 O efeito das forças 
inlermoleculares atrativas na 
pressão exercida por um gás nas 
paredes de seu recipiente. 

A molécula que está próxima de 
chocar-se contra a parede sofre 
forças atrativas de moléculas 
próximas e seu impacto é, desse 
modo, diminuído. As forças 
atrativas tornam-se significantes 
apenas sob condições de alta 
pressão, quando a distância média 
entre as moléculas é pequena. 
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muito grande. Uma equação útil desenvolvida para determinar o comportamento de gases reais foi proposta pcl< ■ 
cientista holandês Johannes van der Waals (1837-1923). 

A equação do gás ideal determina que a pressão de um gás é: 



(gás ideal) 


Van der Waals identificou que, para um gás real, essa expressão teria dc scr corrigida para o volume finito ocu- 
pado pelas moléculas de gás e para as forças atrativas entre as moléculas de gás. Ele introduziu duas constantes, n •, 
b, para fazer as correções. 


nRT _ ira 
V-nb 


[10.2c 


Convç&o p.irj i> l_orrt\ài> para a 

volume da* moiâcala* .<tr.v,.vo moLvubr 


O volume é diminuído por um fator nb, que explica o volume finito ocupado pelas moléculas de gás (Figur 
1025). A constante de van der Waals b é uma medida do volume real ocupado por um mol de moléculas de gó- 
b tem unidades de L/mol. A pressão é, por sua vez, diminuída pelo fator n 2 a/V 2 , que explica o fato de as forças ahv 
tivas entre os pares de moléculas aumentarem com o quadrado do número de moléculas por unidade de volurr. 
(n/V 1 )'. Consequentemente, a constante de van der Waals fl tem unidades L : atm/mol 2 . A magnitude de a reflete 
força com que as moléculas de gás se atraem. 

A Equação 10.26 é geralmente reordenada para fornecer a seguinte forma da equação de van der Waals: 

(p + ££) (V -„i,) = , lJ? T (1027' 

As constantes dc van der Waals a e b são diferentes para cada gás. Os valores dessas constantes para vários ga- 
ses estão relacionados na Tabela 10.3. Observe que os valores tanto de u quanto de í> aumentam com o aumento c 
massa molecular e da complexidade de sua estrutura. As moléculas maiores, mais massivas, náo apenas têm volu- 
mes maiores como também tendem a ter forças atrativas intermolecuJares mais fortes. 


TABELA 10.3 

Constantes de van der Waals para moléculas de gás j 

Substância 

a ( L ! atm/mol : ) 

b (L/mol) 

He 

0,0341 

0,02370 

Ne 

0211 

0,0171 

Ar 

124 

0,0322 

Kr 

222 

0,0398 

Xe 

4,19 

0,0510 

H, 

0244 

0,0266 

Nj 

129 

0,0391 

O, 

126 

02318 

Cl, 

6,49 

0,0562 

HjO 

5,46 

02305 

CH, 

225 

0,0428 

CO. 

329 

02*27 

CC1 4 

20,4 

0,1383 
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COMO FAZER 10.16 

Se 1,000 mol de utn gás ideal estivesse confinado em um volume de 22,41 L a 0,0 “C, exerceria uma pressão de 1,000 
aün. Use a equação de van der Waals e as constantes da Tabela 10.3 para estimar a pressão exercida por 1,000 mol de 
0,0?) em 22,41 La0,0-'C 

Solução 

Análise: a grandeza que precisamos descobrir é a pressão. Como usaremos a equação de van der Waals, devemos 
identificar os valores apropriados para as constantes que aparecem na tabela. 

Planejamento: usando a Equação 10.26, temos: 


Resolução: substituindo rr = 1.000 mol, R = 0,08206 L a tm/ mol K, T - 273,2 K, V = 22,41 L ,a- 6,49 L" atm/ mol" e 
b = 0,0562 L/mol: 


Conferência: esperamos uma pressão não muito distante de 1 ,000 atm, que seria o valor para um gás ideal; logo, a res- 
posta parece muito coerente. 

Comentário: observe que o primeiro termo, 1,003 atm, é a pressão corrigida para o volume molecular. Esse valor é 
maior que o valor ideal, 1,000 atm, porque o volume no qual as moléculas estão livres para se mover é menor do que o 
volume do recipiente, 22,41 L. Portanto, as moléculas devem colidir mais frequentemente com as paredes do recipien- 
te. O segundo fator, 0,013 atm, corrige para as forças intermoleculares. As atrações intermoleculares entre as molécu- 
las reduzem a pressão para 0,990 atm. Com isso, podemos concluir que as atrações intermoleculares são a principal 
causa para um pequeno desvio de CL(y) do comportamento ideal sob as condições experimentais apresentadas. 


Considere unta amostra de 1 ,000 mol de CO,(g) confinada a um volume de 3,000 L a 0,0 "C. Calcule a pressão do gás 
usando (a) a equação do gás ideal e (b) a equação de van der Waals. 

Respostas: (a) 7,473 atm; (b) 7,182 atm. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O cianogênio, gás altamente tóxico, é composto de 46,2% de Ce 53, 8‘’o deN em massa. A 25 ‘'Ce 751 torr, 1,05 g de d- 
anogênio ocupa 0,500 L. (a) Qual é a fórmula molecular do danogênio? (b) Determine sua estrutura molecular, (c) 
Determine a polaridade do composto. 

5olução 

Análise: precisamos determinar a fórmula molecular de um composto a partir de dados de análise elementar e dados 
das propriedades da substânria gasosa. Portanto, lemos dois cálculos separados para realizar. 

(a) Planejamento: podemos usar a composição percentual para calcular a fórmula mínima. Em se- 
guida, podemos determinar a fórmula molecular comparando a massa da fórmula mínima com a massa molar. I S 

ção 35) 

Resolução: para determinar a fórmula mínima, supomos haver uma amostra de 100 g do composto; calculamos a 
quantidade de matéria de cada elemento na amostra: 


Como a razão entre a quantidade de matéria dos dois elementos é praticamente 1:1, a fórmula mínima é CM. 
Para determinar a massa molar do composto, usamos a Equação 10.11. 


nRT _ ira 
V-nb V : 


p _ (1 ,000 mol)(0,08206 L atm/mol K)(273,2 K) 


22.41 L -(1,000 mol)(0,0562 L/mol) 


Imol) (6,49 L 2 atm/mol 2 ) 

(22,41 L) : 


= 1,003 atm - 0,013 atm = 0,990 atm 


PRATIQUE 





14,01 g de N 


ctRT (1,05 g/0,500 L)(0,0821 L atm/mol K)(298 K) 


52,0 g/mol 


P 


(751/760) atm 
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A massa molar associada h formula mínima. Oi, é 13,0 - 14,U = 26,0 g/mol. Dividindo a massa molar do compus! 
pola massa molar de sua fórmula mínima dã (52,0 g/mol)/ (26,0 p/mol) = 2,00. Portanto, n molécula tem duas vezfc 
mais átomos de cada elemento do que a fórmula mínima, fornecendo a fórmula molecular C.N.. 

(b) Planejamento: para determinar a estrutura molecular da molécula, devemos primeiro determinai' a respectiva es- 
trutura de Lenis. Podemos usar o modelo RPHNV para determinar a estrutura. 

Resolução: a molécula tem 2(41-2(5) = ISelétrons de valência. Portentativa-e-erro, procuramos uma estrutura de D 
wis com 1 8 elétrons de valência na qual cada átomo tem um octeto e as cargas formais são as mais baixas possíveis. ' 
seguinte estrutura atende a esses critérios: 

:N = C — C*=N: 

(Essa estrutura tem cargas formais zero em cada átomo.) 

A estrutura de Leius mostra que cada átomo tem dois domínios de eletrons. (Cada nitrogênio tem um par n&o-ligantr 
de elétrons e uma ligação tripla, enquanto cada carbono tem outra ligação tripla e outra ligação simples.) Assim o ar- 
ranjo ao redor de cada átomo é linear, levando a molécula como um todo a sê-lo também 

(c) Planejamento: para determinar a polaridade da molécula, devemos examinar a polaridade individual das lig.- 
ções e a geometria da molécula como um lodo. 

Resolução: como a molécula e linear, esperamos que dois dipolos criados pela polaridade na ligação carbono-nitm- 
gênio cancelem-se, deixando a molécula sem nenhum momento dipolo. 


Resumo e termos-chave 


Seção 10.1 As substâncias que sàu gases ã tempera- 
tura ambiente tendem a ser substâncias moleculares 
com massas molares baixas. O ar. uma mistura compos- 
ta pnnopnlmente de N, e O-, é o gás mais comum que 
encontramos. Alguns líquidos e sólidos também podem 
existir no estado gasoso, ocasião em que são conhecidos 
como vapores. Os gases são compressiveis, misturam-se 
em todas as proporções porque suas moléculas compo- 
nentes estão afastadas umas das outras 

Seção 10.2 Para descrever o estado ou a condição do 
gás, devemos especificar quatro \ artóveis: pressão (P), 
volume [V), temperatura (T) e quantidade de gás (n). O 
volume geralmente é medido em litros, a temperatura 
em kelvins e a quantidade de gás, em mols. A pressão é 
a força por unidade de área. É expressa em unidades SI 
como pascais, Pa (1 Pa - 1 N/m‘ = 1 kg/m s ). Uma 
íuiidade relacionada, o bar, é igual a 10” Pa Na química, 
a pressão atmosférica padrão é usada para definir a 
atmosfera (atm) e o torr (também chamado milímetro 
de mercúrio). Uma atmosfera de pressão é igual a 
101,325 kPa, ou 760 torr. Um barômetro é usado muitas 
vezes para medira pressão atmosférica. Um manómetro 
pode ser usado para medir a pressão em gases em siste- 
mas fechados. 

5eçòes 10.3 e 10.4 Estudos têm revelado várias leis 
simples dos gases: para uma quantidade constante de 
ca> a temperatura constante, o volume do gás e inversa- 
mente proporcional a pressão (lei de Doyle) Para uma 
luantidade fixa dc gás a pressão constante, o volume é 
ilretamente proporcional à temperatura absoluta (lei 
de Charles). Volumes iguais de gases à mesma tempe- 
ratura e pressão contêm números de moléculas iguais 
hipótese de Avogadro). Para um gás a temperatura e 


pressão constantes, o volume do gás é diretamenti 
proporcional h quantidade de matéria do gás (lei dt 
Avogadro). Cada uma dessas leis é um caso especial ó 
equação do gás ideal. 

A equação do gás ideal, PV - nRT. é a equação de es- 
tado para um gás ideal. O termo R nessa equação é a con- 
tante dos gases Podemos usar a equação do gás ideal par 
calcular as diversificações em uma variável quando um. 
ou mais das outras varia. Muitos gases a pressões de 1 ah 
e temperaturas próximas a 273 K. ou acima, obedecem 
equação do gas ideal razoavelmente bem. As condições d 
273 K (0 "Q e 1 atm são conhecidas como condições nor- 
mais de temperatura e pressão (CNTP) 

Seções 10.5 e 10.6 Usando a equação do gás idea 
podemos relacionar a densidade de um gás á massa nr 
lar: M = dRT/T Podemos também usar a equação do g 
ideal para resolver problemas envolvendo os ga*i 
como reagentes ou produtos em reações químicas. E* 
todas as aplicações da equação do gás ideai, devem, 
lembrar de converter as temperaturas para a escala c 
temperaturas absolutas (a escala Kelvin). 

Em misturas de gases, a pressão total é a soma d. 
pressões parciais que cada gás exercería se ele estives- 
sozinho sob as mesmas condições (lei de Dalton da- 
pressõe5 parciais) A pressão pardal de um compom r 
te de uma mistura é igual ã sua fração em quantidade c 
matéria multiplicada pula pressão total P, = \',P.. A fra- 
ção em quantidade de matéria é a razão entre a quan: 
dade de matéria de um componente de certa mistura «. 
quantidade de matéria total de todos os componente 
Ao calcular a quantidade de gás coletado sobre a água 
correção deve ser feita para a pressão parcial do vap. 
de água na mistura gasosa. 
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Seção 10.7 A teoria cinética molecular explica as 
■priedades de um gás ideal em termos de conjunto de 
sições sobre a natureza dos gases. Brevemente, es- 
-u posições sãc as moléculas estão em movimento 
_■ rico contínuo; o volume das moléculas de gás c des- 
. jfvel se comparado ao volume do recipiente, as mo- 
■- ..las de gas não tém forças atrativas entre ei as, suas 
j'ões são elásticas e a energia emética média das mo- 

- ilas de gás é proporcional à temperatura absoluta. 
As moléculas de um gás não têm a mesma energia 
•Hca em determinado instante. Suas velocidades 
distribuídas sobre uma faixa larga; a distribuição 

r.ã com a massa molar do gás e com a temperatura, 
elucidade média quadrática Ivmq), ti, varia pro- 
-• - 'onalmentea raiz quadrada da temperatura abso- 

- i e inversamente à raiz quadrada da massa molar: 

- , 3 RT/M. 

Seção lü.8 Segue-se a partir da teoria cinética mole- 
rr que a taxa na qual um gás sofre efusão (escapa 
ves de um buraco minúsculo para um vácuo) é in- 
*'amente proporcional à raiz quadrada de sua massa 


molar (lei de Graham ). A difusão de um gás por um es- 
paço ocupado por um segundo gás é outro fenômeno 
relacionado às velocidades nas quais as moléculas mo- 
vimentam-se. Como as moléculas sofrem colisões várias 
vezes com as outras, o caminho médio livre a distân- 

cia media percorrida entre as colisões — é curto. As coli- 
sões entre as moléculas limitam a velocidade na qual 
uma molécula de gas pode difundir-se. 

Seção 10.9 Desvios do comportamento ideal aumen- 
tam em magnitude à medida que a pressão aumenta e a 
temperatura diminui. A extensão de não-idealidade de 
um gás real pode ser vista se examinadas as quantida- 
des PV/RT para 1 mo! do gás como função da pressão; 
para um gás ideal, essa quantidade é exatamente 1 a to- 
das as pressões. Os gases reais desviam do comporta- 
mento ideal porque as moléculas possuem volume 
finito e sofrem forças atrativas uma pelas outras nas co- 
lisões. A equação de van der Waals é uma equação de 
estado para gases que modifica a equação do gás ideal 
para explicar o volume molecular intrínseco e as forças 
molécula res. 


; xercícios 


vacteristicas do gas; pressão 

» 1 Como um gas difere de um liquido com base em cada 
uma das seguintes propriedades: (a) densidade; 
(b) compressíbilidade. (c) habilidade para misturar-se 
com nutras substâncias na mesma fase para formar mis 
toras homogéneas? 

I (a) Tanto um liquido quanto um gas são transferidos 
para um recipiente grande. Como seus comportamentos 
diterem? Explique a diferença em termos moleculares 
(b) Apesar de a água e de o tetracloreto de carbono, 
CC1 4 (/). ndn se misturarem, seus vapores formam mistu- 
ras homogêneas. Explique (c) As densidades dos gases 
são geralmente dadas em unidades de g/L, enquanto 
outras para líquidos são dadas em g/mL Explique a 
base molecular para essa diferença. 

- • Considere duas pessoas de mesma massa em pé em 
uma sala. Uma está de pé de modo normal e a outra está 
de pé em um dos pés. (a) Uma pessoa exerce força maior 
no chão do que a outra? (b) Uma pessoa exerce pressão 
maior no chão do que a outra? 

4 A altura de uma coluna de mercúrio em um barômetro 
em Denver, elevação de 5.UÍM) pés, é menor que uma co- 
luna em Los Angeles, elevação de 132 pés. Explique. 

• ’ (a) Que altura uma coluna de água deve possuir para 
exercer pressão igual a uma coluna de 760 mm de mer- 
cúrio? A densidade da água é 1,0 g/mL, enquanto a do 
mercúrio é 13,6 g/mL. (b> Qual é a pressão em atmosfe- 
ras no corpo de um motorista se ele está a 36 pés sob a 
superfície da água quando a pressão atmosfenca na su- 
perfície é 0,95 atin? 

.n O composto 1-iodododecano é um liquido não volátil 
com densidade de 1 .20 g/mL. A densidade do mercú- 


rio é 13,6 g/mL. O que você determina para a altura de 
uma coluna de barómetro baseado no 1-iodododecano, 
quando a pressão atmosfenca é 752 torr? 

10.7 Cada uma das seguintes afirmações diz respeito a um 
barômetro de mercúrio como o mostrado na Figura 
1Ü.2. Identifique alguma afirmação incorreta e corri- 
ja-as. (a) O tubo deve ter uma área transversal de 1 cm', 
fb) No equilíbrio, a força da gravidade por unidade de 
área agindo na coluna de mercúrio no nível da coluna 
de meirúrio de fora e igual à força da gravidade por 
unidade de área agindo na atmosfera, (c) A coluna de 
mercúrio é sustentada pelo vácuo no topo da coluna. 

10.8 5uponha que você faça um barômetro de mercúrio 
usando um tubo de vidro de aproximadamente 50 cm 
de comprimento, fechado em um lado. O que você es- 
peraria v er se o tubo é cheio com mercúrio e invertido 
em um prato de mercúrio, como na Figura 10.2? Expli- 
que. 

10.9 A pressão atmosférica típica no topo do monte E\ rnrst 
(29.028 pés) é aproximadamente 265 torr Conc erta 
essa pressão para (a) alm; (b) mm Hg; (c) pascais; (d) 
bus. 

10.10 Faça as seguintes conversões (a) 2,44 atm para torr; 
(b) 682 torr para quílopascals. (c) 776 mm Hg pare. 
atmosferas; (d) 1.456 < to' Pa para atmosferas: (e) 3 44 
atm para bars. 

10.11 Mos Estados Unidos, as pressões barométricas são for- 
necidas em polegadas de mercúrio (pol. de Hg). Tm um 
lindü dia de verão em Chicago a pressão barométrica e 
30,45 pol. de Hg (a) Converta essa pressão para torr. 
(b) Um meteorologista prevê belo clírn a e faz referência 
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à 'área de alta pressão'. À luz de sua resposta para o 
item (a), explique por que esse termo faz sentido. 

10.12 (a) Em Titã, a maior lua de Saturno, a pressão atmosfé- 
rica v 1,63105 Pa. Qual é a pressão atmosférica de Titã 
em atm? (b) Em Vénus, a pressão atmosférica na super- 
fície é aproximadamente 90 atmosferas da Terra. Qual é 
a pressão atmosférica de Vénus em quüopascals? 

10.13 Suponha que uma mulher com massa igual a 125 1b e 
calçando um sapato de salto alto coloque momentanea- 
mente todo seu peso no sal lo de um dos pás. Se a área 
do salto é 0,50 pol. : , calcule a pressão exercida na super- 
fície sob o salto em quilopascais. 

10.14 Um conjunto de prateleiras está apoiado em uma su- 
perfície de chão duro pelas iaterais dos dois lados verti- 
cais das prateleiras, cada uma das quais com dimensão 
transversal de 2,2 * 30 cm. A massa total das prateleiras 
mais os livros colocados nela é 262 kg. Calcule a pres- 
são em pascais exercida pelos pés das prateleiras na su- 
perfície. 

10.15 Se a pressão atmosférica for 0.975 atm, qual é a pressão 
do gás fechado em cada um dos très casas representa- 
dos no desenho? 


Lado aberto 

\ 



h = 52 cm 


(i) 


Lado aberto 



(i = 67 mm 


Lado fechado 



h = 1 0,3 cm 


(H> («D 


10.16 Um manómetro de lado aberto contendo merciírio é . 
nectado a um redpiente de gás, como representado er 
"Como lazer 10.2”. Qual é a pressão do gás no recipiv: 
te em torr em cada uma das seguintes situações? tal 
mercúrio no braço ligado ao gás está 13,6 cm mais alt 
que no lado aberto para a atmosfera, a pressão atmos?- 
rica é 1,05 atm. (b) Q mercúrio no braço ligado ao ga 
está 12 mm mais baixo que no lado aberto para a atm. - 
fera, a pressão atmosférico é 0,988 atm. 


As leis dos gases 

10.17 Suponha que haja uma amostra de gâs em um recipien- 
te com um pistão móvel como o da ilustração, (a) Rede- 
senhe o recipiente para mostrar como ele ficará se a 
temperatura do gás for aumentada de 300 K para 500 K 
enquanto a pressão for mantida constante, (b) Redese- 
nhe o redpiente para mostrar como ele ficará se a pres- 
são no pistão é aumentada de 1,0 atm para 2,0 atm 
enquanto a temperatura for mantida constante 



10.18 Suponha ter um cilindro com um pistão móvel. O que 
aconteceria com a pressão dentro do cilindro se você fi- 
zesse o que segue? (a) Diminuir o volume para um terço 
do volume original mantendo a temperatura constante, 
(b) Reduzir a temperatura kelvin para a metade de seu 
valor original, manlendo o volume constante, (c) Redu- 
zir a quantidade de gás para a metade manlendo o vo- 
lume e a temperatura constantes. 

10.19 Uma quantidade fixa de gás a 23 "C exibe pressão de 
748 lorr e ocupa um volume de 10,3 L. (a) Use a lei de 


Boyle para calcular o volume que o gás ocupará a 23 
se a pressão for aumentada para 1,88 atm. (b) Use a J- 
de Charles para calcular o volume que o gás ocupara - 
a temperatura for aumentada para 165 “C enquante 
pressão for mantida constante. 

10.20 Uma amostra de gás ocupa um volume de 1.248 pt~ 
sob 0,98 atm e 28,0 "C. (a) Calcule a pressão do gás 
seti volume for diminuído para 978 pés 1 enquanto ^ 
temperatura for mantida constante, (b) A qual temp- 
ratura em graus Celsius o volume do gás é 1.435 pês 

a pressão for mantida constante? 

10.21 (a) Como a lei de volumes combinados é explica d 
pela hipótese de Avogadro? (b) Considere um fra- 
de 1,0 L contendo gás ncõnlo e um frasco de 1,5 Lcor 
tendo gás xenònio. Ambos os gases estão à mesrr 
pressdo e temperatura. De acordo com a lei de Avog 
dro, o que pode ser dito sobre a razão do númem o 
átomos nos dois frascos? 

10.22 Os gases nitrogênio e hidrogênio reagem para fortr._ 
gâs amónia como segue: 

N ? (jç) i 3H;(g) ► 2NH 5 (£) 

Em certa temperatura e pressão, 12 L de N : reager 
com 3,6 L de H.. Sc todo N, e H, são consumidos, qua 
volume de NU„ à mesma temperatura e pressão, qu 
será produzido? 


A equação do gás Ideal 

1023 (al Escreva a equação do gás ideal e dê as unidades usa- 
das para cada termo na equação quando R = 0,0821 L 
atm/mol KL (b) O que é um gas ideal? 


1024 (a) Que condições são representadas pela abreviatur 
CNTP? (b) Qual é o volume molar de um gás idt . 
nas C1MTP? (c) Geralmente, assume-se que a lemper. 
hira ambiente é 25 "C. Calcule o volume molar de ur 
gás ideal ã temperatura ambiente. 
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Supunha que lhe sejam duelos dois frascos e lhe seja 
dito que um contêm um gás de massa molar 30, o outro 
um gás de massa molar 60, ambos ã mesma temperatu- 
ra. A pressão no frasco A e X atm, o a massa de gás no 
frasco é 1.2 g. A pressáo no frasco B é OpX atm. e a mas- 
sa de gás no frasco e 1,2 g Qual fraseo contêm o gás de 
mossa molar 30 e qual contém o de massa molar 607 
m_2s> Suponha que lhe sejam dados dois frascos à mesma 
temperatura, um de 2 L de vulumc e o outro de 3 L. No 
frasco de 2 L, a pressão do gás é X atm, e a massa de gás 
no frasco t 4,8 g. No frasco de 3 L a pressáo do gás è 
0. IX. e n massa do gás é 0,36 g. Os dois gases têm a mes- 
ma massa molar? Caso não tenham, qual contém o gás 
de maior massa molar? 

Calcule cada uma das seguintes grandezas para um gas 
ideal: (a) o volume de gás, em litros, se 2.46 mo! tiver 
pressão de 1,28 atm à temperatura de -6 ’C. (hl a tem- 
peratura absoluta do gas na qual 4.7** * 10" mol ocupa 
135 itiLa 720 torr; tc) a pressão, em atmosferas, se 5,52 
• 10 ; mol ocupa 413 mL a 8S “C; (d) a quantidade de 
gás, em mols, se 88,4 1. a 54 "C têm pressán de 9,,H4 IcPa. 

23 Para um gás ideal, calcule as seguintes grandezas: 

(a) a pressão do gás se U,215 mol ocupa 3.38 mL a 32 
'C; (b) a temperatura (em kelvtns) na qual 0,0412 mol 
ocupa 3,00 L a 1,05 atm; (c) a quantidade de matéria 
em 98,5 L a 236 K e 690 torr; (d) o volume ocupado por 
5,48 < 10 mol a 55 Xl e sob pressáo de 3,87 kPa. 

O Hbidtmburg foi um dirigível cheio com hidrogênio 
que explodiu em 1937 Se o Hindwiburg comportasse 
2,0 k 10 m’ de gás hidrogênio a 23 "C e 1,0 atm, qual a 
massa de hidrogênio que estaria presente? 

31) Um luminoso de neónio é feito de tuho de vidro cujo 
diâmetro é 4,5 cm e cujo comprimento e 5.3 nt. Se o 
luminoso contém neónio a uma pressão de 2,03 torr 
a 35 "C, quantos gramas de neónio o luminoso con- 
tém? (O volume de um cilindro é ar"/i.) 

^31 Um tanque de um aparelho de mergulhador contém 0,29 
kg de O, comprimido em um volume de 2,3 L. ta) Cal- 
cule a pressáo de gás dentro do tanque a 9 "C- <b) Que 
volume esse oxigênio ocuparia a 26 "C e 0,95 atm? 

•2 U ma lata de spray aerossol com um volume de 456 mL 
contém 3,18 g de gás propano (C,H,) como um prope- 
lente. (a) Se a lata está a 23 "C. qual é a pressão nela? 

(b) Qual o volume que o propano ocuparia nas 
CNTP? (c) Na lata está escrito que a exposição a tempe- 
raturas acima de 130 'T pode causar estouro do reci- 
pienle. Qual é a pressão na lata a essa temperatura? 


10.33 Odoroé muito utilizado para purificar águas fornecidas 
pelos municípios e para tratar águas de piscinas. Suptv 
nha que o volume de uma amostra, em particular de gás 
CL. é 9,22 1. a 1,124 torr e 24 “C (a) Quantos gramas de 
G, a amostra contém ? (b) Qual o volume que CL ocupa- 
rá nas CNTP? (c) A qual temperatura o volume será 15X10 
L se a pressão for 8,76 * 10" torr? (d) A qual pressão o vo- 
lume sera igual a 6,00 L se a temperatura for 58 “C? 

10.34 Muitos gases são transportados em recipientes de alta 
pressáo. Considere um tanque de aço cujo volume é 
68, U L e que contém gás O, a uma pressáo de 15.9011 kPa 
a 23 ”C. (a) Qual a massa de O, que o tanque contém? 
(b) Que volume o gás ocuparia nas CNTP? (cl À qual 
temperatura a pressão no tanque seria igual a 170 atm? 
(d) Qual seria a pressão do gás, em kPa, se ele fosso trans- 
ferido para um recipiente a 24 “C cujo vulumc ô 52.6 L? 

10.35 Em um experimento relatado na literatura cientifica, 
baratas machos foram colocadas para correr a diíeren 
tes velocidades em uma miniatura de moinho enquan- 
to os respectivos consumos de oxigênio eram medidos. 
Em uma hora em média a barata correndo a 0.08 km/h 
consumiu 0,8 mL de O, sob 1 atm de pressáo e 24 "C por 
grama de massa do inseto, (a) Qual quantidade de ma- 
téria de O-. seria consumida em 1 h por uma barata de 
5,2 g movendo-se com essa velocidade? (b) Essa mesma 
barata ó capturada por uma criança e colocada em pote 
de 1,00 L com uma tampa bem apertada, Supondo o 
mesmo nível de atividade contínua como na pesquisa, 
a barata consumirá rnais do que 20% do Q, disponível 
em um período de 48 h? (A porcentagem em quantidade 
de matéria de CL é igual a 2J%.) 

10.36 Depois de grande erupção do Monte de St. Helens em 
1980, amostras de gás do vulcão toram tomadas testan 
do u coluna de fumaça de gás levada pelo vento. As 
amostras de gás não filtradas foram passadas através 
de uma serpentina de arame recoberta com ouro para 
absorver o mercúrio (Hg) presente no gás- O mercúrio 
toi recuperado da serpentina, aquecendo-a, e a seguir, 
então analisado. Em um conjunto particular de experi- 
mentos os cientistas encontraram um nível de vapor de 
mercúrio de 1 .800 ng de Hg por metro cubico de coluna 
de fumaça, à temperatura do gás de 10 “C. Calcule (a) a 
pressão parcial de vapor de Hg na coluna de fumaça, 

(b) u numere de átomos de Hg por metro cúbico de gás; 

(c) a massa total de Hg emitida por dia pelo vukflo se o 
volume de cortina de fumaça diário for 1 .600 km' 1 . 


1 -Meações adicionais da equaçao do gás ideal 

• * Qoal c 0 gás mais denso a 1,00 alm e 298 K, (a) CO*; 

ibl N.O ou (c) CL? Justifique sua resposta. 

38 Qual è o gás menos denso a 1,00 atm e 298 K; (a) SO v 
(b) HQ ou (c) CO.? Justifique sua resposta. 

1 3*» Qual das seguintes afirmativas explica melhor por que 
um balão fechado cheio com gás hélio sobe no ar? 


<a) O hélio é um gás inonnatõmico, enquanto quase to- 
das as moléculas que compõem o ar. como nitrogénii > e 
oxigénio, são diatõmicas. 

4b) A velocidade média dos átomos de hélio é maior 
que .is velocidades médias das moléculas do ar, e a 
maior velocidade das colisões com as paredes do balão 
impulsionam o balao para cima. 
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lc> Como os átomm de hélio tèm massa menor que a 
média das moléculas do ar, o gás hélio é menos denso 
que o ar. O balão assim pesa menos que o ar deslocado 
por esse volume. 

(dl Uma vez que o hélio tem menor massa molar que a 
média das moléculas do ar, os átomos de hélio estão em 
movimento mais rápido. Isso significa que a tempera- 
tura do hélio é maior que a temperatura do ar. Gases 
quentes tendem a subir. 

10.40 Qual das seguintes afirmativas melhor explica por que 
o gás nitrogênio nas CNTP é menos denso que o gás Xe 
nas CNTP? 

(a) Como Xe é um gás nobre, existe menos tendência 
para os átomos de Xe repelirem-se; logo, eles se acomo- 
dam mais densamente no estado gasoso. 

(b) Os átomos de Xe tèm maior massa que as moléculas 
de 1M,. Uma vez que ambos os gases nas CNTP lém o 
mesmo número de moléculas por unidade de volume, 
o gás Xe deve ser mais denso. 

(c) Os átomos de Xe são maiores que as moléculas de 

N. , e, portanto, tomam maior fração dn espaço ocupa- 
do pelo gás. 

(d) Como os átomos de Xe são muito mais massivos 
que as moléculas de N>, eles movem-se mais lentamen- 
te e, portanto, exercem menos força para cima no reci- 
piente do gás, fazendo-o parecer mais denso. 

10.41 tal Calcule a densidade do gás NO. a 0,970 atm e 35 J C 
(b) Calcule a massa molar de um gás se 230 g ocupam 

O, 875 L a 685 torr e .35 "C. 

10.42 (a) CalcuJe a densidade do gás hexafluoreto de enxofre 
a 455 torr e 32 ‘C. (b) Calcule a massa molar de utn va- 
por que tem densidade de 6345 g/ L a 22 °C e 743 torr. 

10.43 Na técnica do bulbo de Dumas para determinar a 
massa molar de um liquido desconhecido, você vaporiza a 
amostra de um líquido que entra em ebulição abaixo de 
100 "C em um banho-maria o determina a massa de va- 
por necessária para encher o bulbo (veja a ilustração). 
A partir dos seguintes dados, calcule a massa molar do 
líquido desconhecido: massa do vapor desconhecido, 
1,012 g; volume do bulbo, 354 cm'; pressão, 742 torr; 
temperatura, 99 "C 



Vapor 
do líquido 
desconhecido 


Água ten ente 


10.44 A massa molar de uma substância volátil fof determi- 
nada pelo método do bulbo de Dumas descrilo no Exer- 
cido 10.-13. 0 vapor desconhecido tinha massa de 0,963 g 
o volume do bulbo era 418 cm ', a pressão 752 torr e 
temperatura 100 'C. Calcule a massa molar do vapi 
desconheddo. 

10.45 O magnésio pode ser usado como um 'absorvedor' n. 
evacuação de sistemas fediados, para reagir com os úl- 
timos traços de oxigênio. (O magnésio é geralmemt 
aquecido ao se passar uma corrente elétrica por fio o. 
fita dn metal.) 5e um sistema fechado de 0,382 L terr 
pressão pardal de O, de 3,5 x 10 *’ torr a 27 C, qu,. 
massa de magnésio reagirá de acordo com a seguinte 
equação? 

2Mg(>) + O.C?) * 2MgO(s) 

10.46 O hidretr» de cálcio, CaH-,, reage com a água para for- 
mar gás hidrogénio: 

CaH,(s) - 2H.CX/) * Ca(OH) : (aç) * 2H,(.ç) 

Essa reação algumas vezes é usada para encher bote- 
salva-vidas, balões de clima e semelhantes, onde un 
meio simples e compacto de gerar H. tó necessário. Quar- 
tos gramas de CaH , são necessários para gerar 643 L «ir 
H. se a pressão de hL, lor 814 tnrr a 32 "C? 

10.47 O sulfato de amónio, um importante fertilizante, poci 
ser preparado pela reação de amónia com ácido su. 
fúrico: 

2NH,U) + HjSOAmf) » (NH.hSO») 

Calcule o volume de necessário a 42 “C e 15/ 

atm para reagir com 87 kg de H,SO v 

10.48 A oxidação metabólica da glicose, C„H,,O k no corp 
produz CCÇ, que é expelido dos puimões como um gás 

+ 6 OJtg) » 6CO ; (y) * 6EUO (/) 

Calcule o volume de CO- seco produzido ã temperatu- 
ra corporal (37 “C) e 0,970 abn quando 243 g de glicu^ 
são consumidos nessa reação. 

10.49 O gás hidrogênio é produzido quando o zinco rea^ 
com o ácido sulfúrico: 

Znfs) -r H : SO,(m/) ► ZnSO.(ítç) + H,(g) 

Se 159 mL de H, úmido é coletado sobre a água a 24 T 
a uma pressão barométrica de 738 torr, quantos grama 
de Zn são consumidos? {A pressão de vapor da águ 
está tabelada no Apêndice B.) 

10.50 O gás acetileno, C : H.(g), pode ser preparado pela rc. 
ção de carbeto de cálcio com água; 

CaCjfs) + 2H,O(0 * Ca(OH),(s) + CjH,^) 

Calcule o volume de C.lh que é coletado sobre a água 
21 °C pela reação de 326 g dc CaC, se a pressão total <k 
gás for 748 torr. (A piwtsão de vapor da água está tabr 
lada no Apêndice B.) 
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-essões parciais 

: '! Considere o aparelho mostrado no desenho, (a) Quan- 
do a torneira entre os dois recipientes é aberta e os ga- 
ses, misturados, como varia o volume ocupado pelo 
gás N : ? Qual é a pressão pardal de N, depois da niistu 
ra? <b) Como o volume do gás O, varia quando os gases 
se misturam? Qual é a pressão pardal de O. na mistu- 
ra? (c) Qual ó a pressão total nn retipiente depois da 
mistura dos gases? 


N 2 Os 


V V 

2,(1 L 3,0 L 

1,Uatm 2,0 a tm 

25 °C 25 "C 

- 52 Considere uma mistura de dois gases, AeB, confinados 
em recipiente fechado Certa quantidade de um tercei ri 
gás, C, é adidonada ao mesmo redpiente a mesma tem- 
peratura. Como o gás adicional C afeta: (a) j pressão par- 
dal do gás A; tb) a pressão total no recipiente; (c) a fração 
cm quantidade de matéria do gás B? 

5? Uma mistura contendo 0,538 mol de He($), 0315 mol 
de Ne(g) e 0,105 mol de Ar(ç) é confinada em um reci- 
piente de 7,00 L a 25 l 'C (a) Calcule a pressão parcial de 
cada um dos gases na mistura, tbl Calcule a pressão to- 
tal da mistura 

>4 Uma mistura contendo 3.1 5 gde cada um dos seguintes 
gases: CH,I^), C,H 4 (g) e C 4 H,„(g) é confinada em um 
frasco de2,00 L a uma temperatura de 64 °C. (a) Calcule 


a pressão parcial de cada um dos gases na mistura, 
(b) Calcule a pressão total da mistura, 

10.55 Uma nus t ura de gases contém 0,75 mol de N,. 0,30 mol 
de Ou e U,15 mol de CO,. Se a pressão total é 1,56 ahn, 
qual e a pressão parciai de cada componente? 

10.56 Uma mistura de gases contém 12,47 g de N,, 1,98 g dc 
H, e 8,1 5 g de \H,. 5e a pressão total da mistura é 235 
atm, qual e a pressão parcial de cada componente? 

10.57 A uma profundidade de 250 pés sob a superfície da 
água, a pressão é 838 atm. Qual deve ser a porcentagem 
em quantidade de matena de oxigênio no gás de mergu 
lho para a pressão parcial de oxigênio na mistura ser 
021 atm, a mesma que no ar a 1 atm? 

10.5S (a) Quais são as frações em quantidade de matéria de 
cada componente na mistura de 655 g de O,, 1.92 g de 
Nhe 1 32 g de H,? (b) Qual é a pressão parcial em atm de 
cada componente dessa mistura se ela for mantida em 
um recipiente de 12.4GU a 1 5 'Cl 

10.59 Uma quantidade de gás N, originalmente mantido a 
3,80 atm de pressão em um recipiente de 1,00 La 2ò u Ce 
transferida para um recipiente de 10.0 I. a 20 ’C. Uma 
quantidade de gãs O, ortgtnalmente a 4,75 atm e 26 ’C 
em um recipiente de 5.00 L é transferida para esse mes- 
mo recipiente. Qual é a pressão total no novo recipiente"’ 

10.60 Uma amostra de 525 g de SO,(£) originalmenfe em um 
recipiente de 4,00 L a 26 "C c transfenda para um reci- 
piente de 13,6 La 25 'C. Uma amostra de 235 g de N-^). 
originalmente em um recipiente de 3,18 L a 20 'C, é 
transferida para um redpiente semelhante de 13,6 L (a) 
Qual é a pressão parcial de SO ; (j{) no redpiente 
maior? (b) Qual é a pressão de N,(g) nesse recipiente? 
<c) Qual é a pressão total no recipiente? 


foria dnética molecular lei de Graham 

-<1 Qual(aÍ5| vanação(ões) no estado de um gás provo- 
ca os seguintes efeitos la) número de impactos por 
unidade de tempo na parede de determinado reci- 
piente aumenta; (b) a energia média do impacto das 
moléculas com a parede do recipiente diminui; (c) a 
distância média entre as moléculas de gás diminui; 
(d) a velocidade média das moléculas na mistura de 
gás aumenta. 

-o2 Indique quais das seguintes afirmativas a respeito da teo- 
ria cinética molecular são corretas. Para as que são falsas, 
formule a versão correta da afirmativa, (a) A energia riné 
tica média de uma coleção de moléculas de gás n determi- 
nada temperatura ê proporcional a ;V' (b) Supòetn-se 
que as moléculas de gás não exercem forças entre si. 
(c) Todas as moléculas de um gás em determinada tem- 
peratura têm a mesma energia cinética, (d) O volume das 
moléculas de gas é desprezh el em comparação com o vo- 
lume total no qual o gás está contido. 

-3 Qual(ais) propnedade(s) de gases você pode apontar 
para dar suporte á suposição de que a maioria do volu- 
me em um gás é espaço vazio? 

54 Newton elaborou uma teoria incorreta de gases na qual 
ele supôs que todas as moléculas repeliam as paredes do 
redpiente e se repeliam mutoamente. Portanto, as molé- 
culas de um gás estão estática e uniformemente distribuí- 


das, tentando ficar o mais afastado possível umas das 
outras e das paredes do redpiente. Essa repulsão dá ori- 
gem à pressão. Explique por que a lei de Charles apre- 
senta argumentos a favor da teoria dnética molecular e 
contra o modelo de Newton. 

10.65 O recipiente A contém CO(jj) a l) U C e 1 alm. O recipien- 
te B contém SG,(,Q a 2(1 C e 0,5 atm. Os dois n*cipientes 
têm o mesmo volume, (a) Qual redpiente contém mais 
moléculas? (b) Qual contem mais massa? (e) Em qual 
redpiente a energia cinética média das moléculas é 
maior? (d) Em qual recipiente a veloddade vmq das 
moléculas é maior? 

10.66 Suponha ter dois recipientes de 1 L, um contendo N. 
nas CN I P, o outro contendo CH 4 nas CNTP. Como es- 
ses sistemas se comparam com relaçàü: (a) ao numero 
de moléculas; (b) á densidade; (c) à energia cinética mé- 
dia das moléculas; (d) á taxa de efusão por um vaza- 
mento por buraco de alfinete? 

10.67 (a) Coloque os reguíntes gases em ordem crescente de 
velocidade molecular media a 300 K_ CO,, fyO, HP, E, 
Hj. (b) Calcule e compare as velocidades vmq das mo- 
léculas de H, e CO, a 300 K. 

10.68 (a) Coloque os seguintes gases em ordem crescente de ve- 
locidade molecular média a 25 'C: Ne, HBr, SOj, NF, ; CO. 
(b) Calcule a velocidade vmq das moléculas de \F, a 25 “C 
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10.69 O hidrogênio tem dois isótopos naturais, lie 'H. Odo- 
ro Lambem tem dois isótopos naturais. 1S C1 e Cl. 
Assim, o gás cloreto de hidrogênio consiste em quatro 
tipos distintas de moléculas 1 H "'Cl, HQ, ~H'Q e 
’H r CJ. Coloque essas quatro moléculas em ordem cres- 
cente de taxa de efusão. 

10.70 Como abordado no quadro "A química no trabalho” na 
Seção 10.9, o urânio enriquecido é produzido via difu- 
são gasosa de UF„, Suponha que um processo fosse de- 
senvolvido para permitir a difusão gasosa de átomos 
de urânio, U(j). Calcule a razão das taxas de difusão 
para ~ W U e ~"U e compare-a com a razão para UF„ dada 
no ensaio. 

10.71 O sufeto de arséruo(III) sublima-se facilmente, mesmo 
abaixo de seu ponto de fusão de 320 C. Descobre-se 


que as moléculas da fase de vaporefundem por um bu- 
raco minúsculo a 03 vezes a taxa de efusão dos átiv 
mos de Ar nas mesmas condições de temperatura e 
pressão. Qual é a fórmula molecular do sulfeto de arsé 
nio(in) na fase gasosa? 

10.72 Um gás de massa molecular desconhecida fui deixad 
efundir por uma pequena abertura sub condições d 
pressão constante. Necessitou-se de 1 (15 s para que 1 ,0 1 
do gás efundisse. Sob condições experimentais idênti- 
cas necessitou-se de 31 s para que 1 ,0 L de gás O , efun- 
disse. Calcule a massa molar do gás desconhecido 
(Lembre-se de que quanto mais rápida a taxa de efu- 
são, menor o tempo necessário para a efusão de 1 ,0 L 
isto é, a laxa e o tempo sâo inversamente proporcio 
nais.) 


Comportamento de gás não ideal 

10.73 (a) Sob quais condições experimentais de temperatu- 
ra e pressão os gases em geral se comportam não ide- 
almente? (b) Quais as duas propriedades ou caracterís- 
ticas das moléculas de gás fazem com que elas se com- 
portem de forma pouco ideal? 

10.74 Q planeta Júpiter tem massa 318 vezes à da Terra e a 
sua temperatura superficial é 140 K. Mercúrio tem mas- 
sa 0,05 vezes à da Terra e sua temperatura superficial 
está entre 600 e 700 K. Em qual planeta a atmosfera é 
mais provável de obedecer à lei de gás ideal ? Explique. 

10.75 Explique como a função PV/RT pode ser usada para 
mostrar corno os gases se comportam de forma pouco 
ideal a altas pressões. 

10.76 Para aproximadamente todos os gases reais, a gran- 
deza PV/RT diminui abaixo do valor de 1, o que ca- 
racteriza um gás ideal, à medida que a pressão no gás 
aumenta. Entretanto, n pressões muito mais altas. 
PV/RT aumenla e passa do valor de 1. (a) Explique a 
queda inicial no valor de PV/RT abaixo de 1 e o fato 
de que ele ultrapassa 1 paro pressões ainda mais al- 
tas. (b) Os efeitos que acabamos de observar são me- 


nores para gases a temperaturas mais altas. Por qu 
isso acontece? 

10.77 Com base em suas respectivas constantes de van dtr 
Waals (Tabela 103), qual se espera comportar-sc com. 
um gas ideal a altas pressões, Ar ou CO : ? Justifique su 
resposta. 

10.78 Explique brevemente o significado das constantes a e 
na equação de van der Waals. 

10.79 Calcule a pressão que o CC1 4 exercerá a 40 "C se 1,< 
mol ocupa 28,0 L, supondo que (a) o CCI, obedece 
equação do gás ideal; (b) o CCI, obedece à equação cb 
van der Waals. (Os valores para as constantes de va - 
der Waals sâo dados na Tabela 10.3.) 

10.80 Verifica-se que a constante de van der Waals b é igual 
quatro vezes o volume loUl reaimente ocupado pele 
moléculas de um mol de gás. Usando esse dado, ca leu - 
a fração do volume no recipiente realmente ocupad 
pelos átomos de Ar (a) nas CNTP, (b) a 100 atzn de pri- 
são e 0 "C- (Suponha para simplificação que a equaçã 
do gás ideal ainda se aplique.) 


Exercícios adicionais 

10.81 Considere o aparelho a seguir, que mostra os gases em 
dois recipientes e um terceiro recipiente vazio. Quando 
as torneiras sâo abertas e os gases misturados, qual é a 
distribuição dos átomos em cada recipiente, supondo 
que os recipientes sâo de volumes iguais e ignorando o 
volume do tubo que os conecta? 


10.82 Suponha que o mercúrio usado para fa 2 er um barô- 
metro tenha algumas gotas de água presas nele que 
-obem para o topo do mercúrio no tubo. O barômetro 


mostrará a correta pressão atmosférica? lustitique su 
resposta. 

10.83 Uma bolha de gás com volume de 1,0 mm 1 origina- 
no fundo de um lago onde a pressão é 3,0 atm. Calcul 
seu volume quando a bolha atingir a superfície do lue- 
onde a pressão é 695 torr, supondo que a temperafur 
não varie. 

10.84 Para diminuira laxa de evaporação de um filamento o 
tungsténio, 1,4 < 10~’ mol de argõnio é colocado er 
uma lâmpada de 600 cm'. Qual c a pressão de argôn. 
na lâmpada a 23 °C? 

10.85 O propano, C,1E. liquefaz-se sob pressões modesta - 
permitindo que uma grande quantidade seja esfttcad 
cm um recipiente, (a) Calcule a quantidade de maté: 
do gás propano em um recipiente de 110 L a 3,00 atm 
27 C C. (b) Calcule a quantidade de matéria do propur 
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liquido que* pode ser estocada no mesmo volume se a 
densidade do liquido for 0,590 g/mL (cl Calcule a ra- 
zão enlre a quantidade de matéria do liquido e a 
quantidade de matéria do gás. Discuta essa razão n 
luz da teoria emética dos gases. 

V* Qual e a massa total (em gramas) de O, em um quarto 
que mede (10,0 x 8,0 x 8,0) pés' 1 se o ar no quarto está 
nas CNTP e contém 2fl,95 0 a de O,. 

O carbonil de níquel, Ni(ÇQ) v é uma das muitns 
substâncias tóxicas conhecidas. A concentração má- 
xima per mi lida na atualidade no ar de um laborató- 
rio durante um dia de trabalho de 8 horas é I parte 
em 10". Suponha 24 "C e 1,00 atrn de pressão. Qual é a 
massa de Ni(CO) 4 permitida em um laboratório que 
tem 51 nr de área, com um teto de 3,1 m de altura? 

- S Considere o arranjo de bulbos mostrados na tl us tração. 


Volume 

Pressão 



IX) L 
265 torr 


Ne 


IX) L 
800 torr 


H 2 


0,5 L 
532 torr 


Cada um dos bulbos contem um gás ã pressão mos- 
trada. Qual é a pressão do sistema quando todas as 
torneiras estão abertas, supondo que a temperatura 
permanece constante? (Podemos desprezar o volume 
dos tubos capilares que conectam os bulbos.) 

s9 Suponha que um cilindro de motor de automóvel te- 
nha volume de 524 cm ’. (a) Se o cilindro está cheia de 
ar a 74 'C e 0.980 atm, qual a quantidade de matéria 
de O, presente? (A fração em quantidade de matéria de 
O, no ar seco é 0,2095.) (b) Quantos gramas de C,H„ 
poderiam ser queimados por essa quantidade de Oj, 
supondo a combustão completa com formação de 
CO, e H.O? 

.901 Amónia, N'H.(g), c cloreto de hidrogênio, HCI^ç), re- 
agem para formar cloreto de amónio sólido, 
NH 4 C1(?): 

NHj(£) + HClfy) — -» NH,CI(s) 


Dois frascos de 2,00 L a 25 *’C são conectadas por uma 
torneira, como mostrado na ilusti-ação. Um frasco 
contém 5 XX) g de NH,(g) e o outro contém 5,00 g de 
HCI(.ç). Quando a torneira é aberta, os gases reagem 
até um deles ser completamente consumido, (a) Qual 
gás permanecerá no sistema depois que a reação se 
completar? (b) Qual será a pressão final no sistema 
depois que a reação se completar? (Despreze o volu- 
me do cloreto de amónio formado.) 

.91 Uma amostra de 1,42 g de hélio e uma quantidade 
não medida de O, são misturadas em um frasco à 
temperatura ambiente. A pressão parcial do hélio no 
frasco é 42,5 torr, e a pressão parcial do oxigênio é 158 
torr. Qual é a massa de oxigênio no recipiente? 


110.921 Uma mistura dos gases O-, e Kr possui densidade 
igual a 1,104 g/L, sob pressão de 435 torr e 300 K. 
Qual é a porcentagem em quantidade de matéria do 
O, nessa mistura? 

110.931 Um reapiente de vidro adaptado com uma torneira 
tem massa de 337,428 g quando está sob vácuo. 
Quando cheio com Ar, ele tem massa de 339,854 g, 
Quando evacuado e nov amente cheio com uma mis- 
tura de Ne e Ar, sob as mesmas condições de tempe- 
ratura e pressão, possui massa de 339,076 g. Qual é a 
porcentagem em quantidade de matéria de Ne na 
mistura cie gases? 

[10.94] A densidade de um gás de massa molar desconheci- 
da foi medida como uma função da pressão a 0 !, C, 
como na tabela a seguir, (a) Determine uma massa 
molar predsa para o gàs. (Dm i. faça o gráfico AfP ver- 
SUÜ P.) (b) Por que d/P não ê uma constante como uma 
função da pressão? 


Pressão 

(atm) 

1,00 

0,666 

0,500 

0.333 

0,250 

Densidade 

(g/1.1 

2,3074 

1,5263 

1,1401 

0,7571 

0,5660 


10.95 Imagine que, quando Torricelli teve sua grande idéia 
para construir um manómetro de mercúrio, ele cor- 
reu ao laboratório e encontrou os seguintes objetas 
de vidro: 


* 


(a) (b) (c) (d) (e) 

Qual deles teria sido satisfatório para seu uso na for- 
mação du primeiro manómetro? Explique por que os 
insatisfatórios não teriam funcionado. 

[10.961 Considere o aparelho usado no Exerdrio 10.90. Um 
gás a 1 atm de pressão está contido no frasco da es- 
querda, e o frasco à direita está evacuado. Quando a 
torneira é aberta, o gas expande-se para encher am- 
bos os frascos. Uma variação muito pequena de tem- 
peratura é observada quando essa expansão ocorre. 
Explique como essa observ ação se relaciona com a 
suposição 3 da teoria cinética molecular. Seção 10.7. 

10.97 Em um único gráfico, esboce qualitativamente a dis- 
tribuição das velocidades moleculares para (a) Kr(g) 
a 250 X.: (b) Kr(g) a 0 T; (c) Ar(g) a 0 "C 

10.98 O efeito da atração molecular nas propriedades de 
um gás toma-se mais signíficante ou menos signifi- 
cantese: (a) o gás é comprimido para um volume me- 
nor à temperatura constante; (b) a temperatura do 
gás aumenta a volume constante. 

|10.99| Grandes quantidades de gás nitrogénio sáo usadas 
na fabricação de amónia, principalmente para uso 
em fertilizantes. Suponha que 120,00 kg de N,(,ç) está 
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estocado «n um cilindro metálico de 1 . 10Ü,0 L a 280 "C. 
(a) Calade a pressão do gás supondo o comporta- 
mento de gás ideal. Ib) Usando os dados na Tabela 
10-1, calcule a pressão do gás de acordo com a equa- 


ção de van der Waals. (c) Sob as condições desse prob..- 
ma, qual a correção que domina, aquela para o volur - 
Hnito das moléculas de gas ou aquela para as inter. 
ções atrativas? 


Exercícios cumulativos 

10.100 O cidopropano, gás asado com o o vi géruu como anes- 
tésico geral, é composto de 85,7% de Ce 14,3% de H em 
massa, (a) 5e 1256 g de ddoprupanD tem um volume de 
1,00 L a 0,984 atan e 50,0 ‘'C, qunl é a formula molecular 
do dckipropano? (bl Julgando a partir de sua fórmula 
molecular, você espera que o ddopropano desvie mais 
ou menus do que Ar do comportamento de gás ideal n 
pressões moderadamente altas e à temperatura am- 
biente? Justifique sua resposta. 

1 0.101 No quadro "A química no trabalho” sobre gasodu- 
tos, na Seção 10.5, menciona-se que a entrega total de 
gás natural (metano, CH,) ás várias regiões dos Esta- 
dos Unidos está na ordem de 2.7 x 1 0 1 ' L por dia. me- 
didas nas CNTP. Calcule a variação total de entalpia 
para a combustão dessa quantidade de metano. 
[Observr. uma quantidade menor que essa de metano 
c na realidade queimada diariamente. Farte do gás 
entregue é passada por regiões.) 

f 10.102] Um gás forma-se quando o enxolre elementar é aque- 
cido cuidadosamente com AgT. O produto inicial en- 
tra em ebulição a 15 ”C. Experimentos em várias 
amostras produziram densidade do gás de 0,803 ± 
0,010 g/L para o gás a 150 mm de pressão e 32 ”C 
Quando o gás reage com a água, todo o flúor é con- 
vertido em HF aquoso. Outros produtos são enxofre 
elementar, Sç, e outros compostos contendo enxotre. Uma 
amostra de 480 mL de gás seco a 1 28 mm de pressão e 
28 T, quando em reação com 80 mL de água, produ- 
ziu urna solução 0,081 mol/ L de HF O produto gasre 
so ínidal sofre transformação durante um período 
para um segundo composto com as mesmas fórmu- 
las mínima e molecular, que entra em ebulição a -10 “C. 
(a) Determine as fórmulas minima e molecular do 
primeiro composto formado, (b) Desenhe no minimo 
duas estruturas de Lewts coerentes que representem 
o composto tnicial e aquele no qual ele é transforma- 
do com o decorrei do tempo (c) Descreva a» prová- 
veis geometrias desse, compostos e faça uma 
estimativa das distâncias das ligações simples, tendo 
sido dado que a distância de ligação S - S no S, é 2,04 
Á e a distância F - F no F ; é 1,43 A. 

10.103 O gas dióxido de cloro (CIO-,)é usado como um agen- 
te alvejante comercial. Ele alveja os materiais oxidan- 
do-os. No curso dessas reações, o CIO, é redu/ido. 
(a) Qual é a estrutura de Len is para a CIO,? (b) Por 
que você acha que o CIO. é reduzido ião rapidamen- 
te? (c) Quando uma molécula de CIO. ganiu um elé- 
tron. forma-se o ion clorito, CIO, Desenhe a 
estrutura de Levvis para o ion C10 ; . (d) Determine o 
ângulo da ligação O- O -O no ion CIO.'. (e) Lm mé- 


todo de preparar CIO. é pela reação do cloro com 

dorito de sódio: Cl ; (£) t 2NaC10.(s) > 2C10.< 

* 2\'aCT(s). Se viKè deixar 10,0 g de NaClO, reag- - 
com 2,00 L de gás doroà pressão de 150 alma 21 C 
quantos gramas de ClOj podem ser preparados? 

1 10.1U4I O gás natural é muito abundante em muitos campi 
de petróleo do Oriente Médio. Entretanto, os cust' 
de transportar o gás para os mercados em ou ri- 
pa rt es do mundo são altos porque é necessário lique- 
fazer o gás, que é principalmente metano e por í— 
tem um ponto dc ebulição à pressão atmosférica e 
-16-1 *’C. Uma possível estratégia é oxidar o metano 
metanol, CH,OH, que tem um punto de ebulição de 65 
tf que pode, assim, ser transportado mais fadlment- 
Suponha que 10,7 < 10“ pés ' de metano ã pressão v 
mosféricae25 'C sejam oxidados a metanol, (a) Qu 
o volume de metanol formado se a densidade v 
CH,OH for 0,791 g/L? (b) Escreva as equações qi 
micas balanceadas para as oxidações do metano 
metanol em CO,(y) «• H ; 0(í). Calcule a variação tot. 
de entalpia para a combustão completa da quantid. 
de equivalente de metanol, como calculado no iterr 

(a) , (c) O metano, quando liquefeito, tem densiduo- 
de 0.466 g/mL; a densidade do metanol a 25 "C 
0,791 g/L. Compare a vanação de entalpia na cor 
bustão de uma unidade de volume de metano liqu 
do e metanol liquido. Do ponto de v ista 

produção de energia, qual substátteta tem a rnai 
entalpia de combustão por unidade de volume? 

(10.1051 O ponta fluoreto de iodo gasoso. 1F„ pode ser prep- 
rado pela reação de iodo sólido e flúor gasoso: 

L(s) + 5F z (,ç) » 21F.Qf) 

Adkionam-sc a um frasco de 5,00 L contendo t0,0 „ 
de 1, 10/1 g de F. e a reação prossegue até que um d - 
reagentes seja completamente consumido Depot*- : 
a reação se completar, d temperatura no fraso 
125 "C. Cal Qual ê a pressão parcial de IF, no irasc. 

(b) Qual è a fração em quantidade de matéria de I - 
no trascu? 

[10.106] Uma amostra de certa mistura de carbonato de 

nésio e carbonato de cálcio é tratada cum excesso . 
árido clorídrico. A reação resultante produz 1,72 L . - 
gás dióxido de carbono a 28 ‘C e 743 torr de pressa 
(a) Escreva equações químicas balanceadas pare . 
reações que ocorrem entre o ácido clorídrico e cac 
um dos componentes da mistura, (bl Calcule a quar 
tidarie de matéria total de dióxido de carbono que - 
forma a partir dessas reações (c) Supondo que as n.-. 
ções sejam completas, calcule a porcentagem esc 
massa de carbonato de magnésio na mistura. 
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11.1 Uma comparação entre líquidos e sólidos 


N 7 o Capitulo 10 aprendemos que as propriedades físicas dos gases podem ser entendidas em termos de teoria 
cinética molecular. Os gases consistem em uma coleção de moléculas largamente separadas em movimento caóti 
co constante. A energia cinética média das moléculas é muito maior que a energia média de atrações entre elas. A 
falta de forças atrativas tortes entre as moléculas permite que um gás se expanda para preencher o recipiente que . 
contém. 

Nos líquidos as forças atrativas intermoleculares sào tortes o suficiente para manter as moléculas juntas. Por 
tanto, os líquidos são muito mais densos e muito menos compressiveis que os gases. Diferindo dos gases, os líqui- 
dos têm volumes definidoR, independentemente do tamanho e da forma do recipiente que os contém. Entretanto 
as forças atrativas nos líquidos não são fortes o suficiente para impedir que as moléculas se movimentem próxima- 
às outras. .Assim, os líquidos podem ser derramados e eles assumem as formas dos recipientes que os contém. 

Nos sólidos as forças atrativas intermoleculares são fortes o suficiente nãc 
ANIMAÇÃO apenas para manter as moléculas juntas, mas para virtualmente prendê-las ru 

JT Mudanças de estado lugar. Os sólidos, como os líquidos, não sàn muito compressiveis porque a? 

moléculas têm pouco espaço livre entre elas. Geralmente as moléculas assu- 
mem posições em um padrão altamente regular Os sólidos possuem estrutu- 
ras altamente ordenadas e são ditos serem cristalinos (A transição de um liquido para um sólido cristalino é muiti 
mais semelhante à troca que ocorre em um campo de exerdcios militar quando as tropas são chamadas para a for- 
mação.) Como as partículas de um sólido não são livres para sofrer grandes movimentos, os sólidos são rígidos 
Entretanto, tenlia em mente que as unidades que o formam, se íons ou moléculas, possuem energia térmica e vi- 
bram no lugar. Esse movimento vibracional aumenta em amplitude à medida que o sólido é aquecido. Na realida- 
de, a energia pode aumentar ate o ponto em que o sólido se funde ou se sublima. 

A Figura 11.1 compara os três estados da matéria. As partículas que compõem a substância podem ser átomos 
individuais, como em Ar; moléculas como em HO; ou ions, como em NaCl. O estado de uma substância dependi 
em grande parte do balanço entre as energias cinéticas das partículas e das energias de atração entre as partícula^ 
As energias cinéticas, que dependem da temperatura, tendem a manter as partículas separadas e em movimento 
As atrações entre as partículas tendem a deixá-las juntas. As substâncias gasosas á temperatura ambiente têm atra- 
ções mais fracas que as líquidas; as substâncias liquidas têm atrações mais fracas que as sólidas. Em virtude de a- 
partículas em um sólido ou liquido estarem razoavelmente juntas, em geral nos referimos aos sólidos e líquidos 
como fases condensadas. 

Urna substância pode mudar de um estado para outro por aquecimento ou resfriamento, o que varia a energia 
dnética das partículas. NaCl, por exemplo, que é um sólido à temperatura ambiente, funde-se a 801 °C e entra prr 
ebuliçáo a 1.413 “C sob 1 atm de pressão. N,0, por outro lado, que é um gás à temperatura ambiente, liquefaz-se - 
88,5 n C sob 1 atm de pressão. 

O aumento da pressão em certa substância força as moléculas a se aproximarem, o que por sua vez aumenta - 
intensidade das forças intermoleculares de atração. O propano (C t H,) é um gás ã tempera lura ambiente e 1 atm dt 
pressão, enquanto o gás propano liquefeito (PL) é um líquido à temperatura ambiente porque é estocado sob pres- 
sões mais altas. 


Figura 11.1 Comparação de 
gases, líquidos e sólidos no nível 
molecular. As partículas podem ser 
átomos, íons ou moléculas. 

A densidade das partículas na fase 
gasosa é exagerada em 
comparação com muitas situações 
reais. 


» 


Resfriar ou 
comprimir 


Aquecer 
ou reduzir 
n pressão 




Resfriar 


Aquecer 



Gás 


Liquido 


Sólido cristalino 


Desordem total, - 
muito mais espaços vazios; 
as partículas (èm liberdadr 
lotai de movimento; 
as partículas ficam 
muito separadas 


Desordem; as partículas 
ou aglomerados de 
partículas estão livres 
para se mover umas em 
relação ás outras; as 
partículas estão prúxímas- 


, Arranjo ordenada; 
as partículas estão 
basicamente em posiçôt- 
fixas; as partículas 
estão muito próximas. 
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Ligação cov.ilente 
(forte) 


Atração intermolccular 
(traça) 


Figura 11.2 Comparação 
da ligação covalente (força 
intramolecular) e atração 
intermolccular. 


.2 Forças intermolecuiares 


A intensidade das forças intermolecuiares em diferentes substâncias varia em uma grande faixa, mas elas sào 
■ ito mais fracas que ligações iônicas e covalentes (Figura 1.2). Dessa forma, é necessário menos energia para va- 

• izar um líquido ou fundir um sólido do que para quebrar ligações covalentes em moléculas. Por exemplo, ne- 
"'.ta-se de apenas 16 kj/mol para venceras atrações intermolecuiares entre as moléculas de HC1 em HCI líquido 

■v vaporizá-lo. Em contraste, a energia necessária para dissociar HCI em átomos de H e Cl é 43 1 kj /mol. Portan- 
juando tuna substância molecular como HCI passa de sólido para líquido e para gás, as moléculas em si per- 

- -necem intactas. 

Muitas propriedades dos líquidos, incluindo os pontos de ebulição, refletem a intensidade das forças intermole- 
ares. Por exemplo, uma vez que as forças entre as moléculas de HCI sáo tão fracas, HCI entra em ebulição a ape- 

- - 85 "C à pressão atmosférica. O líquido entra em ebulição quando se formam bolhas de seu vapor. As molé- 

- as de um líquido devem vencer as forças de atração para separar-se e formar um vapor. Quanto mais forte as 

- :as de atração, maior é a temperatura na qual o líquido entra em ebulição. De forma similar, o fw/o de fusão de 
sólido aumenta ã medida que as forças intermolecuiares ficam mais fortes. 

Sabe-se que existem três tipos de forças atrativas entre moléculas neutras, forças dipolo-dipolo, de dispersão 
a ondon e de ligação de hidrogênio. Essas forças são também chamadas forças de van der Waals em homenagem a 
.innes van der Wanls, que desenvolveu a equação para determinar o desvio de gases do comportamento ideal. 
Seção 1 0.9) Outro tipo de força atrativa, a força íon-dipolo, é importante em soluções. Todas as quatro forças são 

- rrostáticas por natureza, envolvendo atrações entre espécies positivas e negativas. Todas tendem a ser até 15% 
nos fortes que as ligações covalentes e iõnicas. 

-ças íon-dipolo 

Uma força íon-dipolo existe entre um íon e a carga parcial em certo lado de uma molécula polar. As moléculas 
•-tires são dipolos; elas têm um lado positivo e outro negativo. = (Seção 93) HCI é uma molécula polar, por 
mplo, porque as eletronega ti v idades dos átomos de H e Cl são diferentes. 

Js íons positiv os são atraídos pelo lado negativo de um dipolo, enquanto os negativos sào atraídos pelo lado 

• itivo, como mostrado na Figura 1 1.3- A magnitude da atração aumenta conforme a carga do íon ou a magnitude 
r tpolo aumenta. As forças íon -dipolo são especialmente importantes em soluções de substâncias iônicas em 

. dos polares, como uma solução de NaCl em água. (Seção 4.1 ) Abordaremos essas soluções com mais deta- 
n > na Seção 13.1. 



Figura 1 1.3 Ilustração da 
orientação preferencial de 
moléculas polares em direção aos 
íons. O lado negativo da molécula 
polar está orientado em direção a 
um cátion (a), o lado positivo, em 
direção a um ânion (b). 


(a) 


(b) 
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Forças dipolo-dipolo 

Moléculas polares neutras se atraem quando o lado positivo de uma molé- 
cula está próximo do lado negativo de outra, como na Figura 11.4(a). Essas for- 
ças dipolo-dipolo são efetivas tão-somente quando moléculas polares está' 
muito próximas, sendo elas geralmente mais fracas que as forças ion-dipolo. 

Em líquidos as moléculas polares estão livres para movimentar-se em n 
lação às outras. Como mostrado na Figura 1 1 .4(b), elas estarão algumas vezi 
em uma orientação que é atrativa c outras em uma orientação que é repulsiva 
Duas moléculas que se atraem passam mais tempo próximas uma da outr- 
que duas moléculas que se repelem. Portanto, o efeito como um todo é um 
atração líquida. Quando examinamos vários líquidos, descobrimos que pai 
moléculas de massas e tamanhos aproximadamente iguais, a força das atrações inter 
moleculares aumenta com o aumento da polaridade. Podemos ver essa tendência na 
Tabela 1 12, que relaciona várias substâncias com massas moleculares simila- 
res, mas diferentes momentos de dipolo. Observe que o ponto de ebulição au- 
menta porque o momento de dipolo aumenta Para as forças dipolo-dipol 
atuarem, as moléculas devem ser capazes de conseguir se aproximar com 
orientação correta. 

Para moléculas de polaridade comparável, ccmseqüen temente, as cor 
menores volumes moleculares, geralmente sofrem maiores forças atrativa 
dipolo-dipolo. 

Forças de dispersão de London 

Não pode haver forças dipolo-dipolo entre átomos e moléculas apolare- 
Entretanto, deve existir algum tipo de interação atrativa porque gases apoL 
ros podem ser liquefeitos. A origem de suas atrações foi primeiro proposta err 
1930 por Fritz London, um físico germano-americano. London identificou qi 
o movimento de elétrons em um átomo ou molécula pode criar um momento de dipolo instantâneo. 

Em uma coleção de átomos de hélio, por exemplo, a distribuição média de elétrons ao redor de cada núcleo 
esfericamcnle simétrica. Os átomos são apoiares e não possuem momento permanente. Entretanto, a distribuía- 
instantânea dos elétrons pode ser diferente da distribuição média. Se pudéssemos congelar o movimento de el< 
trons de um átomo de hélio em determinado instante, ambos os elétrons poderiam estar em um lado do núcle 
Apenas nesse momento então, o átomo teria um momento de dipolo instantâneo. 

Comn os elétrons se repelem, os movimentos em um átomo influenciam os movimentos dos elétrons em sei 
vizinhos. Assim, o dipolo temporário em um átomo pode induzir um dipolo similar em um átomo adjacente, f, 
ze rido com que os átomos sejam atraídos entre si, como mostrado na Figura 11.5. Essa interação atrativa é chamai 
força de dispersão de London (ou meramente força de dispersão). Tal força, como as dipolo-dipolo, é significa ti\ 
tão-somente quando as moléculas estão próximas. 

Figura 11.5 Duas representações 
esquemáticas dos dípolos instantâneos 
em átomos de hélio adjacentes, 
mostrando a atração eletrostática 
entre eles. 


Átomo de hélio 1 Átomo de hélio 2 ò~ â* ò 

(a) <b) 


I TABELA 1 1 2 Massas moleculares, momentos de dipolo 

e pontos de ebulição de varias substâncias orgânicas comuns 

Substância 

Massa molecular (ri) 

Momento de dipolo p(D) 

Ponto de ebulição (K) 

Propano, CH^CH.CII. 

44 

0,1 

231 

Éter dimetílico, CFLOCH-, 

46 

U 

248 

reto de mutila, CH,C1 

50 

1,9 

249 

1 f-raldeido, CHOCHO 

44 

2,7 

294 

V . n-mtrila, CH,CN 

41 

3,9 

355 


Atraçao 

eletrostática 




A 



Atração — — 
Repulsão 

(b) 


Figura 1 1 .4 (a) Interação 
eletrostática de duas moléculas 
polares, (b) Interação de muitos 
dipolos no estada condensada. 
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"ABE LA 11,3 

Pontos de ebulição dos halogéneos e gases nobres 


- jiogêneo 

Massa 

Ponto de 

Cãs 

Massa 

Ponto de 


molecular 

ebulição 

nobre 

molecular 

ebulição 


(i/) 

(K.) 


(u) 

(K) 


3S,0 

85,1 

He 

4,0 

4,6 

Clj 

71,0 

238,6 

Ne 

20,2 

273 


159,8 

332,0 

Ar 

39,9 

87,5 


253,8 

457,6 

Kr 

83,8 

120,9 




Xe 

1313 

166,1 





ff-pentano 

A facilidade com que a distribuição de cargas em uma molécula pode ser 309,4 

torcida por um campo elétrico externo é chamada polarizabilidade. Pode- 
■ - pensar na polarizabilidade de uma molécula como uma medida da 'maciez' 

~ua nuvem eletrônica; quanto maior a polarizabilidade de uma molécula, 

* ã ts facilmente sua nuvem eletrônica será distorcida para dar um dipolo miv- 

- tàneo. Dessa forma, moléculas mais polarizáveis têm forças de dispersão 
London mais fortes. Em geral, moléculas maiores tendem a ter maiores po- 
izabilidades porque elas têm maior número de elétrons, que estão mais 
stados do núcleo. A intensidade das forças de dispersão de London, por- 
ito, tendem a aumentar com o aumento do tamanho molecular. Uma vez 

. o tamanho molecular e a massa geralmente assemelham-se, as forças de d is 
■do tendem o aumentar em intensidade com o aumento da massa molecular. Assim, 
pontos de ebulição dos halogéneos e dos gases nobres aumentam com o au- 
nto da massa molecular (Tabela 113), 

As formas espaciais das moléculas também influenciam nas magnitudes 

forças de dispersão. Por exemplo, o H-pentano 1 e o neopentano, ilustrados 
Figura 11.6, têmamesma fórmula molecular (QHq), no entanto o ponto dc 
.dição do H-pentano é 27 K mais alto que o do neopentano- A diferença pode 

- - explicada pela diferença nas formas espaciais das duas moléculas. A atra- 
• total entre as moléculas é maior no M-pentano porque as moléculas podem 

~:rar em contato em toda sua extensão, que é um tanto quanto cilíndrico. Me- 
- contato é possível entre as moléculas mais compactas e aproximadamente 
rériras do neopentano. 

As forças de dispersão ocorrem entre todas as moléculas, não importa se elas são 
lares cm apoiares. As moléculas polares sofrem interações dipolo-dipolo, 
as elas também sofrem forças de dispersão ao mesmo tempo. Na realidade, 

■nma-se que as forças de dispersão são responsáveis por mais de 80% da atra- 
> total entre as moléculas; as atrações dipolo-dipolo respondem pelo resto. 

Quando comparadas as forças relativas das atrações intermoleculares, as seguintes generalizações devem ser 
nsideradas: 

1. Quando as moléculas têm massas moleculares c formas comparáveis, as forças de dispersão são aproxima- 
damente iguais. Nesse caso, as diferenças em magnitudes das forças atrativas devem-se às diferenças nas 
forças de atração dipolo-dipolo, com a maioria das moléculas polares tendo as atrações mais fortes. 

2. Quando as moléculas diferem muito em suas massas moleculares, as forças de dispersão tendem a ser de- 
cisivas. Nesse caso, as diferenças nas magnitudes das forças atrativas podem geralmente ser associadas 
com as diferenças nas massas moleculares, com a molécula mais massívn tendo as atrações mais fortes. 

A ligação dc hidrogênio, que abordaremos após o quadro "Como fazer 11.1", é um tipo de interação íntermole- 
ar tipicamente mais forte que as forças de dispersão. 


Neopentano 
(pe = 282,7 K) 

Figura 1 1.6 A forma molecular 
afeta a atração intermolecular. 

As moléculas de n-pentano fazem 
mais contato entre si do que as 
moléculas de neopentano. 
Portanto, o n-pentano tem as 
maiores forças intermoleculares 
atrativas e, por Isso, tem um maior 
ponto de ebulição (pe). 


O )i em n-pentano è a abreviatura da palavra notVUlL Um hidrocarbnnoto normal é aquele cujos átomos de carbono estão 
arranjados em cadeia reta. |Sc\.ii' 1“ i 
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COMO FAZER 11.1 

Os momentos de dipolo da acetoni trila, CH.CN, e do iodelo de metíla, CH .1, são 3,9 D e l,f«2 D, respectivamente 
(a) Qual dessas substâncias terá as maiores atrações dipolo-dipolo entre as moléculas? (b) Qual dessas substância 
terá as maiores atrações do tipo dispersão de London? (c) Os pontos de ebulição de CH,CN e de CH,I são 354,8 K i 
315,6 K, respectivamente. Qual substância tem as maiores forças de atração como um todo? 

Solução (a) As atrações dipolo-dipolo aumentam em magnitude á medida que o momento de dipolo da molécu! 
aumenta. Assim, as moléculas de CH.CN atraem uma às outras pelas forças dipolo-dipolo mais fortes que _ 
moléculas de CHJ. (b) Quando as moléculas diferem em suas massas moleculares, a molécula mais massh 
geralmente tem as atrações de dispersão mais fortes. Nesse caso, o CH,1 (142,0 u) é muito mais massivo que o CH.C' 
(41 J0 u), logo as forças de dispersão serão mais fortes para CHJ. (c) Como CH.CN tem o maior ponto de ebuliçãi 
podemos concluir que é necessário mais energia para romper as forças atrativas entre as moléculas de CH,C\ 
Portanto, as atrações intermoleculares totais são mais fortes para CH.CN, sugerindo que as forças dipolo-dipolo sã' 
decisivas quando se comparam essas duas substância». Contudo, as forças de dispersão têm papel importante l 
determinar as propriedades de CH ,L 

PRATIQUE 

Entre Br-, Ne, HC1, HBr e N 2 , qual é mais provável de ter (a) as forças de dispersão mais fortes; (b> as forças atralh a- 
dipolo-dipulo mais fortes? 

Respostas: (a) Br,; (b) HC1. 


Ligaçao de hidrogênio 

A Figura 11.7 mostra os pontos de ebulição de compostos de hidrogênio simples dos elementos do grupo 4A 
6A. Em geral, o ponto de ebulição aumenta com o aumento da massa molecular, devido ao aumento das forças 
dispersão. A notável exceção a essa tendência é H ; 0, cujo ponto de ebulição é muito mais alto do que esperariam . 
com base em sua massa molecular. Os compostos NH, e HF também têm pontos de ebulição anormalmente alti ■ 
Na realidade, esses compostos aprrsenlam muitas características que os distingue de outras substâncias de ma— 
molecular e polaridade análogas. Por exemplo, a água tem alto ponto de fusão, alto calor específico c alto calor . 
vaporização. Cada uma dessas propriedades indica que as forças intermoleculares em H,0 são fortes de mam 
incomum. 

Essas atrações intermoleculares na água resultam da ligação de hidrogênio. A ligação de hidrogênio é um tire 
especial de atração intermolecular entre o átomo de hidrogênio em uma ligação polar (particularmente uma . 
gaçào H — F, H — O ou H — N)eum par de elétrons nào compartilhado em um íonou átomo pequeno eeletr. 
negativo que esteja próxima (geralmentc um átomo de F, O ou N em outra molécula). Por exemplo, existe urr 
ligação de hidrogênio entre o átomo de H em uma molécula de HF e o átomo de F de uma molécula de HF adjacetr. 


Figura 11.7 Pontos de ebulição dos 
hidretos do grupo 4A (abaixo) e 6A 
(acima) em função da massa 
molecular. 
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2 » Á 


1,8 A 1.0 Á 



(b) (c) 


Figura 11.10 (a) A ligação de hidrogênio entre duas moléculas de água. As distâncias mostradas são as encontradas no 
gelo. (b) O arranjo das moléculas de H 3 0 no gelo. Cada átomo de hidrogênio em uma molécula de H,0 está orientado em 
direção a um par de elétrons nào-ligante em uma molécula de H ; 0 adjacente. Como resultado, o gelo tem arranjo 
hexagonal aberto das moléculas de HjO. (c) A forma hexagonal é característica dos flocos de neve. 


A menor densidade do gelo comparada com a da água líquida afeta profundamente a vida na Terra. Como > 
gelo flutua (Figura 1 1 .9), ele cobre a superfície da água quando um lago congela no clima frio, isolando a água abai- 
xo. Se o gelo fosse mais denso que a água. O gelo formado na superfície de um lago afundaria e o lago congelaria to- 
talmente. A maior parte da vida aquática não sobreviveria sob essas condições. A expansão da água, a 
cungelar-se (Figura 11.11), c também o que faz com que os encanamentos quebrem em climas com temperatura- 
inferiores a 0 "C. 


Figura 11.11 A água é uma das 
poucas substâncias que se 
expandem ao congelar-se. A 
expansão deve-se è estrutura 
aberta do gelo em relação à da 
água líquida. 
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Tendências na ligação de hidrogênio 


Um olhar mais de perto 

~h_' a ligação de hidrogênio ê resultado de uma interação 
frastítica entre o dipolo da ligação X — He um par de elé- 
- não compartilhado em outro átomo, Y, a força da liga- 
do hidrogênio deverá aumentar ò proporção que o 
alo da ligação X — H aumentar. Portanto, para o mesmo 
' deveriamos esperar que a torça da ligação de hidrogênio 
mente na série 

N — H-Y<0 — H"Y<F — H— Y 
isso de fato é verdade. Mas qual a propriedade de Y que 
lermina a torça da ligação de hidrogênio? O átomo Y deve 
: -suir um par de elétrons não compartilhado que atraia o 
. i positivo do dipolo da ligação X — H. Esse par de elé- 

- ns não dm e ser muito difuso no espaço; se os elétrons ocu 
im um volume muito grande, o dipolo da ligação X — I I 

sofrerá atração direta muito forte. Por essa razão, a liga- 
de hidrogénio não è muito forte, a não ser que Y seja um 
•• mo muito pequeno e allamenle eietronegativo, específka- 

- nte N, O ou F Entre esses três elementos, a ligação de hi- 


drogênio é mais forte quando u par de elétrons não é atraído 
lambnu fortemente por seu próprio núcleo. A eletronegativi- 
dade de Y é uma boa medida desse aspecto. Por exemplo, a 
eletronegatividade do nitrogénio é menor que a do oxigênio. 
O nitrogênio é, dessa lorma, melhor doador do par de elélnms 
para a ligação X — H- Para determinada ligação X — H, a liga- 
ção de hidrogênio aumenta na ordem: 

X — H •••F< X — H -0< X — H" N 
Quando X e Y são os mesmos, a energia da ligação de hi 
drogênio aumenta na ordem 

N — H •••N < O — H -O < F — H -F 
Quando o átomo de Y carrega uma carga negativa, o par 
de elétrons é capaz de formar ligações de hidrogênio espe- 
cialmente fortes. A ligação de hidrogénio no ion F — H F 
está entre as mais fortes conhecidas; a reação: 

F 0») + FfFÇç) <• FHF (g) 

tem valor de \H de aproximadamente -155 kj/mol. 



COMO FAZER 11.2 

Em qual das seguintes substâncias é mais provável que a ligação de hidrogênio tenha papel importante na determina- 
ção das propriedades tísicas: metano (CH,), hidrazina (Fl.NNH,), fluoreto de metila (CH.F) ou sulfeto de hidrogênio 
(HjS)? 

Solução Todos esses compostos contêm hidrogénio, mas a ligação de hidrogénio geralmente ocorre quando este está 
diretamente ligado a N, O ou F. É necessário também que exista um par de elétrons não compartilhado em um átomo 
eietronegativo (geralmentr N, O ou F) em uma molécula vizinha. Esses critérios eliminam CH. e HS. que não contêm 
H ligado a N, O ou F. Eles também eliminam CH.F cuja estrutura de Lenis mostra um átomo de carbono central 
rodeado por três átomos de H e um átomo de F. (O carbono sempre forma quatro ligações, enquanto hidrogênio e flúor 
formam uma ligação cada um.) Como a molécula conlém uma ligação C — Fe não tem ligação H — F, ela não forma 
ligações de hidrogênio. Entretanto, em H.NNH., encontramos ligações M — H. Consequentemente, existem ligações 
de hidrogénio entre as moléculas. 

PRATIQUE 

Fm qual das seguintes substâncias é possível que a ligação de hidrogênio seja significante: cloreto de melileno 
(CH.C1.), fostina (PH,), perúxido de hidrogénio (MOOH) ou acetona (CH,CÜCH,)? 

Resposta: HCXDH 


I amparando as forças intermoleculares 

Podemos identificar as forças intermoleculares que atuam em certa substância considerando as respectivas 
imposição e estrutura. As forças de dispersão são encontradas em todas as substâncias. A intensidade dessas for- 

- aumenta com o aumento da massa molecular e dependem das formas moleculares. As forças dipolo-dipolo 
donam-se ao efeito das forças de dispersão e são encontradas em moléculas polares. As ligações de hidrogênio, 

neccssi tam de átomos de H ligados a F, O ou N, também se adicionam aos efeitos das forças de dispersão. As li- 
.ões de hidrogénio tendem a sor o tipo mais forte de força intermolecular. Entretanto, nenhuma dessas forças in- 
noleculares é tão forte quanto as ligações covalentes e iónicas ordinárias. A Figura 11.12 apresenta uma 
- neira sistemática de identificar os tipos de forças intermoleculares ern um sistema em particular, incluindo as 

- ;as ícm-dipolo e íon-íon. 
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' .3 Algumas propriedades dos líquidos 

Vs torças intermoleculares que acabamos de abordar podem nos ajudar a 
' ndt-r muilas propriedades familiares de líquidos e sólidos. Nesta seção 
• minamos duas importantes propriedades dos líquidos: viscosidade e ten- 
superlidal. 

(Kosidade 

Alguns líquidos, como melaço e óleo de motor, fluem muito lentamente, 
- .:ros, como agua e gasolina, fluem facilmente. A resistência de um líquido 
. fluir é chamada viscosidade. Quanto maior a viscosidade de um líquido, mais 
—lamente ele flui. A viscosidade pode ser medida ao se marcar quanto tempo 
4 Terminada quantidade do líquido leva para fluir por um tubo fino sob a for- 
cravitacional. Líquidos mais viscosos lev am mais tempo (Figura 1 1.13). A 
• -rosidade pode também ser determinada quando se mede a taxa na qual es- 
-.is de aço caem pelo líquido. As esferas caem mais lentamente à medida que 
i iscosidade aumenta. A unidade comum de viscosidade é o poise, que é igual 
g/cm s. Frequentemente a viscosidade é relatada em centipoise (cP), que é 
i 'l poise (P). 

A viscosidade está relacionada com a facilidade de moléculas individuais 
líquidos poderem mover-se em relação às oulras. Logo ela depende das for- 
- atrativas entre as moléculas e do fato de existirem ou não características es- 


I 



Figura 11 . 1 3 A Socíety of 
Automotive Engineers (SAE) 
estabeleceu números para indicar a 
viscosidade de óleos de motor. 
Quanto maior o número, maior a 
viscosidade a qualquer 
temperatura. O óleo de molor SAE 
40 á esquerda é mais viscoso e flui 
mais lentamente que o óleo menos 
viscoso SAE 1 0 á direita. 


ruturais que façam as moléculas tomarem-se emaranhadas. Por isso, para uma série de compostos relacionados, a 
iscosidade aumenta com a massa molecular, como ilustrado na Tabela 11.4. Para determinada substância, a visco- 
- dade diminui com o aumento da temperatura. O octano, por exemplo, tem viscosidade de 0,706 cP a 0 "C e 0,433 
P a 40 a C. A temperaturas mais altas, quanto maior a energia cinética das moléculas, maior a facilidade para ven- 
et as forças atrativas entre as moléculas. 


'ensão superficial 

Quando se coloca água em unia superfície encerada, ela 'se espalha em bolhas', formando esferas distorcidas, 
-se comportamento deve-se a um desequilíbrio das forças intermoleculares na superfície do liquido, como mos- 
rado na Figura 1 1 .4. Observe que as moléculas no interior são atraídas igualmente em todas as direções, enquanto 
s da superfície sofrem uma força líquida para o interior. Essa força para o interior atrai as moléculas da superfície 
-vara dentro, reduzindo a área superficial. (As esferas têm menor área superficial em relação a seu volume.) Essa 
• >rça para o interior também ocasiona o empacotamento des moléculas de forma mais densa, fazendo com que o lí- 
quido comporte-se quase como se ele tivesse uma pele. Esse efeito permite que uma agulha colocada com muito 
juidado na superfície da água flutue e alguns insetos 'caminhem' na água (Figura 11.15) mesmo se suas densida- 
des forem maiores que a da água. 

Uma medida das forças para o interior que devem ser vencidas para que a irea superficial de um liquido seja 
vpandida é determinada por sua tensão superficial. A tensão superficial é a energia necessária para aumentar a 
area superficial de um liquido em quantidade unitária. Por exemplo, a tensão 
-uperfídal da água a 20 C é 7,29 x 10'~J/m : , que significa que se deve fornecer 
uma energia de 7,29 x 10~‘ | para aumentar a área superficial de determinada 
quantidade de água em 1 m\ A água tem alta tensão superficial por causa de 
suas fortes ligações de hidrogênio. A tensão superficial do mercúrio é ainda 
maior (4,6 x 10 1 f/m’) devido a suas ligações metálicas ainda mais fortes entre 
is átomos de mercúrio. 


TABELA 1 1 .4 Viscosidades de ama série de hídrocarbonetos a 20 “C 



Substância 

Fórmula 

Viscosidade (cF) 

| 

1 lexnno 

CHXHXHXHXHXH, 

0.326 

Figura 11.14 Visão no nivel 

Heptano 

CH,CH 3 CHXH 5 CH,CH,CH, 

U.409 

molecular das lorças 

Octano 

CH XHXHXHXHXHXHXib 

04*42 

intermoleculares agindo em uma 

NJonano 

CH,CH-CH,CHjCH 3 CH,CH,CH,CH, 

0,711 

molécula na superfície de um 

Decano 

CH XHCH XHXHXHXHXHXHXH 

i ■ 

líquido comparada com as 
do interior. 
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Figura 1 1 .15 A tensão superficial 
permite que alguns insetos 
'caminhem' na água. 




As forças inlermolecu lares que unem moléculas similares, como as liga- 
ções de hidrogênio na água, são chamadas forças coesivas. As forças intermole- 
mlares que unem uma substância ã superfície são chamadas forças adesivas 
A agua colocada em um tubo de vidro adere ao vidro porque as forças adesi- 
vas enlTe a água e o vidro são ainda maiores que as forças coesivas entre as 
moléculas de água. A superfície curvada para cima, ou menisco, da água tem 
portanto formato de U. Entretanto, para o mercúrio, o menisco é curvado para 
baixo onde o mercúrio entra em contato com o vidro (Figura 11.16). Nesse 
caso, as forças coesivas entre os átomos de mercúrio são muito maiores que a? 
forças adesivas entre os átomos de mercúrio e o vidro. 

Quando um tubo de vidro de diâmetro pequeno, ou capilar, ê colocado nv 
água, a água sobe no tubo. A subida de líquidos em tubos muito estreitos é 
chamada ação capilar. As forças adesivas entre o líquido e as paredes do tubi 
tendem a aumentar a área superficial do liquido. A tensão superficial do liqui- 
do tende a reduzir a área, em consequência atraindo o líquido para cima no 
tubo. O líquido sobe até que as forças adesivas e coesivas sejam equilibradas 
pela força da gravidade no líquido. A ação capilar ajuda a água e os nutriente.- 
dissolvidos a se moverem para cima nas plantas. 


1 1 .4 Mudanças de fase 





A água deixada descoberta em um copo por vários dias evapora. Um cubo 
de gelo deixado em um quarto quente funde-se rapidamente. CO. sólido (ven- 
dido como Gelo Seco rM ) sublima-se à temperatura ambiente, isto é, ele passa di- 
retamente do estado sólido para o estado de vapor. Em geral, cada estado da 
matéria pode passar para qualquer um dos dois outros estados. A Figura 11.17 
mostra o nome associado com cada uma dessas transformações. Estas são cha- 
madas mudanças de fase, ou mudanças de estado. 

Variações de energia acompanhando as mudanças de fase 


Toda mudança de fase é acompanhada por uma variação na energia do 
sistema. Em uma rede de sólido, por exemplo, as moléculas ou íons estão em 
posições mais ou menos fixas em relação aos outros e arranjados muito junto- 
para minimizar a energia do sistema. À medida que a temperatura do sólido 
aumenta, as unidades dos sólidos vibram ao redor de suas posições de equilíbrio com movimento energético cres- 
cente. Quando o sólido se funde, as unidades que constituem o sólido eslão livres para se mover em relação às ou- 
tras, o que geralmente significa que suas separações médias aumentam. Esse processo é chamado fusão. O aumento 
da liberdade de movimento das moléculas ou íons acontece a um preço, medido pelo calor de fusão, ou entalpia dt 
fusão, representado por A H lu> . O calor de fusão do gelo, por exemplo, é 6,01 kj/mol. 


Figura 11.16 O menisco da água 
em um tubo de vidro comparado 
com o menisco do mercúrio em 
um tubo similar. 


Figura 11.17 A variação de energia 
acompanhando as mudanças de fase 
entre os três estados da matéria e os 
nomes associados a elas. 
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Figura 11.18 Valores 
comparativos dos calores de fusão 
(barras violeta) e vaporização 
(barras azuis) para várias 
substâncias. 


À proporção que a temperatura da fase Líquida aumenta, as moléculas do líquido movimentam-se ao redor 
m energia crescente. Uma medida dessa energia crescente p que a concentração das moléculas na fase gasosa ser- 
re o liquido aumenta com a temperatura. Essas moléculas exercem uma pressão chamada pressão dp vapor. 
' pioraremos a pressão de vapor na Seção 1 1.5. No momento, precisamos apenas entender que a pressão de vapor 
rmenta com o aumento da temperatura até que ela se iguale à pressão extema sobre o liquido, normalmente a 
- ressâo atmosférica. Nesse ponto o liquido entra em ebulição; as moléculas do líquido passam para o eslado gaso- 

* , onde ficam muito separadas. A energia necessária para provocar a transição é chamada de calor de vaporiza- 
áo, ou entalpia de vaporização, representada por A O calor de vaporização da água é 40,7 kj/mol. 

A Figura 1 1.18 mostra os valores comparativos de A//, u> e de AH r4( , para quatro substâncias diferentes. Os valo- 

de AH, , (1 tendem a ser maiores que os de A H tm porque na transição do estado liquido para o estado de vapor as 
moléculas devem basicamente romper todas as suas interações intermoleculares atrath as, enquanto na fusão mui- 
íí> dessas interações atrativas permanecem. 

As moléculas de um sólido podem ser transformadas diretamente para o estado gasoso. A variação de enlalpia 
ecessária para essa transição é chamada calor de sublimação, representada por AH sub . Para as substâncias mostra- 
.:as na Figura 11.18, A H >ub é a soma AH lun o A H >ap . Portanto, A H, ub da água é aproximadamente 47 kj/mol. 

As mudanças de fase da matéria se revelam de modo importante nas experiências do dia-a-dia. Usamos cubos 
de gelo para resfriar as bebidas liquidas; o calor de fusão do gelo resfria o liquido no qual o gelo está imerso. Senti- 
ras frio quando saímos de uma piscina nu de um banho momo porque o calor de vaporização é retirado do corpo 
medida que a agua evapora da pele. O corpo usa a evaporação da água da pele para regular a temperatura cor- 
oral, espedalmente quando nos exercitamos vigorosamente em dias quentes. Uma geladeira também se baseia 
nos efeitos refrigerantes da vaporização. Seu mecanismo contém um gás confinado que pode ser liquefeito sob 
pressão. O gás absorve calor conforme se expande para uma câmara onde ele vaporiza, resfriando assim o interior 
da geladeira. O vapor é na seqüênria reciclado por compressor. 

O que acontece com o calor absorvido quando o líquido refrigerante vaporiza? De acordo com a primeira lei da 
■ -rmodinâmica (S vão 5.2), o calor absorvido pelo liquido na vaporização deve ser emitido quando o processo 

reverso, a condensação do vapor em líquido, ocorre. À medida que o refrigerador comprime o vapor e o líquida é 

• •'rmado, o calor emitido é dissipado por espirais de resfriamento na parte de trás da geladeira. Assim como o calor 
.ie condensação é igual em magnitude e contrário em sinal ao calor de vaporização, o ailor de deposição Iam Iram é 
. votérmico no mesmo grau que o calor de sublimação é endotérmico; e o cnlor de congelamento é exotérmico no mes- 
mo grau que o calor de fusão é endotérmico. Essas relações, mostradas na Figura 11.17, são consequências da pri- 
meira lei da termodinâmica. 

Curvas de aquecimento 

O que acontece quando aquecemos uma amostra de gelo que inicialmente está a -25 ,: C e 1 atm de pressão? 
\ adição de calor faz com que a temperatura do gelo aumente. Desde que a temperatura esteja abaixo de 0 C, a 
mostra permanece congelada. Quando a temperatura atinge 0 "C, o gelo começa a fundir. Como a fusão é um pro- 
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Química: a ciência central 




Figura 11.19 Curva de aquecimento 
para a transformação de 1 ,00 mol de 
água de -25 “C para 1 25 U "C a pressão 
constante de 1 atm. As linhas azuis 
mostram o aquecimento de uma 
fase de temperatura mais baixa para 
outra de temperatura mais alta. 

As linhas vermelhas mostram a 
passagem de uma fase para outra a 
temperatura constante. 



ATIVIDADE 

Curvas de aquecimento 



Calor adicionado (cada divisão corresponde a 4 kj) 


cesso endotérmico, o calor adicionado a 0 D C é usado para converter o gelo em água e a temperatura permancc 
constante até que todo o gelo tenha fundida. Assim que atingimos esse ponto, a adição adicional de calor faz corr 
que a temperatura da água líquida aumente. 

Um gráfico da temperatura do sistema rersus a quantidade de calor adicionado é chamado curva de aqtttcimenh 
A Figura 11.19 mostra uma curva de aquecimento para a transformação do gelo a -25 "C para o vapora 125 “C sob 
pressão constante de 1 atm. O aquecimento do gelo de -25 ’C para 0 ’C está representado pelo segmento AS na Fi- 
gura 1 1 .19, enquanto a conversão do gelo a 0 ’C para água a 0 “C é o segmento horizontal BC. O calor adicional au- 
menta a temperatura da água até que a temperatura atinja 100 °C (segmento CD). O calor é a seguir usado par.: 
converter a água em vapor a temperatura constante de 100 "C (segmento DE). Uma vez que tinia a água tenha sid> 
convertida em vapor, este é aquecido até sua temperatura final de 125 ‘'C (segmento £F). 

Podemos calcular a variação de entalpia do sistema para cada um dos segmentos da curva de aquecimento 
Nos segmentos AB. CD e EF estamos aquecendo uma única fase de uma temperatura para outra. Como vimos na 
Seção 5.5, a quantidade de calor necessária para aumentar a temperatura de uma substância é dada pelo produt. 
entre o calor específico, a massa e a variação de temperatura (Equação 5.22). Quanto maior o calor específico di 
uma substância, maior o calor que devemos adicionar para obter determinado aumento na temperatura. Como o 
calor especifico da água é maior que o do gelo, a subida de segmento CD é menor que a do segmento A B; devemos 
adicionar mais calor à água para atingir uma variação de 1 "C na temperatura do que seria necessário para aquecer 
a mesma quantidade de gelo a 1 "C. 

Nos segmentos BC e DE estamos passando de uma fase para outra a temperatura constante. A tempera Itir* 
permanece constante durante essas mudanças de fase porque a energia adicionada é usada para romper as forças 
atrativas entre as moléculas em vez de aumentar sua energia cinética média. Para o segmento BC, no qual o gek 
está se transformando em água, a variação de entalpia pode ser calculada usando \H h „, enquanto para o segmente 
DE podemos usar AH Viip . Em "Como fazer 11.4", calculamos a variação de entalpia total para a curva de aqueci- 
mento na Figura 11.19. 

COMO FAZER 11.4 

Calcule a variação de entalpia na traasíormação de 1 ,00 mol de gelo a -25 “C em vapor de água a 125 C sob uma pres- 
são constante de 1 atm. Os calores específicos do gelo. da água e do vapor são 2,09 J/ g K. 4,18 J/gKe 1,84 J/g K, res- 
pectivamente. Para H,0, = 6,01 kl/mol e = 40,67 kj/mol. 

Solução 

Análise: o objetivo e calcular o calor total necessário para transformar 1 mol de gelo a -25 T para vapor a 125 ' C 
Planejamento: podemos calcular a variação de entalpia para cada segmento e somá-las para obter a variação total de 
entalpia (lei de Hess, Seção 5.6). 

Resolução: para o segmento AB na Figura 11.19, estamos adicionando calor suficiente para aumentar sua temperatura 
em 25 “CL Uma variação de temperatura de 25 *C è igual a uma variação de temperatura de 25 K; logo, podemos usar u 
calor específico do gelo para calcular a \ ariação de entalpia desse processo: 

.4B: \H - (1,00 mol >(18,0 g/mol)(2,09 J/g K)(25 Kl = 940 J = 0,94 kj 
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Para o segmento BC na Figura 1 1 .19, no qual transformamos o gelo em água a 0 'C, podemos usar diretamente a en- 
talpia de tu sá o: 

BC: AH = (1,00 mol)(6,01 kj/mol) = 6,01 kj 

As variações de entalpia para os segmentos CD, DE e EF podem ser calculadas de maneira similar: 

CD: AH = (1,00 mol)(18.0g/mol)(4,18 J/g 10(100 K) = 7.520 J = 7.52 kj 
DE: AH = (1,00 mol)(40,67 kj/mol) = 40,7 kj 
EF: AH = (1,00 mol)(18,0 g/mol)(l,84 J/g K)(25 K) = 830 J = 0,33 kj 
A variação de entalpia é a soma das variações dos passos individuais: 

AH = 0,94 kj t 6,01 kj *- 7.52 kj + 40,7 kj + 0,83 kl = 56,0 kj 

Conferência: os componentes da variação de entalpia total sào razoáveis em comparação aos comprimentos dos seg- 
mentos horizontais das linhas na Figura 11.19. Observe que a maior componente é o calor de vaporização. 

PRATIQUE 

Qual ê a variação de entalpia durante o processo no qual 100,0 g de ãgua a 50 ' C são resfriados com gelo a -30 "C? (Use 
os calores específicos e as entalpias para as mudanças de fases dadas em "Como fazer 11.4".) 

Resposta; -20,9 kj - 33,4 kj - 6,27 kj = - 60,6 kj 


Resfriar uma substância tem o efeito contráno de aquecê-la. Portanto, se iniciamos com vapor de água e come- 
rmos a esfriá-lo, movemo-nos da direita para a esquerda nos eventos mostrados na Figura 11.19, Primeiro abaixa- 

-105 a temperatura do vapor ( F ► £), daí o condensamos (£ * D), e assim por diante. Algumas vezes, à 

odida que removemos calor de um líquido, podemos resíriá-Io temporariamente abaixo do seu ponto dc congc- 
imento sem formar um sólido. Esse fenômeno é chamado súper-resfriamento. O super-resfriamento ocorre quando 
.alur é removido de um liquido tàu rapidamente que as moléculas literalmente não têm tempo de assumir a estru- 
ira ordenada de um sólido. Um líquido super- resfria d o é instável; as partículas de stijeim que entram na solução ou 
ma agitação fraca em gerai é suficiente para fazer com que a substância se solidifique rapidamente. 

Temperatura e pressão críticas 

Um gás se liquefaz a determinado ponto quando se aplica pressão a ele. Se aumentarmos a pressão no vapor de 
íua a 55 l5 C, por exemplo, ele se liquefaz quando a pressão for igual a 118 torr e existir um equilíbrio entre as fases 
. -asas e liquidas. Se a temperatura é 1 10 °C, a fase liquida não é formada até que a pressão seja 1.075 torr. A 374 °C 
fase líquida se forma apenas a 1,655 x 10' torr (217,7 atm). Acima dessa temperatura, nenhuma quantidade de 
essão provocará a formação de fase liquida distinta. Em vez disso, à medida que a pressão aumenta, o gás sim- 
esmente toma-se rapidamente mais comprimido. A temperatura mais alta na qual uma fase líquida distinta 
de formar-se é chamada temperatura crítica. A pressão critica é a pressão necessária para levar à liquefação a 
ssa temperatura crítica. 

As temperaturas e pressões críticas para várias substâncias estáo relacionadas na Tabela 115. Observe que 
.ibstânrias apoiares de baixa massa molecular têm temperaturas e pressões críticas menores que as polares ou de 
ai ta massa molecular. Corno já vimos, a transição do estado gasoso para o liquido é determinada pelas forças inter- 
deeulares. Para toda substância gasosa, pode-se atingir uma temperatura na qual as energias de movimento das 
'léculas são suficientes para romper as forças atrativas que orientam o estado líquido, independentemente de 


TABELA 1 1 .5 Temperaturas e pressões criticas de algumas substâncias 


-ubstáncia 

Temperatura critica (K) 

Pressão critica (atm) 

Unónia, NTi, 

405,6 

1115 

■sfina, PH, 

324,4 

645 

Argônio, Ar 

150,9 

48 

Dióxido de carbono, CO ; 

304,3 

73.0 

Mtrogênio, N, 

126,1 

33,5 

• igênio, O, 

154,4 

49,7 

r.xpano, CH,CH 3 CH, 

370/) 

42,0 

Agua, H : 0 

647,6 

217,7 

- .üfeto de hidrogénio, FES 

3735 

88,9 
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A química no trabalho 


Extração por fluido supercrítico 


Figura 11.20 A solubilidade do 
naftaleno (C^HJ em dióxido de 
carbono supercrítico a 45 “C. 


'I 


■ 

- 

-El 

3 





A pressões ordinárias, uma substância acima de sua tem- 
peratura crítica comporta-sc como um gás ordinário. Entre- 
tanto, à medida que a pressão aumenta para várias centenas 
de atmosferas, seu caráter muda. De modo semelhante ao 
gás, ela se expande para preencher o limite do recipiente 
que a contem, mas sua densidade aproxima-se da do liqui- 
do. (Por exemplo, a temperatura crítica da água é 647,6 K, e 
sua pressáo critica é 217,7 atm. A essa temperatura e pres- 
são, a densidade da água é 0,4 g/mL) Uma substância a 
temperaturas e pressões mais altas que sua temperatura e 
pressão críticas é mais bem considerada fluido si ifvrcrftico 
em vez de gás. 

Como os líquidos, os fluidos supercriticos podem com- 
portar-se como solventes dissolvendo uma enorme 
vanedade de substâncias. Usando retração por fluidas suprr- 
crihcos, os componentes de misturas podem ser separados. 
O poder de solvente de um fluido supercrítico aumenta à 
proporção que sua densidade aumenta. Contrariamente, a 
diminuição da densidade (abaixando a pressão ou aumen- 
tando a temperatura) faz com que o fluido supercrítico c o 
material dissolvido se separem. A Figura 11.20 mostra a so- 
lubilidade de um sólido orgânico apoiar típico, o naftaleno 
(C ll ,H,J, cm dióxido de carbono supercrítico a 45 *C A solu 
bilidade do naftaleno é praticamente zero abaixo da pres- 
sáo crítica dc 73 atm. Entretanto, a solubilidade aumenta 
rapidamente com o aumento da pressão (dessa forma au- 
mentando a densidade do fluido supercrítico). 

Pela manipulação apropriada da pressão, a extração por 
fluido supercrítico tem sido usada com sucesso para sepa- 
rar misturas complexas nas indústrias química, alimentícia, 
farmacêutica c de energia. O dióxido de carbono supereri ti- 
co, por exemplo, não prejudica o ambiente porque não exis- 
tem problemas no rejpito de solventes e não existem 
resíduos tóxicos resultantes do processo. Alem disso, CO, 
supercrítico é barato comparado com outros solventes que 
nào sejam água. Um processo para a remoçáo da cafeína de 
grãos de café verdes por extração com CO, supercrítico. 


mostrado no diagrama da Figura 11.21, está em operação 
comercial há vários anos. A temperatura e pressão apropria- 
das, CO, supercrítico remove a cafeína dos grãos pela disso- 
lução, mas deixa os componentes do sabor e do aroma, 
produzindo café descafeinado. Outras aplicações da extra- 
ção por CO. supercrítico incluem a extração de elementos es- 
senciais de sabor do lupulo para uso em lermentação de 
bebidas e no isolamento dos componentes do sabor de ervas 
e temperos. (Veja também Seção 18.7.) 


Válvula de 
redução 
de pressão 


CO,e cafeína 

Extrator 


Separador 


CO, 

a alta pressáo 

Figura 1 1 .21 Diagrama de processo de extraç3o por fluido 
supercrítico. O material a ser processado é colocado no 
extrator. O material desejado dissolve-se em CO } 
supercrítico a alta pressão; a seguir é precipitado no 
separador quando a pressão de CO, for reduzida. O dióxido 
de carbono é reciclado por compressor com uma 
quantidade fresca de material no extrator. 



CO, a baixa pressão 
Compressor 
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Etanol 

liquido 




(a) 


P >>K — pressão de vapor 
em equilíbrio 



(b) 


Figura 11 .22 Ilustração da pressão 
de vapor em equilíbrio do etanol 
líquido. Em (a) supomos que 
não existem moléculas na íase gasosa; 
existe uma pressão zero na célula. Em 
(b) a taxa na qual as moléculas deixam 
a superfície é igual ã taxa na qual as 
moléculas dc gás passam para a (ase 
líquida. Essas laxas iguais produzem 
uma pressão de vapor estável que não 
varia desde que a temperatura 
permaneça constante. 


- io perto as moléculas são forçadas a se aproximar pelo aumento da pressão. Observe que a água e a amónia têm 
”1 pera t uras e pressões criticas excepcionalmente alias. Esses valores são outra consequência das forças de liga- 

de hidrogênio intermoleculares. 

As temperaturas e pressões críticas das substâncias são geralmente de considerável importância para enge- 
-•jiros e outros profissionais que trabalham com gases porque elas fornecem informações sobre as condições 
o as quais os gases se liquefazem. Algumas vezes queremos liquefazer um gás; outras vezes queremos evitar 
-e ele se liquefaça. É inútil tentar liquefazer um gás aplicando-lhe pressão se ele estiver acima de sua tempera- 
ra crítica. Por exemplo, 0 : tem temperatura critica de 134,4 K. Ele deve ser resfriado abaixo dessa temperatura 

- es de poder ser liquefeito por pressão. Em contrapartida, a amónia tem temperatura critica de 405,6 K. Portanto, 
ri : pode ser liquefeita á temperatura ambiente (aproximadamente 295 K) pela compressão a pressão suficiente. 


11.5 Pressão de vapor 

As moléculas podem escapar da superfície de um líquido para a fase gasosa pela vaporização ou evapora- 
. Suponha que realizemos um experimento no qual colocamos uma quantidade de etanol (C,H,OH) em um 
i 'piente fechado e evacuado, como mostrado na Figura 11.22. O etanol começará a evaporar rapidamente. 
" mo resultado, a pressão exercida pelo vapor no espaço acima do liquido começará a aumentar, E)epois de um cur- 
i período, a pressão do vapor atingirá um valor constante, que chamamos pressão de vapor da substância. 

: iplicando a pressão de vapor no nível molecular 

As moléculas de um líquido movimentam-se em várias velocidades. A Figura 11,23 mostra a distribuição das 

- rgias cinéticas das partículas na superfície dc um líquido nas duas temperaturas. As curvas de distribuição são se- 
= ihantes às mostradas anteriormente para os gases (figuras 10.18 e 10.19). F.m determinado instante, as molécu- 

- na superfície do líquido possuem energia cinética suficiente para vencer as forças atrativas de suas vizinhas e 

- apar para a fase gasosa. Quanto mais fracas as forças atrativas, maior é o número de moléculas capazes de esca- 
ra - e maior é a pressão de vapor. 

Em certa temperatura, o movimento das moléculas da fase liquida para a fase gasosa ocorre continuamente, 
retanto, conforme o número de moléculas na fase gasosa aumenta, aumenta a probabilidade de uma molécu- 
la fase gasosa chocar-se com a superfíde do liquido e ser recapturada pelo liquido, coma mostrado na Figura 
22(b). Eventualmente, a taxa na qual as moléculas retomam para o líquido é exatamente igual à taxa na qual 



Energia cinética 


Figura 11.23 Distribuição das 
energias cinéticas das moléculas 
superficiais de um líquida hipotético 
em duas temperaturas. Apenas as 
moléculas mais rápidas têm energia 
cinética suficiente para escapar do 
líquido e entrar no vapor, como 
mostrado pelas áreas sombreadas. 
Quanto mais alta a temperatura, maior 
a fração de moléculas com energia 
suficiente para escapar. 
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elas escapam. O número de moléculas na fase gasosa atinge um valor constante e a pressào de \ apor nesse est_ 
gio toma-se constante. 

A condição na qual os dois processos contrários ocorrem simultaneamente a taxas iguais é chamado de equih- 
brio termodinâmico. Um líquido e seu vapor estão em equilíbrio quando a evaporação e a condensação ocorrem 
taxas iguais. Pode parecer que nada está ocorrendo no equilíbrio porque não existe uma variação líquida no sis;- 
ma, Na realidade, está acontecendo muita coisa; as moléculas passam continuamente do estado líquido para o g., 
soso. e deste para o estado líquido, 

Todos os equilíbrios entre diferentes estados da matéria possuem caráter dinâmico. A pressão de vapor de ur 
líquido é a pressão exercida por seu vapor quando os estados líquido e de vapor estão em equilíbrio dinâmico. 


Volatilidade, pressào de vapor e temperatura 

Quando a vaporização ocorre em recipiente aberto, como a água ao evaporar de uma tigela, o vapor difunde— 
do liquido. Pouco vapor, se houver algum, é recapturado na superfície do liquido. O equilíbrio nunca ocorre e o va- 
por continua a se formar até que o liquido se evapora e até secar. As substância 
k animação com pressão de vapor alta (como a gasolina) evaporam mais rapidamente qu 

IP Pressio de vapor vcnui substâncias com pressão de vapor baixa (como óleo de motor). Os líquido 

ie nperatuM que eva p flItrm rapidamente são conhecidos como voláteis. 

Agua quente evapora mais rapidamente que água fria porque a pressão dt 

JP ATIVIDADE vapor aumenta com o aumento da temperatura. Vimos esse efeito na Fieur. 

jT Pressão de vapor ent equilíbrio . ... , . . 1 . ° 

v™ 1 1.23: a medida que a temperatura de um liquido aumenta, as moléculas mov 

mentam-se de turma mais enérgica e uma fração maior pode, em consequência 

escapar mais rapidamente de suas vizinhas. A Figura 1 1 .24 descreve a variaçã. 

na pressão de vapor com a temperatura para quatro substâncias comuns que se diferem muito na volatilidade 

Observe que a pressão de vapor em todos os casos aumenta de não-linear com o aumento da temperatura. 


Pressão de vapor e ponto de ebulição 

Um líquido entra em ebulição quando sua pressão de vapor for iguai ã pressão externa agindo na superfície d; 
liquido. Nesse ponto, bolhas de vapor são capazes de se formar no interior do líquido. A temperatura de ebuliçã». 
aumenta com o aumento da pressào externa. O ponto de ebulição de um liquido a 1 atm de pressào é i hamadc 
ponto de ebulição normal. A partir da Figura 11.24 vemos que o ponto de ebulição normal da água é 100 °C. 

O ponto de ebulição é importante em vários processos que envolvem aquecimento de líquidos, inclusive na culi- 
nária. O tempo necessário para cozinhar os alimentos depende da temperatura. Contanto que a água esteja presen 
te, a temperatura máxima de cozimento dos alimentos é o ponto de ebulição da água. As panelas de ptessãc 
funcionam permitindo que o vapor escape apenas quando ele excede uma pressão predeterminada; a pressão so- 
bre a água pode cunseqüentemente aumentar acima da pressão atmosférica. O aumento da pressão faz com que a 
água entre em ebu lição a temperatura mais alta, permitindo assim que o alimento fique mais quente e cozinhe mai> 
rapidamente. O efeito da pressão no ponto de ebulição também explica por que leva mais tempo para cozinhar ali- 
mentos em locais mais elevados do que no nível do mar. A pressão atmosférica é menor em altitudes maiores, dt 
forma que a água entra em ebulição a temperatura mais baixa. 


Figura 1 1 .24 Pressào de vapor de 
quatro líquidos comuns mostrada 
como função da temperatura. 

A temperatura na qual a pressão de 
vapor é 760 torr é o ponto de ebulição 
normal de cada líquido. 
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(a) (b) 


Figura 1 1 .27 Diagrama de fases 
de (a) HjO e de (b) CO,. Os eixos 
não estio desenhados em escala 
em nenhum caso. Em (a), para a 
água, observe o ponto triplo A 
(0,0098 °C, 4,58 torr), o ponto de 
fusão (ou congelamento) B (0 °C, 

1 atm), o ponto de ebulição normal 
C (1 00 °C, 1 atm) e o ponto crítico 
D (374,4 °C, 21 7,7 atm). Em (b), 
para o dióxido de carbono, observe 
o ponto triplo X (-56,4 °C, 5,1 1 
atm). o ponto de sublimação 
normal Y (-78,5 "C, 1 atm) e o 
ponto crítico l (31,1 °C, 73,0 atm). 


«*- 

da 


COMO FAZER 11.6 

Referindo-se à Figura 11.28, descreva quaisquer mudanças nas fases presentes quando H,0 é (a) mantido a 0 ‘C en- 
quanto a pressão aumenta daquela do ponto 1 para a do ponto 5 (linha vertical); (b) mantida a 1,00 atm enquanto a 
temperatura aumenta daquela do ponto 6 para a do ponto 9 (linha horizontal). 


kla 


du 

; a 
ru- 


>a 

to 

m> 

► E 
ca 
ta 
fc- 


Solução 

Análise: foi pedido para usar o diagrama de tases fornecido para deduzir quais variações de íase podem ocorrer quan- 
do se realizam variações especificas de temperatura e pressão. 

Planejamento: trace o caminho indicado no diagrama de fases e observe quais as fases e quais as variações de fases 
que ocorrem. 

Resolução: (a) No ponto 1, H ; 0 existe totalmente como vapor. No pinto 2, existe um equilíbrio vapor-sólido. Acima 
dessa pressão, no ponto 3, toda H,0 é convertida para um sólido. No ponto 4, parte do sólido íunde-se e atinge um 
equilíbrio entre sólido e líquido. A pressões ainda mais altas, todo o HX> funde-se, de forma que só a fase líquida fica 
presente no ponto 5. (b) No ponto 6, H,0 existe inteiramente como um sólido. Quando a temperatura atinge o ponto 4, 
o sólido começa a se fundir e existe um equilíbrio entre as fases sólida e líquida. A temperatura ainda mais alta, no 
ponto 7, o sólido terá sido totalmente «invertido para líquido. Existe equilíbrio líquido-vapor no ponto 8. Ao se aque- 
cer ainda mais até o ponto 9, H,0 é totalmente convertido para a fase de vapor. 

Conferência: as fases e as mudanças de fase indicadas são coerentes com o conhecimento das propriedades da 
água. 

PRATIQUE 

Usando a Figura 1 1 .27 (b), descreva o que acontece quando as seguintes variações são feitas em uma amostra de CO, 
inicial mente a 1 atm e -60 “C: (a) a pressão aumenta para 60 atm a temperatura constante, (b) A temperatura aumenta 
de -60 “C para -20 n C a pressão constante de 60 atm. 

Respostas: (a) CO,(g) ► CO.(s); (b) CO-(s) *> CO .(/) 




X - 
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11.7 Estruturas dos sólidos 


No restante deste capítulo nos deteremos em como as propriedades dos 
fólidos se relacionam com suas estruturas e ligações. Os sólidos podem ser 
cristalinos ou amorfos (não-cristalinos). Em um sólido cristalino os átomos, 
ons ou moléculas estão ordenados em arranjos bem-definidos. Esses sólidos 
reralmente têm superfícies planas ou faces que fazem ângulos definidos entre 
lí. .As pilhas regulares de partículas que produzem essas faces também fazem 
:om que os sólidos tenham formas altamente regulares (Figura 11.29). 
0 quartzo e o diamante são sólidos cristalinos. 

Sólido amorfo (das palavras gregas para 'sem forma’) é aquele cujas partí- 
rulas não têm estrutura regular. Eles não possuem faces e formas bem-definidas. 



Figura 11.28 Diagrama de fases 
de H,0. 
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(a) (b) (c) 


Figura 1 1 .29 Os sólidos cristalinos possuem diversas formas e cores: (a) a pirita possui cor de ouro, (b) a fluorita possui cor 
laranja-violeta, (c) a ametista possui coloração violeta. 

Muitos sólidos amorfos são misturas de moléculas que nno se encaixam muito bem. A maioria dos outros são com- 
postos de moléculas grandes e complicadas. Sólidos amorfos familiares incluem a borracha e o vidro. 

O quartzo (SiO : ) é um sólido cristalino com uma estrutura tridimensional semelhante à mostrada na Figura 
1 1.30(a). Quando o quartzo se funde (aproximadamente 1 .600 °C), ele se toma um liquido v iscoso e pegajoso. Ape- 
sar de a rede silício-oxigénio permanecer praticamente intacta, muitas ligações Si — O são quebradas e a ordem rí- 
gida do quartzo é perdida. Se o fundido for rapidamente esfriado, os átomos sào incapazes de retomar a uir 
arranjo regular. Como resultado, um sólido amorfo conhecido como vidro de quartzo ou vidro de sílica d formado 
(Figura 11.30(b)). 

Como as partículas de um sólido amorfo não apresentam uma ordem definida em longas distâncias, as forças inter- 
moleculares variam em intensidade por toda a amostra. Assim, os sólidos amorfos não se fundem a temperaturas especí- 
ficas. Em vez disso, des se tomam macios durante uma faixa de temperatura à proporção que as forças intermoleculares 
de várias intensidades são rompidas. Um sólido cristalino, ao contrário, funde-se a f em pera fura específica. 


Ce 





ar 




ia* 


ua 


ji 



Unidade 

bidimensional 



Unidade real 


Figura 1 1.30 Comparações esquemáticas de (a) Si0 2 cristalino (quartzo) e (b) Si0 2 amorfo (vidro de quartzo). As esferas 
cinzas representam os átomos de silício; as esferas vermelhas representam os átomos de oxigênio. A estrutura é tridimensional, 
e não plana como aqui ilustrada. A unidade apresentada como blocos fundamentais (um silício e três oxigénios) tem quatro 
oxigénios, o quarto está saindo do plano do papel e é capaz de ligar-se a outros átomos de silício. 
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Cúbica de 
corpo centrado 


ç dos átomos 
nos 8 vértices 


1 átomo 
no centro 



i dos átomos 
nas 6 faces 

l dos átomos 
nos 8 vértices 


Cúbica de 
face centrada 


Figura 11.34 Visào de preenchimento de espaço de células unitárias cúbicas, Apenas a parte de cada átomo que pertence 
è célula unitária é mostrada. 



Figura 1 1 .35 Parle da rede cristalina de NaCI, Ilustrando duas maneiras de definir sua célula unitária. As esferas roxas 
representam os íons Na*, e as esferas verdes, os íons CT. As linhas vermelhas definem a célula unitária. Em (a) os íons Cl 
estão nos vértices da célula unitária. Em (b) os íons Na* estio nos vértices da célula unitária. Ambas as escolhas para a célula 
unitária são aceitáveis; ambas têm o mesmo volume e, nos dois casos, pontos idênticos são arranjados no modelo cúbico de 
face centrada. 


Figura 1 1.36 Célula unitária de NaCI 
mostrando os tamanhos relativos dos 
íons Na* (roxos) e dos íons Cl~ 
(verdes). Apenas partes da maioria dos 
íons localizam-se nas vizinhanças de 
uma única célula unitária. 



A razão total cátíon-ánlon de uma célula unitária deve ser a mesma em todo o cristal. Conseqüentemente, na 
célula unitária de NaCI deve existir um número igual de ions Na* e Cl'- Igualmente, a célula unitária para o CaCl- 
teria um Ca para cada dois Cl , e assim por diante. 

COMO FAZER 11.7 

Determine o número líquido de íons Na' e CT na célula unitária de NaCI (Figura 11.36). 

Solução 

Análise: devemos somar os vários elementos contribuintes para determinar o número de ions Na‘ e Q' na célula unitária. 
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Planejamento: para encontrar o número total de ions de cada tipo, devemos identificar as diferentes localizações na 
célula unitária e determinar a fração do ion que se encontra nas vizinhanças da célula unitária. 

Resolução: existe um quarto de um .\a‘ em cada aresta, um Na* inteiro no centro do cubo (pesquise também na Figu- 
ra 1135), um oitavo de um Cl em cada vértice e metade de um CF em cada face. Portanto, temos o seguinte: 

Na*: (j Na* por aresta) (12 arestas) = 3 Na* 

(1 Na* por centro) (1 centro) = 1 Na* 

Cf: (-j Cl" por vértice) (8 vértices) = 1 CF 
(4 CF por face) (6 faces) = 3 CF 
Assim, a célula unitária contém 4 Na' e 4 CF. 

Conferência: esse resultado está de acordo com a estequiometria do composto: 1 Na' para cada CF. 

PRATIQUE 

O elemento ferro cristaliza na forma chamada «-ferro, que tem célula unitária cúbica de corpo centrado. Quantos áto- 
mos de ferro a célula unitária contém? 

Resposta: dois. 


ú* 

> 


COMO FAZER 11.8 

O arranjo geométrico dos íons nos cristais de LiF é o mesmo que nos cristais de NaCL A célula unitária tem 4,02 Á de 
aresta. Calcule a densidade do LiF. 


Solução 

Análise: pede-se a densidade do LiF a partir do tamanho da célula unitária. 

Planejamento: precisamos determinar o número de fórmulas unitárias de LLF na célula unitária. A partir disso, pode- 
mos calcular a massa total na célula unitária. Como conhecemos a massa e podemos calcular o volume da célula unitá- 
ria, podemos também calcular a densidade. 

Resolução: o arranjo de íons em LiF é o mesmo que em NaCl; logo, uma célula unitária de LiF conterá quatro íons Li* e 
quatro íons F (Como fazer 1 1.7). A densidade mede a massa por unidade de volume. Portanto, podemos calcular a 
densidade de LiF a partir da massa contida em uma célula unitária e o volume da célula unitária. A massa contida em 
uma célula unitária é: 


4(6,94 u) + 409,9 u) = 1033 « 


O volume de um cubo com aresta de comprimento a é a, logo o volume da célula unitária é (4,02 Â)\ Podemos agora 
calcular a densidade, convertendo para a unidade comum de g/cm 


Densidade = 


(103,8 a )| 

[ ÜL ) 

í lÀ T 

(4,02 A)’ 1 

1 6,02 xlO 3 u J 

^10 " cm J 


= 2,65g/cm ' 


Conferência: esse valor está de acordo com o encontrado por medidas simples de densidade 2,640 g/cm ' a 20 "C. O ta- 
manho e o conteúdo da célula unitária são, portanto, consistentes com a densidade macroscópica da substância. 


PRATIQUE 

A célula unitária de corpo centrado de forma cristalina particular do ferro tem 2,8664 Á em cada lado. Calcule a densi- 
dade dessa forma de ferro. 

Resposta: 7,8753 g/cm 


Empacotamento denso de esferas 

As estruturas adotadas pelos sólidos cristalinos são as que colocam as par- 
: cuias em contato mais próximo para maximizar as forças atrativas entre elas. 

’m muitos casos, as partículas que constituem os sólidos são esféricas ou apro- 
imadamente esféricas. Esse é o caso dos átomos nos sólidos metálicos. É, por- 
-into, instrutivo considerar como as esferas de tamanhos iguais podem empacotar com mais eficiência (isto é, com 
quantidade mínima de espaços vazios). 


% 
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Arranjo* de empacotamento 
denso 
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Química: a ciência centrai 


Figura 1 1 .37 (a) Empacotamento 
denso de uma única camada de 
esferas de tamanhos idênticos. 

(b) Na estrutura de empacotamento 
denso hexagonal os átomos na 
terceira camada localuam-se 
diretamente sobre os átomos na 
primeira camada. A ordem das 
camadas é ABAB. (c) Na estrutura 
de empacotamento cúbico os 
átomos na terceira camada não 
estão sobre os átomos da primeira 
camada. Em vez disso, eles estão 
um pouco recuados e é a quarta 
camada que sc localiza exatamente 
sobre a primeira. Assim, a ordem 
das camadas é ABCA. 



Camada de esferas de 
empacotamento denso 

(a) 



(b) 



(c) 


O arranjo mais eficiente de uma camada de esferas de tamanhos iguais é mostrado na Figura 11.37(a). Cada es- 
fera está rodeada por seis outras na camada. Lma segunda camada de esferas pode ser colocada nas depressòe? 
acima da primeira. Uma terceira camada pode ser adicionada acima da segunda com as esferas se acomodando na? 
depressões da segunda. Entretanto, existem dois tipos de depressões para essa terceira camada e elas resultam eir 
diferentes estruturas, como mostrado na Figura 11.37(b) e (c). 

Se as esferas da terceira camada são colocadas alinhadas com as da primeira, como mostrado na Figura 
11.37(b), a estrutura é conhecida como empacotamento denso hexagonal A terceira camada repete a primeira, , 
quarta repele a segunda camada, e assim por diante, fornecendo uma sequência de camadas que chamamo- 
ABAB. 

Entretanto, as esferas da terceira camada podem ser colocadas de forma que elas não se acomodem acima das 
esferas da primeira. A estrutura resultante, mostrada na Figura 11.37(c), é conhecida como empacotamento denso 
cúbico. Nesse caso, é a quarta camada que repete a primeira e a sequência de camadas c ABCA. Apesar de não po- 
der ser vista na Figura 1 137(c), a célula unitária da estrutura de empacotamento denso cúbico é a cúbica de face 
centrada. 

Em ambos os casos de estnituras de empacotamento denso, cada esfera tem 12 vizinhos equidistantes: seis err 
um plano, trés acima desse plano e três abaixo. Dizemos que cada esfera tem número de coordenação 12. O niinu 
to de coordenação é o número de partículas vizinhas mais próximas de certa partícula em uma estrutura cristalina 
Em ambos os tipos de empacotamento denso, 74% do volume total da estrutura é ocupado por esferas; 26% é espa- 
ço vazio entre elas. Por comparação, cada esfera na estrutura cúbica de corpo centrado tem um número de coorde- 
nação 8 e apenas 68% do espaço é ocupado. Na estrutura cúbica simples, o número de coordenação é 6 e apenr - 
32% do espaço é ocupado. 

Quando esferas de tamanhos diferentes são empacotadas em uma rede, as partículas maiores algumas veze- 
assumem um dos arranjos de empacotamento denso, com as menores partículas ocupando os buracos entre as e- 
feras maiores. Em Lí,0, por exemplo, os íons óxido assumem uma estrutura de empacotamento denso cúbico e os 
íons Li' menores ocupam as pequenas cavidades que existem entre os íons óxido. 
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1 1 .8 Ligações nos sólidos 

As propriedades físicas dos sólidos cristalinos, como ponto de fusão e dureza, dependem tanto dos arranjo- 
das partículas quanto das forças atrativas entre elas. A Tabela 11.7 classifica os sólidos de acordo com os tipos O' 
forças entre as partículas presentes neles. 

Sólidos moleculares 

Os sólidos moleculares consistem em átomos ou moléculas uiudos por forças Lnterrnolcculares (forças dipe- 
lo-dipolo, forças de dispersão de London e ligações de hidrogênio). Como essas forças são fracas, os sólidos mole- 
culares são macios. Além disso, eles normalmente têm pontos de fusão relativamente baixos (em geral abaixo d-. 
2LX) C). Muitas substâncias que são gases ou líquidos à temperatura ambiente formam sólidos moleculares em bai- 
\a temperatura. Os exemplos incluem Ar, H,0 e CO : . 
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I TABELA 1 1 7 

Tipos de sólidos cristalinas 




Tipo de sólido 

Forma das 
partículas unitárias 

Forças enrie as 
partículas 

Propriedades 

Exemplos 

Molecular 

Átomos e moléculas 

Forças de dispersão 
de London, forças 
dipolo-dipolo, 
ligações de hidrogénio 

Razoavelmente macio, 
ponto de fusão de baixo a 
moderado, conduçAo 
térmica e elétrica ruim 

Argônio, Ar; metano, 
CH*; sacarose, 

CjjHjjOjd 

Colo Seco™, CO T 

Covalente 

Átomos ligados em 
urna rede de ligações 
covalente 

Ligações covalentes 

Muito duro, pontos de 
fusão muito altos, 
geralmente condutores 
térmicos e elétricos ruins 

Diamante, C; 
quartzo, SiO, 

íõnico 

íons positivos e 
negativos 

Atrações 

eletrostáticas 

Duros e quebradiços, alto 
ponto de fusão, pobres 
condutores térmicos e 
elétricos 

Sais lipicos — por 
exemplo, NaCl, 
Ca(NO,), 

Metálico 

Átomos 

Ligações metálicas 

De macios a muito duros, 
de baixos a altos pontos 
de fusão, excelentes 
condutores térmicos o 
elétricos, maleáveis e 
dúcteis 

Todos os elementos 
metálicos — por 
exemplo, Cu, Fe, Al, 
Pt 
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As propriedades dos sólidos moleculares dependem não apenas da intensidade das torças que cxislcm entre 
is moléculas, mas lambem das habilidades das moléculas em empacotar eficientemente nas três dimensões. 
) benzeno (QHj, por exemplo, é uma molécula plana altamente simétrica. Ele tem ponto de fusão 

mais alto que o tolueno, um composto no qual um dos átomos de hidrogênio do benzeno foi substituído por um 
crtipo CH , (Figura 11 .40). A simetria mais baixa das moléculas dc tolueno prcvinc-as de empacotar tão eficiente- 
mente quanto as moléculas de benzeno. Como resultado, as forças intermoleculares que dependem de um contato 
mais próximo não são tão efetivas e o ponto de fusão é mais baixo. Em contraste, o ponto de ebulição do tolueno é 
mais alto que o do benzeno, indicando que as torças atrativas intermoleculares são maioa^s no tolueno líquido que 
no benzeno líquido. Ambos os pontos de fusão e ebulição do fenol, outro benzeno substituído mostrado na Figura 
1.40, são mais altos que o do benzeno porque o grupo OH do fenol pode formar ligações de hidrogênio. 

Sólidos covalentes 

Os sólidos covalentes consistem em átomos unidos em grandes redes ou 
Como as ligações covalentes são muito mais fortes que as forças intermolecu- 
nres, esses sólidos são muito mais duros e têm pontos de fusão muito mais 
itos que os sólidos moleculares. O diamante e a grafite, dois alótropos do 
irbono, são sólidos covalentes. Outros exemplos incluem o quartzo, SiO,; o 
írbeto de silício, SiC e o nitrito dc boro, BN. 

No diamante, cada átomo de carbono está ligado a quatro outros átomos de carbono, como mostrado na Figura 
.41 (a). Essa rede de ligações simples carbono-carbono fortes interconectadas em três dimensões contribui para a 
ureza não usual do diamante. Os diamantes de grau industrial são empregados nas lâminas de serras para os 
ais exigentes trabalhos de corte. O diamante também apresenta um alto ponto de fusão, 3350 U C. 

Na grafite os átomos de carbono estão arranjados em camadas de anéis hexagonais inierconeclados, como 
lustrado na Figura 1 1 .41(b). Cada átomo de carbono está ligado a trés outros na camada. A distância entre os áto- 
mos de carbono adjacentes no plano, 1,42 À, é muito próxima da distância C — C no benzeno, 1,395 À. Na realidade, 
a ligação lembra a do benzeno, com ligações .t deslocalizadas estendendo-se por todas as camadas, 
is elétrons movimentam-se livremente pelos orbitais deslocalizados, fazendo com que a grafite seja um bom con- 
áutor de eletricidade ao longo das camadas. (Se você alguma vez já desmontou uma pilha, sabe que o eletrodo ccn- 
ral na pilha é feito de grafite.) As camadas, separadas de 3,41 A, são mantidas juntas por (orças de dispersão 
racas. Elas deslizam umas sobre as outras quando são esfregadas, dando á grafite uma aparência de graxa. A gra- 
íte é usada como lubrificante e em lápis. 


cadeias por ligações covalentes. 




MODELOS 3-0 
Diamante, grafite 
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Química: a ciência central 



Um olhar mais de perto 


Difraçao de raios X por cristais 


Figura 1 1.38 Na cristalografia de 
raios X, um feixe de raios X é 
difratado por um cristal. O padrão 
de difração pode ser gravado 
como pontos onde os raios X 
chocam-se com um detector, que 
qrava as posições e as intensidades 
dos pontos. 



Quando ondas de luz passam por uma fenda estreita, elas 
são desviadas de tal modo que a onda parece espalhar-se. 
Esse fenómeno físico é chamado difnçio. Quando a luz passa 
por muitas fendas estreitas igualmente espaçadas (um retícu- 
lo de difração), as ondas desviadas interagem para formar 
uma série de bandas de luz e bandas escuras, conhecidas 
como padrão de difração. A difração de luz mais eficiente 
ocorre quando o comprimento de onda da luz e a largura das 
fendas são similares em magnitude. 

O espaçamento das camadas de átomos em cristais sóli- 
dos é geralmente em tomo de 2-20 A. Os comprimentos de 
onda dos raios X também são nessa faixa. Portanto, um cris- 
tal pode senir como uma grade de difração efetiva para os 
raios X. A difração de raios X resulta da distribuição de raios 
X por um arranjo regular de átomos, moléculas ou ions. Mui- 
to do que sabemos sobre estruturas cristalinas tem sido obti- 
do por estudos de difração de raios X por cristais, uma 
técnica conhecida como cri?tnlo$rafia de raio$ X. A Figura 
11.38 descreve a difração de um feixe de raios X à medida 
que ele passa através de um cristal. Os raios X difratados 
eram detectados antigamente por filme fotográfico. 1 loje, os 
cristülógraíos usam um dela tor dc mias, um dispositivo se- 
melhante aos usados em câmaras digitais, pam capturar e 
medir as intensidades dos raios difratados. O padrão de di- 
fração de pontos no detector na Figura 1 1 .38 depende do ar- 
ranjo particular dos átomos no cristal. Assim, diferentes 
tipos de cnstais dão origem a diferentes padrões de difração. 
Em 1913, os cientistas ingleses William e Lawrcnce Bragg 
(pai e filho) determinaram pela primeira vez como o espaça- 
mento das camadas nos cristais leva a diferentes padrões de 
difração de raios X Medindo as intensidades dos feixes di- 
fratados e dos ângulos nos quais eles sào difratados, é possi- 
' el inferir de frente para trás a estrutura que deve ter dado 
origem ao padrão. Um dos mais famosos padrões de difra- 
çáu de raios X é aquele para os cristais de material genético 
de DNA ÍFigura 11.39). obtido pela primeira vez no início 


dos anos 50. Trabalhando a partir de fotografias como essa, 
Franeis Crick, Rosal ind Franklin, James YVatson e Maurice 
VVilkins determinaram a estrutura de dupla hélice do DNA, 
uma das mais importantes descobertas na biologia molecu- 
lar. 

Hoje a cristalografia de raios X é usada extensivamente 
para determinar as estruturas de moléculas em cristais. 
Os instrumentos usados para medir a difração dc raios X, 
conhecidos como difratãmetros de raiou X, são agora controla- 
dos por cumputadur, fazendo a coleta de dados de difração 
de maneira altamente automatizada. O padrão dc difração de 
um cristal pode ser determinado com muita exatidão e rapi- 
dez (algumas vezes em questão de horas) mesmo que mi- 
lhares de difrações sejam medidas. Os programas de compu- 
tador são, então, usados para analisar os dados de difração e 
determinar o arranjo e a estrutura das moléculas no cristal. 



Figura 1 1 .39 Fotografia de difração de raios X de uma 
forma cristalina do DNA, tirada no início dos anos 50. 

A partir do padrão de pontos escuros, a forma de dupla 
hélice da molécula de DNA loi deduzida. 
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Benzeno 

Ponto de fusão (“Q 
Ponto de ebulição (°C) 80 



-95 43 

111 182 


Figura 1 1 .40 Comparação dos 
pontos de fusão e ebulição do 
benzeno, tolueno e fenol. 
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Figura 1 1 .41 Estruturas (a) do 
diamante e (b) da grafite. A cor azul 
em (b) é adicionada para enfatizar que 
as camadas de carbono são planas. 


(a) Diamante 


(b) Grafite 


Sólidos iònicos 

Os sólidos iònicos consistem em ions mantidos juntos por ligações iônkas. A força de uma li- 

gação iônica depende muito das cargas dos íons. Portanto, NaCl, no qual os íons têm cargas 1 + e 1 , tem um ponto 
ie fusão de 801 °C, enquanto MgO, no qual as cargas são 2+ e 2-, funde-se a 2.852 °C. 

As estruturas de sólidos iònicos simples podem ser classificadas como alguns poucos tipos básicos. A estrutu- 
-a de NaCl é um exemplo representativo de um tipo. Outros compostos que possuem a mesma estrutura induem 
_iF, KC1, AgCl e CaO. Três outros tipos comuns de estruturas cristalinas são mostrados na Figura 11.42. 

A estrutura adotada por um sólido iónico depende grandemente das cargas e dos tamanhas relativos dos íons. 
\'a estrutura de NaCl, por exemplo, os íons Na* têm número de coordenação 6 porque cada ion Na* está rodeado 
ror seis ions Cl na vizinhança mais próxima. Na estrutura de CsCl (Figura tl.42(a)), por comparação, os íons CP 
iotam um arranjo cúbico simples com cada ían Cs* rodeado por oito íons Cl’. O aumento no número de coorde- 
açào à medida que o íon do metal alcalino muda de Na' para Cs* é uma conseqüência do maior tamanho de Cs* se 
■mparado com o de Na*. 

Na estrutura da blenda de zinco (ZnS) (Figura 11.42(b)), os íons S J adotam um arranjo cúbico de face centrada, 
m os íons Zn 2 * menores arranjados de forma que cada um deles esteja rodeado tetraedricamente por quatro íons 
' (compare com a Figura 11.33). O CuCl também adota essa estrutura. 

Na estrutura da fluorita (CaF : ) (Figura 1 1 ,42(c)), os íons Ca 3 * são mostrados em arranjo cúbico de face centrada. 
. mo exigido pela fórmula química da substância, existem duas vezes mais ions F (cinza) na célula unitária que 
>ns Ca 3 *. Outros compostos que têm a estrutura da fluorita incluem BaCl, e PbF,. 



(a) CsCl 



(b) ZnS 



(c) CaFi 


; gura 11.42 Células unitárias de alguns tipos comuns de estruturas cristalinas encontradas para os sólidos iònicos: 
■ CsCl, (b) ZnS (blenda de zinco); (c) Cap. (fluorita). 
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Um olhar mais de perto 


Buckybola 


Até a metade da década de 80 pensava-se que o carbono 
sólido puro existisse em duas formas: diamante e grafite, que 
«.3o sólidos covaionies. Em 1985, um grupo de pesquisadores 
liderados por Rjchard Smallev e Robert Curl da Universida- 
de de Rice, em Houston, e Harry Kroto da Universidade de 
Sussex, na Inglaterra, fi/eram uma descoberta surpreenden- 
te. Eles vaporizaram uma amostra de grafite com um pulso 
intenso de luz laser e usaram um jato de gás hélio para carre- 
gar ct carbono vaporizado para dentro de um cspectrnmctro 
de massa (veja o quadro "Um olhar mais atento", da Seção 
2.4). O espectro de massa mostrou picos correspondendo □ 
aglomerados de átomos de carbono com um pico particular- 
mente farte correspondendo a moléculas compostas de 61) 
átomos de carbono, C«, 

Como o aglomerado de C w era formado de maneira tão 
perfeita, o grupo propôs uma forma radicalmente diferente 
de carbono, a saber, moléculas de Q, que eram aproximada- 
mente esféricas na forma. Eles propuseram que os átomos de 
carbono de C*, formam uma 'boia' com 52 taces, das quais 1 2 
sáo pentágonos e 20 são hexágonos (Figura 1 1.43), exatamen- 
te como uma bola de futebol. A forma dessa molécula é simi- 
lar ao domo geodésico inventado pelo engenheiro e filósofo 
norte-americano R. Buckminsler Fuller, de forma que C„, toi 
caprichosamente chamado 'buckminsterfulenmo' ou 'buck- 
ybola' abreviadamente. Desde a descoberta de C„„ outras 
moléculas relacionadas de átomos de carbono têm sido des- 
cobertas. Elas são agora conhecidas como fulerenos. 

Quantidades apreciáveis de buckybola podem ser prepa- 
radas por evaporação elétrica de grafite em uma atmosfera 


de gás hélio. Aproximadamente 14’S. da fuligem resultante 
consiste em C^, e uma molécula relacionada, Cy,, que tem 
uma estrutura mais alongada. Os gases ricos em carbono dos 
quais C,„ e C r „ condensam também contêm outros fulerenos 
a maioria com mais átomos de carbono como C rft e C m . O me- 
nor fulereno possível, C a „ foi detectado pela primeira vez em 
2000. Essa pequena molécula em forma de bola é mais reati- 
va que os fulerenos maiores. 

Uma vez que os fulerenos sâo compostos de moléculas in- 
dividuais, eles se dissolvem em vários solventes orgânicos 
enquanto o diamante ou a grafite não se dissolvem (Figura 
1 1.44). Essa solubilidade permite <jue os fulerenos sejam se- 
parados de outros componentes da fuligem e até mesmo un> 
dos outros. Ela permite também o estudo dc suas reaçóes em 
solução. O estudo dessas substâncias levou â descoberta de 
uma química muito interessante. Por exemplo, é possível co- 
locar um átomo metálico dentro de uma buckybola, gerando 
uma molécula na qual um átomo metálico está completa- 
mente circundado pela esfera de carbono. As moléculas de 
C H , também reagem com o potássio para fornecer K,C W „ que 
contém uma rede cúbica de face centrada de buckybnla.s com 
irms K’ nas cavidades entre elas Esse composto é um super- 
condutor a 19 K (Seção 12.5), sugerindo a possibilidade de 
que outras fulerenos também possam ter propriedades elé- 
tricas. magnéticas ou óticas interessantes. Por suas descober 
ta e trabalho pioneiro com os fulerenos. os professores 
Smallev, Curl e Kroto ganharam o Prêmio Nobel em Quími- 
ca de 1996. 



Figura 1 1 .43 A molécula buckminsterfulereno, C&, tem 
estrutura altamente simétrica na qual 60 átomos de 
carbono localizam-se nos vértices do icosaedro truncado 
a mesma geometria de uma bola de futebol. 


Figura 1 1 .44 Diferen temente do diamante e 
da grafite, as novas formas moleculares do 
carbono podem ser dissolvidas em solventes 
orgânicos. A solução ã esquerda (laranja) é uma 
solução de C*, em n-hexano, que é um líquido 
incolor. A solução ã direita (magenta) é uma 
solução de buckybola, C^,, em o-hexano. 
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Sólidos metálicos 

Os sólidos metálicos consistem inteiramente em átomos metálicos. Os sólidos metálicos geralmente têm estru- 
turas de empacotamento denso hexagonal, de empacotamento denso cúbico (cúbico de face centrada) ou cúbica de 
corpo centrado. Portanto, cada átomo normalmente tem 8 ou 12 átomos adjacentes. 

A ligaçáo nos metais é muito forte para estar relacionada às forças de dispersão de London e, além disso, não 
existem elétrons de valência suficientes para ligações covalentes ordinárias entre os átomos. A ligação deve-se aos 
elétrons de valência desloca lizados por todo o sólido. Na realidade, podemos visualizar o metal como uma rede de 
ions positivos imersos em um mar de elétrons de valência deslocafizados, como mastrado na Figura 11.45. 

Os metais variam bastante na intensidade de suas ligações, como mostrado por suas grandes faixas de proprie- 
dades físicas como dureza e ponto de fusão. Entretanto, em geral a força da ligação aumenta à medida que o núme- 
ro de elétrons disponíveis para a ligação aumenta. Assim, o sódio, que tem apenas um elétron de valência por 
átomo, funde-se a 97,5 "C, enquanto o cromo, com seis elétrons além do cerne de gás nobre, funde-se a 1.890 °C. 
A mobilidade dos elétrons explica por que os me tais são bons condutores de calor e eletricidade. A ligação e as pro- 
priedades dos metais serão examinadas mais detalhadamente no Capitulo 23. 


COMO FAZER ESPECIAL; Interligando os conceitos 

A suhstãncia CS, tem ponto de fusão de 1 10,8 “C e ponto de ebulição de 46A "C. A densidade a 20 "C é 1,26 g/cm'. É 
altamente inflamável (a) Qual o nome desse composto? (b) Se você fosse olhar as propriedades dessa substância em 
um manual de química do tipo CRC Hamibook of Òu-mistry and Plii/sics. você procuraria sobre as propriedades físicas 
de compostos inorgânicos ou orgânicos? Justifique sua resposta, (c) Como você classificaria CS,(s) em relação ao tipo 
de sólido cristalino? (d) Escreva a equação balanceada para a combustão desse composto no ar. (Você terá de decidir 
sobre os mais prováveis produtos de oxidação.) (e) As temperatura e pressão críticas para o CS, são 552 K e 78 atm, res- 
pectivamente. Compare esses valores com aqueles para CO : (Tabela 11.5) e discuta as possíveis origens das diferen- 
ças. (f) Você esperaria que a densidade de CS, a 40 'C fosse maior ou menor que a densidade a 20 l t? A que se devem 
essas diferenças? 

Solução <a) O composto é chamado dissulfeto de carbono, em analogia com o nome de outros compostos 
moleculares binários. ''Seç ío 2. Si (b) A substância estará relacionada como um composto inorgânico. Ela nâo 
contém ligações carbono-carbono, nem ligações C — H, que são as características estruturais comuns de compostos 
orgânicos, (c) Como CS,(s) consiste em moléculas indiv iduais de CS. ele seria um sólido molecular no esquema de 
classificação da Tabela 11,7. (d) Os produtos mais prováveis da combustão serào CO. eSQ r iS - Y2i ~ <’ Sob 
algumas condições, SO, poderia ser formado, mas isso seria o resultado menos provável. Portanto, temos a seguinte 
equação para a combustão; 

CS.(0 + 30,0?) * CO,0f) + 2SO,(g) 

(e) As temperatura e pressão criticas de CS. (552 K e 78 atm) são ambas mais altas que as dadas para CO, na Tabela 1 1 .5 
(304 K. e 73 atm). A diferença nas temperaturas criticas é esperialmente notável. Òs valores mais altos para CS. origi- 
nam-se das maiores atrações de dispersão de London entre as moléculas de CS, comparadas com CO,. Essas maiores 
atrações devem-se ao maior tamanho do átomo de enxofre comparado com oxigênio e, consequentemente, sua maior 
polanzabilidade. (0 A densidade seria mais baixa a temperatura mais alta. A densidade diminui com o aumento da 
temperatura porque as moléculas possuem energias cinéticas mais altas. Seus movimentos mais energéticos resultam 
em maior espaçamento médio por moléculas, o que se traduz em densidades mais baixas. 


-igura 1 1.45 Uma seção transversal 
:í um metal. Cada esfera representa o 
acleo e os elétrons de cem? de um 
•omo metálico. A vizinhança branca 
-presenta o mar de elétrons móveis 
: je unem os átomos. 


9 

9 

9 

9 

9 

J 

9 

9 

9 

9 

9 

9 

9 

9 

9 

9 

d 

9 

9 

9 


406 


Química: a ciência central 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 11.1 As substâncias que são ga- 
ses ou líquidos á temperatura ambiente são geralmente 
compostas de moléculas. Nos gases as torças atrativas in- 
tennoleculares são desprezíveis se comparadas ás ener- 
gias cinéticas das moléculas; portanto, as moléculas 
estão muito separadas e sofrem movimento caótico cons- 
tante Nos líquidos as forças intermoleculares sàu fortes 
o suficiente para manter as moléculas próximas, todavia 
as moléculas estão livres para se moverem umas em rela- 
ção ãs outras. Nos sólidos as forças atrativas entre as par- 
tículas são tortes o suficiente para rcslrmgir o movimento 
molecular e forçar as partículas a ocupaT posições especi- 
ficas em um arranjo tridimensional. 

Seção 11.2 Hsses tipos de forças intermoleculares 
existem enlre moléculas neutras: forças dipolo-dipolo, 
forças de dispersão de Lundun e ligação de hidrogê- 
nio. As forças ion-dipolo são importantes nas solu- 
ções. As forças de dispersão de London atuam entre 
moléculas. As intensidades relativas das forças dipo- 
lo-dipolo e de dispersão dependem da polaridade, da 
polnrizabilidade, do tamanho e da forma espacial da 
molécula- As forças dipolo-dipolo aumenlauí em inten- 
sidade com o aumento da massa molecular, apesar de a 
forma molecular também sei urn falor importante. 
As ligações de hidrogénio ocorrem em compostos con- 
tendo ligações O H, N — H e F - H. As ligações de 
hidrogénio são geralmenle mais fortes que as forças di- 
polo-dipolo ou forças de dispersão 

Seção 11.3 Quanto mais torto as forças inlertnole- 
cuiares, maior a viscosidade, ou resistência ao fluxo, 
de unv liquido. A tensão superficial de um liquido tam- 
bém aumenta a medida que as forças intermoleculares 
aumentam em intensidade. A tensão superficial è 
uma medida da tendência de um liquido em manter uma 
área superficial mínima. A adesão de um líquido ás 
paredes de um tubo estreito e a coesão do líquido expli- 
cam a ação capilar e a formação de meniscos em sua su- 
perfície. 

Seção 11.4 Uma substância pode existirem mais de 
um estado de matena, ou fase. As mudanças de fase são 
transformações de uma fase para outra. As passagens 
de uni sólido para liquido (fusão), de sólido para gás 
(sublimação) e de liquido para gás (vapori 2 ação)são to- 
dos processos endolermicos. Portanto, o calor de tusào, 
o caloi de sublimação e o calor de vaporização são 
lodos grandezas positivas. Os processos inversos são 
exptérmicos. Um gás não pode ser liquefeito por aplica- 
ção de pressão se a temperatura está acima da tempera- 
tura crítica A pressão necessána para liquefazer um 
gás a temperatura critica é chamada pressão critica. 

Seção 11.5 A pressão de vapor de um liquido indi- 
ca a tendência de ele evaporar. A pressão de vapur é a 
pressão parcial do vapor quando ele esta no equilíbrio 


dinâmico com o líquido. No equilíbrio, a taxa de tran- 
ferência das moléculas do líquido paia o vapor é igui 
à taxa de transferência do vapor para o líquido. Quar- 
to mais alta a pressão de vapor de um líquido, mais ra 
pidamente ele evapora e mais volátil ele é. A pressà. 
de vapor aumenta de maneira não-linear em relação • 
temperatura. A ebulição ocorre quando a pressão dt 
vapor è igual a pressão extern». 0 ponto de ebulição 
normal é a temperatura na qual a pressão de vapor 
igual a 1 atm. 

Seção 11.6 Os equilíbrios entre as fases solida, liqui- 
da v gasosa de uma substância como função da tempe- 
ratura e pressão são apresentados em um diagrama dt 
fases. Os equilíbrios entre quaisquer duas fases são in- 
dicados por uma linha. A linha através do ponto de fu- 
são em geral sobe ligeiramente para a direita conformL 
a pressão aumenta, porque geralmenle o sólido é mar- 
denso que o líquido. O ponto de fusão a 1 atm é o ponte 
de fusão normal. O ponto no diagrama no qual Iodas a- 
Lrês hises coexistem noeqiiilíbrioéchainado ponto triplo 

Seção 11.7 Em um sólido cristalino as partículas e>- 
tão arranjadas em um padrão repetitivo regular Lm só- 
lido amorfo é aquele cujas partículas não mostram ta 
ordem. As características estruturais principais de um 
sólido cristalino podem ser representadas pela respectiva 
célula unitária, a menor parle do cristal que pode, pc 
simples deslocamento, reproduzir a estrutura tridimen- 
sional. As estruturas tridimensionais de um cristal po- 
dem também ser representadas por sua rede cristalina 
Os pontos em uma rede cristalina representam posições 
na estrutura onde existem ambientes idênticos. As célu- 
las unitárias mais simples são as cúbicas. Existem ires ti- 
pos de células unitárias cubicas: simples, de corpo 
centrado e de face centrada. 

Muitos sólidos lêm estnilura de empacotamenti 
denso na qual as partículas esféricas estão arranjadas dc 
forma a deixar a menor qwanlidade de espaço vazic 
Duas formas de empacotamento intimamente relacio- 
nadas, empacotamento denso cúbico e empacotamen- 
to denso hexagon.il, são possíveis. Em ambas, cada 
esfera tem um numero de coordenação 12 

Seção 11.8 As propriedades dos sólidos dependem 
tanto do arranjo das partículas quanto das forças atrati- 
vas entre elas. Os sólidos moleculares, que consistem 
em átomos ou moléculas mantidos juntos por forças ín- 
termolocularcs. são macios e têm baixos pontos de fu- 
são. Os solidos covalentes, que consistem cm átomos 
mantidos juntos por ligações covalentes que se esten- 
dem por todo o sólido, são duros e têm altos pontos de 
fusão. Os sólidos iònicos são duros e quebradiços e têm 
altos pontos de fusão. Os sólidos metálicos, que consis- 
tem em cátions metálicos mantidos juntos por um 'mar' 
de elétrons, exibem larga faixa de propriedades 
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Exercícios 


Teoria cinética molecular 

11.1 Liste os très estados da matéria em ordem de (a) au- 
mento da desordem molecular e lb) aumento das atra- 
ções íntermoleculares. 

11.2 Liste algumas propriedades de líquidos c sólidos que 
refletem a diferença no grau de ordem nos dois estados, 

1 13 Para certa substância, as densidades das fases liquida e 
sólida são normalmente muito similares e muito dife- 
rentes da densidade do gás. Explique. 

11.4 O ácido benzâko, QhLCOOH, funde-se a 122 °C. A 
densidade no estado liquido a 130 n C éde 1,08 g/cm'. 
A densidade do acido benzóico sólido a 15 “C é de 


1,266 g/cm (a) Em qual estado a distância média entr- 
as moléculas è maior? (b) Explique a diferença rela», 
a densidade das duas temperaturas em termos da to: - 
ria cinética molecular. 

11.5 Por que o aumento de temperatura faz com que um 
substância mude sucessivamente de um sólido par 
um liquido e deste para um gás? 

11.6 (a) Explique porque a compressão de um gás a tem ir- 
ra tu rn constante pode fazer com que ele se liquefaça 
(bl Por que as formas liquida e sólida cie uma sub-’. 
cia sáo chamadas fases condensadas! 


Forças íntermoleculares 

11.7 Qual tipo de força atrativa intermolecular atua entre 
(a) todas as moléculas, (b) moléculas polares; (c) o áto- 
mo de hidrogênio de uma ligação polar e um átomo vi- 
zinho pequeno e eletronegalívo? 

1LS Que tipo(s) de força(s) intertnolecular(es) é(sâo) co- 
muns para (a) Xe e o metanol (CH,OH); (b) CH,OH e a 
acetonitrila (CH,CN); (c) NH,e HF? 

11.9 Descrevo as forças íntermoleculares que devem ser rom- 
pidas para se converter cada um dos itens seguintes de 
um liquido para um gás: (a) Br.; (b) CH,OH, (c) H ; S. 

11.10 Que tipo de força intermolecular explica as seguintes 
diferenças em cada caso: (a) CH,GH entra em ebuliçáo 
a 65 X, CH,SH entra em ebulição a 6 U C; (b); Xe é líqui- 
do a pressão atmosférica e 120 K, enquanto Ar ú unt 
gás. (c) Kr, peso atômico 84, entra em ebulição a 120,9 K, 
enquanto CL, massa molecular aproximada de 71, en- 
tra em ebuliçáo a 238 K; (d) a acetona entra em ebuliçáo 
a 56 X. enquanto o 2-metiIpropano entra em ebulição a 
- 12 "C? 

? r 

CH,— C— CH, CH$ — CH — CH 3 

Acetona 2-metilpropano 

I. 11 (a) O que significa o termo polarizabilidade? (b) Qual 

dos seguintes átomos c mais polarizável: O, S, Se ou Te? 
Explique, (c) Coloque as seguintes moléculas em or- 
dem crescente de polarizabilidade: GeCI*, CH*, SiCl* e 
GeBr 4 . (d) Determine a ordem dos pontos de ebulição 
das substâncias do item (c). 

II. 12 (a) Por que a intensidade das torças de dispersão au- 

menta com o aumento da polarizabilidade? (b) Calcule 
o aumento constante no ponto de ebulição dos gases 
nobres com o aumento da massa atômico (Tabela j 13). 
(c) Qual regra geral do polegar se aplica à relação entre 
as forças de dispersão e a massa molecular? (d) Comen- 
te se a seguinte afirmativa é correta: "Com todos os ou- 
tros fatores sendo os mesmos, as forças de dispersão 


entre moléculas aumentam com o número de elétror - 
ruis moléculas". 

11.13 Qual membro dos seguintes pares tem as maiores fo- 
ças de dispersão de London? (a) H,0 ou HA (b) CO >_ 
CO; (c) CH.ouCa*. 

1 1 .14 Qual membro dos seguintes pares tem as forças de dis- 
persão íntermoleculares mais fortes: (a) Br. ou O 
<b) CH,CH,SH ou CH n CHiCHiSH; <c) CH,CH,CH L 
ou (CH^CHCl? 

11.15 O butano e o 2-metilpropano, cujos modelos de preen- 
chimento de espaço são mostrados, sáo apoiares e téir 
a mesma fórmula molecular; no entanto, o butano terr- 
um ponto de ebulição mais alto (- 0,5 X comparado a 
- 11,7X). Explique. 



(a) Butano (b) 2-metilpropano 


11.16 O álcool propílico (CH,CH;CH,OH) e o álcool isopr,> 
pílico |(CHi) ; CHOH], cujos modelos de preenchiment 
de espaço são mostrados, têm pontos de ebuliçáo d = 

97,2 X e B2,5 X, respectn amente. Explique por que 
ponto de ebuliçáo do álcool propílico é mais alto ape-.. 
de ambos terem a forma molecular C,H,0? 


(a) Álcool propílico (b) Álcool isopropílko 
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11.17 Quais das seguintes moléculas podem formar ligações 
de hidrogénio com outras moléculas do mesmo tipo: 
CII,F, CH,NH* CH,OH, CH,Hr? 

11.18 O etilennglico! (HOCH a CH,OH), a principal substàn 
cia em anticongelante*, tem ponto de ebulição normal 
de 1*19 T. Em contrapartida, o álcool etílico (CM.CHOHl 
entra em ebulição 78 ”C a pressão atmosférica. O éter 
dimetílico eftlenoglicol (CHtOCHCH -OCH J tem 
ponto de ebulição normal de 83 “C, e o éter etil-meiil 
(CH-,CH ; OCH J tem ponto de ebulição normal de 11 C. 
ia) Explique por que a substituição de um hidrogénio no 
oxigénio por CH, geralmente resulta em um ponto de 
ebulição mais baixo, (b) Quais são os fatores mais impor- 
tantes responsáv eis pela diferença nos pontos de ebuli- 
ção das dois éteres? 

11.19 Racionalize a diferença em pontos de ebulição entre os 
membros dos seguintes pares de substâncias: ía) Hf 
(30 ‘C) e HC1 ( 85 °C); (b) CHC1-, (61X1 e CHBr, ( 1 50 "C); 
(c) Br. (59 “Q e IO (97 "C). 


11.20 Idenhfique os tipos de forças intermoleculares preser- 
tes em cada urna das seguintes substâncias e selecione i 
substância em cada par que tem o ponto de ebuliçà 
mais alto: (a) C.H U ou C^H tJI ; (b) C,H, ou CH.OCH 
(c) HOQH ou HSSH; (dl NH.NH, ou CH,CH,. 

11.21 Cite três propriedades da água que pc*ssam ser atribuí- 
das .1 existência de ligação de hidrogénio. 

11.22 A seguinte citação sobre a amónia (NH,) é de um livn 
texto de química inorgânica: 'Estima-se que 26% das 1 
gaçõ» de hidrogênio em NH, quebram-se na fiisãc 
7%, no aquecimento do ponto de fusão para o ponto m 
ebulição, e os 67“.. finais, na passagem da fase gasosa r 
ponto de ebulição". Do ponto de v ista da teoria cinétic 
molecular, explique (a) por que há diminuição na? 
energias das ligações de hidrogénio durante a fusão 
(b) por que a maior parte da perda da Ligação de hkln 
gênio ocorre na transição do estado líquido para o esta- 
do de vapor. 


Viscosidade e tensão superficial 

11.23 (a! De que modo a viscosidade e a tensão superficial 
dos líquidas mudam a medida que as forças uifectnole- 
culares tomam-se mais intensas? (b) Como a viscosida- 
de e a tensão superficial de liquidas veriam com o 
aumento da temperatura? Calcule essas tendências. 

11214 (a) Aponte as difer enças entre torças adesivas e forças 
coesivas, (b) A viscosidade e a tensão superficial refle- 
tem as forças de atração coesivas ou adesivas? (c) Expli- 
que a causa para a formação de um menisco em U 
quando a água está em um tubo de vidro, (d) Comu a 
capacidade de as toalhas de papel absorverem água 
esta relacionada com a ação capilar? 

11.25 Explique as seguintes observações: (a) a tensão superfi- 
cial de CHBi é maior que a da CHCI,. (b) Com o au- 


mento da temperatura, o óleo flui mais rnpidament 
por um tubo estreito, (c) As gotas de chuva que se ajur- 
tam em um capô encerado de um automóvel têm forai 
aproximadamente esférica. 

11.26 A hiilrazlna (NH.NH.), o peróxldo de hidrogéni 
(HOOH) e a água (ICO) têm todos tensões supvrficía - 
exeepcionalmente altas em comparação às outras sub— 
táncias de massas moleculares comparáveis, (a) Dese- 
nhe as estruturas de Levvis para esses três compusli- 
(b) Qual propriedade estrutural essas substâncias têm er 
comum, e de que forma isso pode contribuir para as £ ■ 
tos tensões superficiais? 


Mudanças de estado 

11.27 Nomeie todas as possíveis mudanças de fase que po- 
dem ocorrer entre diferentes estados da matéria. Quais 
são exotérmicas e quais são endotérmicas? 

1 1.28 Nomeie a mudança de fase em cada uma das seguintes 
situações e indique se ela é exotérmica ou endotérmica: 
(a) o v apot dc bromo passa a bromo liquido ao ser res- 
friado. (b) Os cristais de iodo desaparecem de um prato 
de evaporação ao serem deixados em uma capela, (c) O 
álcool de massagem em um recipiente aberto desapare- 
ce vagarosa mente, (dl A lava derretida de um vulcão 
toma -se uma rocha sólida. 

11.29 Explique por que o calor de fusão de qualquer subs- 
tância é geralmente mais baixo que o calor de vapo- 
rização. 

11.30 O cloreto de etila (C.H.CI) entra em ebulição a 12 °C. 
Quando o C,H a Cl líquido sob pressão é borrifado em 
uma superfície ao ar à temperatura ambiente, a superfí- 
cie resfria-se consideravelmente, (a) O que essa obser- 
vação nos diz sobre a quantidade de entalpia do 


enfeite) quando comparado com C,H,CI(/)? (b) E 
termos de teoria cinética molecular, qual é a origvr 
dessa diferença? 

11.31 Por muitos anos a água potável tem sido resfriada cr 
climas quentes pela evaporação em super fid es de sacc 
de aniagem ou de potes de barro poroso. Quantos gra- 
mas de água podem ser resfriados de 35 °C para 22 V 
por evaporação de 50 g de água? (O calor de vaporiza 
ção da agua nessa faixa de temperatura e de 2,4 k] _ 
O calor específico da água é de 4,18 J/g K.) 

11.32 Compostos como CCI.F, são conhecidos como dor 
fluorocarbom», ou CFCs. Esses compostos já forara 
muito utilizados como refrigerantes, mas agora está 
sendo substituídos por compostos que se acredita se- 
rem menos prejudiciais ao meio ambiente. O calor u. 
vaporização de CCI.F, é de 289 J/g. Quanto de mas? 
dessa substãnda deve scr evaporada para se congelã- 
100 g de ãgua inicialmente a 18 'C? (O calor de fusão d 
água é 334 J/g; o calor especifico da água é 4.18 J/g K. 
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11.33 O etanol (C.H-OH) funde-se a - 114 C e entra em ebuli- 
ção a 78 "C. A entalpin de fusão do etanol é 5.02 fcj/mol, 
e sua enlalpia de \ aponzação é 38,56 k!/mol. Os calo- 
res específicos do etanol sólido e liquido são 0,97 ] g 
K 1 e2,3J g~'K'‘, respectivamenle. Qual a quantidade 
de calor necessária para se com erter 75.0 g de etanol a 
- 120 “ C em fase de vapor a 78 "C? 

1 1 .34 O composto fluarocarbono CCl ,F ; tem ponto de ebulição 
normal de -17,6 ‘C. Qs calores específicos de C : C1,F.,(/) e 
CjCljFdtf) são 0,91 J/g K. e 0,67 |/g K, respectivamente. 
O calor de vaporização para o composto é 27,49 k]/mol. 
Calcule o calor necessário pata se converter 25/1 g de 
C,C1,F, de liquido a 5,00 'C em um gás a 82,00 C. 

1135 la) Qual o significado da pressão crítica de uma subs- 
tância? (b) O que acontece com a temperatura critica de 
uma série de compostos quando a íorça de atração eu 
tre as moléculas aumenta? (c) Quais das substâncias re- 


lacionadas na Tabela 1 125 podem ser liquefeitas- : 
temperatura do nitrogênio líquido (- 196 “O? 

1 1.36 As temperaturas críticas fK) e pressões (ntm) de ume. 
série de metanos halogenados sáo as seguintes: 


Composto 

CCIjF 

CCl^ 

CC1F, 

CF ( 

Temperatura critica 

471 

385 

302 

227 

Pressão critica 

43.5 

40,6 

383 

37,0 


(a) Em geral o que você pude dizer sobre a variação das 
forças mtermoleculares nessa séne 7 (b) Quais tipos es- 
pecíficos de forças mtermoleculares são mais prováveis 
de exphcarem a maior parte da variação em parâmetros 
críticos nessa série? 
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Pressão de vapor de ponto de ebulição 

1 1.37 Explique de que forma cada um dos seguintes itens afe- 
ta a pressão de vapor de um líquido: (a) o volume do lí- 
quido; (b) a área super final; (c) as forças intermolecu- 
lares atrativas; (d) a temperatura. 

11 38 Um líquido que tem uma pressão de v apor em equilíbrio 
de 130 mm Hg a 25 'C é colocado em um recipiente de 
1 L, como mostrado na Figura 1 1 .20 Qual é a diferença 
de pressão mostrada no manómetro e qual é a composi- 
ção do gás no recipiente, sob cada uma das seguintes 
condições: (a) 200 mL do liquido sáo introduzidos no 
recipiente e congelados no fundo, o recipiente é evacu- 
ado. O recipiente é lacrado e o liquido é aquecido a 25 ‘C. 
(b) 200 mL do liquido são adicionados ao recipiente a 25 ‘C 
sob pressão atmosférica e, apôs alguns minutos, o reci- 
piente é fechado. (c) Alguns mililitros do liquido sáo in 
troduztdos no recipiente a 25 X enquanto existe uma 
pressão de 1 alm de ar dentro dele, sem deixar ar aigum 
escapar. Após alguns minutos re-tam algumas gotas de 
líquido no reapiente 

1139 Coloque as seguintes substâncias em ordem crescente 
de volatilidade. CH., CBr i( CH.Ci,, CH Cl, CHBr. e 
CH.Br.. Explique sua resposta. 

11.40 PCL e AsCl, são substâncias similares, com geometrias e 
modos de ligação similares, (a) Qual dessas duas substân- 
cias é mais volátil a temperatura ambiente? (b) Qual subs- 
tancia tem o ponto de ebulição mais alto? (d Em qual 
substànaa as energias cinéticas das moléculas seria maior 
a 40 X, uma temperatura bem abaixo dos pontos de ebuli- 
ção de qualquei uma das substâncias? (d) Em qual subs- 
tância as torças intermoleculares são maiores? 

1 1.41 (a) Duas panelas de água estão em diferentes trempes de 
um fogão. Uma panela de água está fervendo vigorosa- 
mente, enquanto a outra ferve sua vem ente. O que se 
pode di 2 er sobre a temperatura da água nas duas pane- 
las? (b) Um grande recipiente de água c um pequeno es- 
tão h mesma temperatura. O que se pode dizer sobre as 
pressões de v apor relativas da água nos dois recipientes? 


11.42 Explique as seguintes observações: (a) a Agua evapora 
mais rapidamente em um dia quente e seco do que em 
um dia quente e úmido, (b) F. mais demorado preparar 
ovos cozidos em altas altmides do que em baixas altitu- 
des. 

11.43 (a) Use a curva de pressão de vapor na Figura 11.22 
para calcular o ponto de ebulição do éterdietílko a 400 
torr. (bt Use a tabela de pressão de vapor no Apêndice 
B parn determinar o ponto de ebulição da água quando 
a pressão externe for 25 torr 

11.44 (a) Supcmlia que a pressão dentro de uma panela de- 
pressão chegue a 1,2 atm. Utilizando a tabela de pres- 
são de vapor no Apêndice B, calcule a temperatura na 
qual a água entrara em ebulição (b) Use a curva de 
pressão de vapor na Figura 1 1 32 para calcular a pres- 
são externa sob a qual o álcool etílico entrará em ebuli- 
ção a 70 X. 

11.45 O Monte Denoli. no .Masca, é o pico mais alto nos Esta- 
dos llnidos (20.320 pés), (a) Se a pressão barométrica no 
topo da montanha for 34(1 torr. a qual temperatura a 
ágtin entrará em ebulição lã? Consulte o Apêndice B. 
(b) Se a temperatura no topo for 12 X, um recipiente de 
éter dietílíco sofreria maior pressão que a pressão 
atmosférica local? (Veja a Figura 11. 22) 

11.46 Reno, em Nevada, está a aproximadamente 4.500 pés 
acima do nível do mar (a) Se a pressão barométrica for 
680 mm Hg em Reno, A qual temperatura a água entra- 
ra em ebulição? Consulte o Apêndice B. (b) O que vocè 
pude dizer sobre as energias cinéticas médias das molé- 
culas de água no ponto de ebulição em Reno quando 
comparadas tom as do ponto de ebulição em Chicago, 
onde a pressão barométrica é 752 mm Hg? Se vocè acre- 
dita que as energias cinéticas médias sáo diferentes, ex- 
plique como a ebulição da água pode ocorrer as duas 
energias cinéticas médias diferentes das moléculas de 
água, 
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Química; a ciência central 


Diagramas de fases 

1 1.47 Em um diagrama de fases, por que a linha que separa as 
fases gasosa e liquida se finda em vez de ir para pressão 
e temperatura infinitas? 

1 1.48 (a) Qual o significado do ponto triplo em um diagrama 
de fases? (b) Você poderia medir o ponto triplo da água 
medindo a temperatura em um recipiente no qual va- 
por de água, água líquida e gelo estão em equilíbrio sob 
uma atmosfera dc ar? Explique. 

11.49 Consulte a Figura 11.27(a) e descreva todas as mudan- 
ças de fase que ocorreriam em cada um dos seguintes 
casos: (a) vapor de água originnlmente a 1,0 x 10" atm e 
- 0,10 "C é vagamsamente comprimido à temperatura 
constante até a pressão final de 10 atm. (b) Água origi- 
nalmente a 100,0 “C e 0,50 atm é resfriada a pressão 
constante até que a temperatura chegue a - 10 't. 

11.50 Consulte a Figura 11.27(b) e descreva as mudanças de 
fase (e as temperaturas nas quais elas ocorrem) quando o 
CO, é aquecido de - 80 ’C para - 20 TI (a) a pressão cons- 
tante de 3 atm; (b) a pressão constante de 6 atm. 


11.51 Os pontos de fusão e de ebulição normais do xenõm 
são -1 12 TI e -107 "C, respecfi vamente. Seu ponto tripl- 
é a -121 ‘d e 282 torr, e seu ponto crítico c a 16,6 XI e 57 
atm. (a) Faça um esboço do diagrama de fases para \c 
mostrando os quatro pontos dados e indicando a árt 
na qual cada fase é estável, (b) Qual é mais denso, Xei 
ou Xe(í)? (c) Se o gás de Xe for resfriado sob uma pre- 
são externa de 100 torr, ele sofrerá condensação ou 
deposição? Explique. 

11.52 Qs pontos de fusão e de ebulição normais do Qj sá 
-218 °C e -183 "C. respectivamente. Seu ponto triplo e 
-219 °C e 1 ,14 torr, e 9eu ponto critico é a -119 "C e 4 Ü - 
atm. (a) Esboce o diagrama de fases para O,, mostrand 
os quatro pontos dados e indicando a área na qual cnc 
fase é estável, (b) O.(s) flutuará em 0,(0? Justifique su.- 
resposta. (c) Ao ser aquecido, O, sólido sublimará ou st 
fundirá sob uma pressão de 1 atm? 


Estruturas dos sólidos 


11.53 De que modo um sólido amorfo difere de um cristali- 
no? Dê um exemplo de sólido amorfo. 

11.54 A sílica amorfa tem densidade de aproximadamente 
2,2 g/cm ao passo que n densidade do quartzo cristali- 
no é 2,65 g/cm . Esclareça essa diferença de densida- 
des. 

1155 O que 6 uma célula unitária? Quais as propriedades 
que ela possui? 

1 1 .56 A perovskita, um mineral composto de Ca, O e Ti, tem a 
célula unitária cúbica mostrada na ilustração. Qual é a 
fórmula química deste mineral? t 






^ Oxigênio 
# Titânio 



• Cálcio 
£ Oxigênio 
0 Titânio 


11.57 Os elementos xenônio c oura têm ambos estruturas no 
estado sólido que consistem em arranjos de empacota- 
mentos densos cúbicos de átomos. Mesmo assim, Xe se 
funde a -112 °C e ouro se funde a 1.064 TI. Esclareça 
essa enorme diferença nos pontos de fusão. 

11.58 O rutilo é um mineral composto de Ti e O. Sua célula 
unitária, mostrada na ilustração, contém átomos de Ti 
em cada vértice e um átomo de Ti no centro da célula. 
Quatro átomos de O están nas faces opostas da célula, e 
dois estão compietamente dentro dela. (a) Qual é a fór- 
mula química desse mineral? (b) Qual é a natureza da 
ligação que mantém o sólido unido? 


11.59 O irídio cristaliza-se com uma célula unitána cúbica de 
face centrada que tem uma aresta de 3,833 Á de compr: 
mento. O átomo no centro da face está em contato corr 
os átomos dos vértices, como mostrado na figura 
(a) Calcule o raio atômico de um átomu de irídio. fb > 
Calcule a densidade do iridio metálico. 



11.60 O alumínio metálico cristaliza-se com uma estrutur.- 
de empacotamento denso cúbico (célula cúbica dc 
face centrada. Figura 11.34). (a) Quantos átomos de 
alumínio existem em uma célula unitária? (b) Qual c 
o número de coordenação de cada átomo de alumí- 
nio? (c) Suponha que os átomos de alumínio possam 
ser representados como esferas, como mostrado no 
desenho do Exercício 1 1.59. Se cada átomo de Al tem 
um raio de 1 ,43 Á, qual é o comprimento de uma ares- 
ta da célula unitária? (d) Calcule a densidade do alu- 
mínio metálico. 
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' L61 Um elemento cristaliza se em uma rede cúbica de cor- 
po centrado- A aresta da célula unitána é 2,86 A. e a 
densidade do cristal é ",92 g/ctit . Calcule a massa atô- 
mica do elemento. 

-1.62 KCI tem a mesma estrutura do NaCl. O comprimento 
da célula unitária é 628 pm. A densidade de KCI é 1,984 
g/cm’, e sua fórmula de massa é 74,55 u. Utilizando 
essa informação, calcule o número de Avogadro. 

1 1.63 Qual é o número de coordenação de cada esfera em 
(a) um arranjo tridimensional de empacotamento den- 
so de esferas de mesmo tamanho; (b) uma estrutura cú- 
bica simples; (c) uma rede cúbica de corpo centrado? 
t .64 Qual é o número de coordenação do (a) Na na estrutu- 
ra do NaCl, Figura 11.35; (b) Zn : na célula unitária de 
ZnS, Figura 11 .42 (bV, (cl Ca‘ ' na célula unitária do CaF,, 
Figura 1 1 -42(c)? 

: .65 A dauditila é um mineral composto de seleneto de 
chumbo (PbSe). O mineral adota uma estrutura seme- 
lhante à de NaCl. A densidade de PbSe a 25 °C é 8,27 
g/cm i * * * 5 . Calcule o comprimento de uma aresta da célula 
unitária de PbSe. 


11.66 O mineral oldamita (CaS) se cristaliza com estrutura 
cristalina semelhante á de NaCl (Figura 11.35). O com- 
primento de uma aresta da célula unitária de CaS é 
5,689 A. Calcule a densidade de CaS. 

11.67 O mineral uraninito (IJO.) adota uma estrutura da fluo- 
rita (Figura 11.42(c)) na qual o comprimento de uma 
aresta da célula unitária é 5,468 A- (a) Os ions de urânio 
serão representados pelas esferas maiores ou menores 
na Figura 11.42(c)? Explique, (b) Calcule a densidade 
do uraninito. 

11.68 Uma forma particulardecinabre(HgS) adota a estrutu- 
ra da blenda de zinco. Figura 11 42(b). O comprimento 
da lateral da célula unitária é 5,852 À. (a) Calcule a den- 
sidade do HgS nessa forma. <b) O mineral tiemanita 
fHg£el também forma uma (ase sólida com a estrutura 
da blenda de zinco. O comprimento da lateral da célula 
unitária nesse mineral é 6,085 Á. A que se deve o maior 
comprimento da célula unitária na tiemanita? (c) Qual 
das duas substancias tem maior densidade? Como se 
explica a diferença em densidades? 


igações em sólidos 

i bN Que tipos de forças atrativas existem entre as partículas 
nos (a) cristais moleculares; (b) cristais covalentes; 
«cl cristais iõnicos; <d) cristais metálicos? 

1 1.70 Indique o tipo de cristal (molecular, metálico, covalente 
ou iônico) que cada um dos seguintes compostos for- 
maria na solidificação: (a) CaCO,; (b) Pt; (c) ZrO, (pon- 
to de fusão, 2.677 "C); (d) Kr: (e) benzeno; (f) 1, 
i ~l A ligação covalente ocorre tanto em sólidos molecula- 
res quanto em sólidos covalentes. Por que esses dois ti- 
pos de sólidos diferem tanto quanto a dureza e pontos 
de fusão? 

1.72 Que tipo (OU tipos) de sólido cristalino é caracteriza- 
do por cada um dos seguintes: (a) alta mobilidade de 
elétrons por todo o sólido; (bl maciez, ponto de fusão 
relativamente baixo; (c) alto ponto de fusão e conduti- 
vidade elétrica pequena; (d) rede de ligações covalen- 
tes; (e) partículas carregadas por todo o sólido. 


11.73 Uma substância branca funde-se com alguma decom- 
posição a 730 ”C. Como um solido, é um não-condutor 
de eletricidade, mas dissolv e- se em água para formar 
uma solução condutora. Que tipo de sólido (Tabela 
11,6) pode ser essa substância? 

11.74 É dada uma substância branca que sublima a 3.000 "C; o 
sólido e um não-condutor de eletricidade e é insolúvel 
em água. Que tipo de sólido (Tabela 1 1 .6) pode ser essa 
substância? 

11.75 Para cada um dos seguintes pares de substancias, de- 
termine qual lerá o ponto de fusão mais alto e indi- 
que por quê: (a) B, BFy Cb) Na r NaCl; (c) TiO,, TiCI + ; 
(d) LiF, MgF,. 

11.76 Para cada um dos seguintes pares de substâncias, 
determine qual terá o ponto de fusão mais alto e in- 
dique por qué: (a) Ar, Xe. (b) SiO,, C0 3 ; (c) KBr. Br,; 
(d) QCl v C h H„, 


i rercícios adicionais 

"1.77 Quais são as diferenças mais importantes entre torças 
intermoleculares e as que operam dentro das moléculas 

ou entre íons? 

'9 (a) Quais das seguintes substâncias podem exibir atra- 
ções dipolo-dipolo entre suas moléculas: CO,, 50 H . 
1F, HBr, CC1,? (bl Quais das seguintes substâncias exi- 
bem ligações de hidrogénio em seus estados líquido e 
sólido CHjNH,, CH,F, PH., HCOOH? 

' *9 Suponha que você tenha dois líquidos moleculares 
incolores, um fervendo a -84 “C, o ou tro a 34 ”C, e am- 
bos a pressão atmosférica. Qual das seguintes afirma- 
tivas é correta? Para aquelas que não estão corretas, 
modifique a afirmativa para que ela se tome correta 


(a) O líquido ferv endo a temperatura mais alta tem 
maiores forças intermoleculares totais do que o 
outro, (b) O líquido fervendo a temperatura mais ba- 
ixa deve consistir em moléculas apoiares, (c) O líqui- 
do tervendo a temperatura mais baixa tem massa 
molecular mais baixa que o liquido fervendo a tem- 
peratura mais alta. (d) Os dois líquidos têm pressões 
de vapor idênticas em seus pontos de ebulição nor- 
mais. (c) A 34 ”C, ambos apresentam pressões de va- 
por de 760 mm Hg. 

11.80 Dois isômeros do composto plano 1,2-dicloroetiIeno 
são mostrados aqui, com seus pontos de fusão e de ebu- 
lição: 
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Quimicd: a ciência central 


H 

a 


X 


H 


a 


lsâmero eis 


a H 

H Cl 

Isftmero tians 


Ponta de fusão (X) -803 -49,8 

Ponto de ebulição TC) 603 473 


(a) Qual dos dois isõmeros lera as forças dipolu-dipo- 
lo mais fortes? Essa suposição é sustentada pelos dü 
dos aqui apresentados? (b) com base nos dados 
apresentados, qual isômero tem um empacotamento 
mais eíidente na fase sólida? 

1LB1 No diclorometano, CH 3 CI : (ji = 1,60 D), a contribui- 
ção da força de dispersão para as forças intemiolecu- 
lares atrativas é aproximadamente cinco vezes maior 
que a contribuição dipolo-dipolo. A importância re- 
lativa dos dois tipos de forças intermolecu lares atra- 
tivas difere (a) no dibromometano ( u = 1,43 Ü); (bl no 
difluorametann(p = 1,93 D)? lustifiquesua resposta. 

1 1 .82 Quais propriedades de um liquido em rúvel molecular 
são mais importantes para se determinar (a) sua Iwbilida- 
deem fluir; (b) sua trndènda em subirem uma super&ie 
pela qual ele não tem forças adesivas apreciáveis; (c) seu 
ponto de ebulição; (d) seu calor de vaporização. 

11.83 Â medida que as forças atrativas intermoloculares en- 
tre mulécuLas aumentam em magnitude, você espera 
que cada uma das seguintes propriedades aumente 
ou diminua em magnitude- (a) pressão de vapor; 
(bl calor de vaporização; (c) ponto de ebulição; (d) 
ponto de congelamento; (el viscosidade; Cf) tensão su- 
perficial, (g) temperatura critica? 

11.84 Quando um átomo ou um grupo de átomos é substi- 
tuídopor um átomo de H no benzeno (C*H„), o ponto 
de ebulição varia. Explique a ordem dos seguintes 
pontos de ebtdiçâo: C„H„ (80 X), C„H,C1 (132 ‘XT>, 
C„H,Br (156 *XZ), C*H*OH (182 X). 

11.85 A trimetilamina |(CH,) ,N] entra em ebulição n 3 "C, a 
propilamina (CH.CH-CH.NH,) entra em ebulição a 
49 ’’C. (a) A que se deve a ditorença nos pontos de ebu- 
lição? (b) A propilamina é completamente miscível 
em água; a trimetilamina tem solubilidade em água 
razoavelmente alta. A que se devem esses dados, con- 
siderando que o ísobutano [(CH-^CH] é considera- 
velmente menos solúvel que a trimetilamina? 

11.86 Oetilenoglícol [CH,(OH)CH ? (OH))é o principal com- 
ponente dos anticongelantes. Ele é um líquido leve- 
mente viscoso, não muito volátil á temperatura 
ambiente, com ponto de ebulição de 198 "C. O penta 
no (C,H,.), que tem aproximadamente a mesma mas- 
sa molecular, é um liquido não viscoso que é 
al lamente volátil à temperatura ambiente e cujo ponto 
de ebulição é de 36,1 X. Explique as diferenças nas 
propriedades físicas das duas substâncias 

[11.871 Usando a seguinte lista de pontos de ebulição normais 
para uma série de hidrocnrbonctos, calcule o ponto de 
fusão normal para o octano, C S H„; propano (C,H„ 
-42,1 C), butano (C.H,.„ -03 "C), pentano (CJ1,,, 36,1 
"C), hexano (C„H U , 68,7 “C). heplano (C-H >( 98,4 "C). 
Explique a tendência nos pontos de ebulição, 


11.88 Um frasco de água é conectado a uma bomba de v: 
cuo. Alguns momentos apôs a bomba ter sido ligac 
a água começa a ferver. Após alguns minutos, a ágL 
começa a congelar. Explique por que esses proces- 
ocorretn. 

(11.891 Note na Figura 1131 que há uma válvula de redu 
de pressão na linha antes de CO, supercrítico e da c 
feína dissolvida entrarem no separador. Use a Figur 
1120 para explicara função dessa válvula noprocex- 
coirto um todo. 

Ti 1.901 A seguinte tabela foniece a pressão de vapor do hev 
tluorobenzeno <C^F„) como uma função de temperatur 


Temperatura (K) 

Pressão de vapor ttorrl 

280,0 

32,42 

300,0 

92,47 

320,0 

225,1 

330,0 

334.4 

340,0 

482,9 


(a) Colocando estes dados em um gráfico de maneir 
apropriada, determmc se a equação de Clausius-CL 
pt?yron é obedecida. Caso ela seja, use seu gráfico par 
determinar AW l jp para QF,,. (b) Use esses dados para de- 
terminar o ponto de ebulição do composto. 

[11.91] Suponha que a pressão de vapor de uma substânc 
seja medida em duos temperaturas diferentes (a) L c 
bzando a equação de C lausi us-Cla peyron, Equaçi. 
11.1. deduza a seguinte relação entre as pressòe-. á- 
vapor. P, e P y e as temperaturas absolutas nas qu; 
elas foram medidas, T, e T,: 


ln- 


p, 


1H) 


n.92 


(b) O ponto de fusão do potássio é 632 "C. O pulá*- 
sio fundido tem uma pressão de vapor de 10.00 tor 
a 443 t e uiri.i pressão de vapor de 400,0 lurr a 70- 
'C Use esses dados e a equação no item (a) para calcu- 
lar o calor de vaporização do potássio líquido, (c) Lt: 
ü/ando a equação do item (a) e os dados fornecidos nt 
item (b), calcule o ponto de ebulição do potássio, (d 
Calcule a pressão de v apor do potássio líquido a 100 X 
O ouro cristaliza-se em uma célula unitária cúbica dc 
face centrada que tem unta aresta de 4,078 Á de com- 
primento. O átomo no centro da face está em contat 
com os átomos dos vértices, como mostrado no dese- 
nho do Exercício 1 1.59. (a) Calcule o raio aparente dc 
um átomo de ouro nessa estrutura, (bl Calcule a den- 
sidade do ouro metálico. 

Considere as células unitárias cúbicas (Figura 113' 
com um átomo localizado em cada ponto de tede. Cal- 
cule o número liquido de átomos em (a) uma célula uni- 
tária cúbica simples; (b).uma célula unitária cúbica d-, 
corpo centrado; (c) unta célula unitária cúbica de fac 
centrada 

111.941 Os seguintes dados apresentam as temperaturas nn- 
quais determinadas pressões de vapor são alcançada- 
para o diclorometano (C11.CU) e o iodeto dc mebi. 
(CHd): 


11.93 
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ic va- 
igada 
lágua 
;ess-o 

áiiç-i 
da ca- 
iguL. 
os- 


hevè- 

ihiR 

irr» 


Pressão de vapor 


'torr) 

10,0 

40,0 

100,0 

400,0 

~ para CH.Cl. (T): 

^133 

-22,3 

-63 

24,1 

para CH,I (X): 

-45,8 

-24,2 

-7,0 

25,3 


|a) Qual das duas substâncias tem forças dipolo-dí- 
polü mais intensas? QuoJ tem forças de dispersão de 
London mais intensas? Com base em suas respostas, 
explique por que é difícU determinar qual composto 
seria mais volátil, (b) Qual composto tem o ponto de 
ebulição mais alto? Confira sua resposta em um livro 
de referência como um manual de química do tipo 
CRC Handbaok af Cheinistni and Physics. (c) A ordem de 
volatilidade dessas duas substâncias varia com o au- 
mento da temperatura. Quai grandeza deve ser dife- 
rente para as duas substâncias para que esse fenômeno 
ocorra? (d) Justifique sua resposta para o item (c) por 
um desenho de grafico apropriado 


11.95 Em um experimento típico de cristalografia de raic- 

os de comprimento de onda /. = 0,71 À sáo gerada 
pelo bombardeamento de mohbdènio metálico c< m 
um feixe energético de elétrons. Por que esses raies ' 
são difratados por cristais de modo muito mais enci- 
ente que a luz visível? 

lll .961 (a) A densidade do diamante (Figura il.ll(a)) e 3,5 g ar 
C | le da grafite (Figura 11.41(b)) é 2 ' 

g/cm '. Com base na estrutura do buckminsterfulere- 
no (Figura 1 1.43), quai a densidade que você esperaria 
ser a sua em relação a essas outras formas do carbono? 
(b) Estudos de difração de raios X do buckminsterfu- 
lereno mostra que ele tem uma rede cúbica de face 
centrada de moléculas de C M1 . 0 comprimento de um 
lado da célula unitária é 14,2 Á. Calcule a densidade 
do buckminsterfulereno. 
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Exercícios cumulativos 

11.97 (a) .No nível molecular, qual é o fator responsáv el 

pelo aumento constante na viscosidade com o au- 
mento da massa molecular na série de hidrocarbone- 
tos mostrados na Tabela 1 1 .4? (b) Apesar de a 
viscosidade variar de um fator maior que dois na série 
do hexano ao nonano, a tensão superficial a 25 "C au- 
menta apenas de aproximadamente 20°ii na mesma sé- 
rie. Como vocé explica isso? <c) O álcool u-octüico, 
CH x CH ; CH : CH ; CH : CH,CH,CH.OH. tem viscosida- 
de de 10,1 cP, muito maior que a do nonano, que tem 
aproximadamente a mesma massa molecular. O que 
explica essa diferença? Como sua resposta se relacio- 
na com a diferença nos pontos de ebulição normais 
dessas duas substâncias? 

j 1.98 A acetona, (CH,)jCO, é muito utilizada como um sol- 
vente industrial, (a) Desenhe a estrutura de Lewis 
para a molécula de acetona e determine a geometria 
ao redor de cada átomo de carbono, (b) A acetona é 
uma molécula polar ou apoiar? (c) Quais tipos de for- 
ças intermoleculares existem entre as moléculas de 
acetona? (d) O 1-propanol. CI 1,0 1CH.OH, tem mas- 
sa molecular muito similar a da acetona; ainda assim n 
acetona entra em ebulição a 56,5 "C e o 1-propanol. a 
97,2 “C. Explique a diferença. 

11.99 A tabela mostrada a seguir relaciona os calores mola- 
res de vaporização para vários compostos orgânicos. 
Use exemplos específicos dessa relação para ilustrar 
como o calor de vaporização varia com (a) a massa 
molar; (b) a forma espacial molecular; (c) a polaridade 
molecular (d) as ínlerações de ligação de hidrogênio. 
Explique essas comparações em termos da natureza 
das forças intermoleculares que atuam. (Você pode 
achar que seja útil desenhar a fórmula estrutural para 
cada composto.) 


Composto 

Calor de vaporização 
(kj/mol) 

CH.CHXH, 

19,0 

CHjCHjCH-CH.CFh 

27,6 

CUCHBrCH, 

313 

CH-.COCH, 

32,0 

CH,CHXH ; Br 

33,6 

ch ; ch : ch 3 oh 

473 


11.100 O butano líquido, C 4 H,,„ é estocado em dlindros para 
ser usado como combustível O ponto de ebulição 
normal do butano é apresentado como -0,5 "C. (a) Su- 
ponha que o tanque esteja exposto ao sol e atinja uma 
temperatura de 46 X. Você espera que a pressão no 
tanque seja maior ou menor que a pressão atmosféri- 
ca? De que forma a pressão do tanque depende da 
quantidade de butano líquido nele contida? (b) Imagine 
que a válvula no tanque esteja aberta e alguns litros 
do butano escapem rapidamente. O que você espera 
que aconteça com a temperatura do butano liquido no 
tanque? Justifique sua resposta, (c) Quanto caJor deve 
ser adicionado para vaporizar 155 g de butano se seu 
calor de vaporização é 21,3 kj/mol? Qual o volume 
que essa quantidade de butano ocupa a 755 torr e 
35 "C? 

[11.1011 Usando a informação dos apêndices B e C, calcuie 
número mínimo de gramas de C ,}!,,(?) que deve so- 
frer combustão para fornecer a energia neces -ar- 
para converter 2,50 kg de H.O a partir de sun ronr - 
sólida a -14,0 "C para a forma líquida a 60.0 ‘ C . 
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11.102 Em certo tipo de reator nuclear, o sódio metálico liqui- 
do é empregado como um refrigerante circulante em 
um sistema fechado, protegido do contato com o ar e 
com a água. De modo muito semelhante ao que este 
circula em um motor de automóvel, o sódio líquido 
transporta calor do centro do reator quente para os 
trocadores de calor, (a) Quais são as propriedades do 
sódio líquido de especial importância nessa aplica- 
ção? (b) A viscosidade do sódio líquido varia com a 
temperatura como segue: 


Temperatura (°C) 

Viscosidade (cP) 

100 

0,705 

200 

0.450 

300 

0,345 

600 

0.210 


Quais forças no sódio liquido são as mais prováveis 
de ser as principais contribuintes para a viscosidade? 
Por que a viscosidade diminui com a temperatura? 


11-103 A pressão de vapor de um líquido volátil pode ser de 
terminada ao se borbulhar lentamente um volume o - 
nhecido de gás através dele a uma temperatura c 
pressão conhecidas. Em um experimento, passam- 
5,00 L de gás N 2 pelo benzeno liquido, C„H„, a 26,0 1 C 
O liquido restante depois do experimento pesa 5,1493 . 
Supondo que o gás se toma saturado com o vapor d*, 
benzeno e que o volume total de gás e a temperatura 
permaneça constante, qual será a pressão de vapor d 
benzeno em torr? 

II. 104 A umidade relativa do ar é igual à razão da pressâ 

parcial da água no ar em relação à pressão de vapor 
em equilíbrio da água à mesma temperatura. Se 
umidade relativa do ar é 45% e sua temperatura é 23 ‘ C 
quantas moléculas de água estão presentes em um 
quarto medindo 14 m x 9,0 m * 8,6 m? 

III. 1051Üse uma fonte de referência como o CRC Handbook 

Chemistry and Physia para comparar os pontos de fu- 
são e ebulição dos seguintes pares de substância- 
inorgânicas: (a) W and WF*; 0») SO, e SF^- (c) SiCl e 
SiCl v Explique as principais diferenças observadas, en 
termos de semelhança, nas estruturas e nas ligações. 
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<b) 

Figura 12. 1 (a) Benzoato de 
colestcrila fundido a temperatura 
acima de 1 79 "C Nessa região de 
temperatura a substância é o líquido 
límpido. Observe que o que está 
escrito na superfície do béquer, atrás 
do tubo de ensaio da amostra, pode 
ser lido. (b) Benzoaio de colesterila a 
temperatura entre 1 79 n C e seu 
ponto de fusão, 1 45 “C. Nesse 
intervalo de temperatura, o 
beruoato de colestenla exibe uma 
fase leitosa líquida cristalina. 


Figura 1 2.2 Dispositivo portátil 
sem fio com visor de cristal líquido. 


propriedades intermediárias entre as das fases sólida e líquida. A região na qu a 
eles exibem essas propriedades é marcada peJas temperaturas de transiçã 
nítidas, como no exemplo de Reinitzer. 

Desde a época de sua descoberta, em 1888, até 30 anos atrás, os cristais Jj 
quidos foram basicamente uma curiosidade de laboratório Hoje são rnilfU 
usados como sensores de pressão e temperatura e como visores de dispositi- 
vos elétricos. como relógios digitais, calculadoras, iiutclwok* e pnlrn tops (Figura 
12.2). Os cristais líquidos podem ser usados para essas aplicações porque as 
forças intermolecu lares fracas que mantém as moléculas unidas em um cristai 
liquido são facilmente afetadas por variações na temperatura, pressão e cam- 
pos magnéticos. 

Tipos de fases líquidas cristalinas 

As substâncias que formam cristais líquidos são geralmente compostas dt 
moléculas longas na forma de lubos. Na fase líquida normal, essas molecula- 
estão orientadas aleatoriamente (Figura 12.3(a)). As fases liquidas cristalinas, 
em contraste, exibem certa organização das moléculas. Dependendo da natu- 
reza da organização, os cristais líquidos podem ser classificados como norná ti- 
cos, esméticos ou colestéricos. 

Na fase líquida cristalina nemática as moléculas esfão alinhadas ao longo 
de seus eixos longos, mas não existe organização em relação aos lados das mo- 
léculas (Figura 12.3(b)). O arranjo das moléculas é parecido com ode uma mãe 
cheia de lápis cujas pontas não estão alinhadas. 

Nas fases líquidas cristalinas esméticas as moléculas exibem organização 
adicionai além daquela da fase nemática. As fases esméticas lembram uma 
mão cheia de lápis cujas pontas estão mais próximas do alinhamento. Existem 
diferentes tipos de fases esméticas, designadas pelas letras A, B, C etc. Na fase 
esmética A as moléculas estão arranjadas em camadas, com seus eixos longos 
perpendiculares às camadas (Figura 12.3(c)). Outras fases esméticas exibem 
diferentes tipos de alinhamentos. Por exemplo, na fase esmética C as molécu- 
las estão alinhadas com seus eixos longos inclinados em relação às camadas 
iras quais as moléculas estão empilhadas (Figura 12.3(d)). 

Duas moléculas que exibem fases liquidas cristalinas são mostradas na Fi- 
gura 12.4. Elas são razoavelmente longas em relação ès espessuras. A ligação 
dupla C — \ e os anéis de benzeno adicionam dureza. Os anéis planos do ben- 
zeno ajudam as moléculas a se empilharem umas contra as outras. Além disso, 
muitas moléculas de cristais líquidos contém grupos polares; estes dão ori- 
gem a interações dipolo -dipolo que promovem alinhamentos nas moléculas. 

Sc ;.ii Assim, as moléculas organizam-se de maneira bastante na- 
tural ao longo de seus eixos longos. 
Entretanto, elas podem girar ao redor 
de seus eixos e deslizarem paralela- 
mente umas em relação às outras. Nas 
fases esméticas as torças intermolecu- 
lares (como forças dc dispersão de 
London, atrações d ipolo-dipolo e liga- 
ções de hidrogênio) limitam a habili- 
dade de as moléculas deslizarem sobre 
as outras. 

A Figura 125 mostra a organização 
da fase líquida cristalina colestérica. 
As moléculas estão alinhadas ao longo 
dos eixos longos como em cristais líquidos 
nemá ticos, mas elas estão arranjadas em 
camadas com as moléculas em cada pla- 
no levem ente torcidas em relação às mo- 
léculas nos planos acima e abaixo Esses 
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(a) Líquido normal 




(b) Cristal liquido 
nemitíco 


(c) Cristal liquido 
esmético 


(d) Cnstal líquido 
esmético C 


Figura 12.3 Organização nas fases líquidas cristalinas, como comparado com um liquido normal (líquido não-cristalino). 


CH 




21-47 : C 




: igura 12.4 As estruturas e os intervalos de temperatura de cristal líquido de dois materiais líquidos cristalinos típicos. 
D mlervalo de temperatura indica a faixa de temperatura na qual a substância exibe comportamento líquido cristalino. 



Estrutura colestcnca 
(«) 



Figura 12.5 (a) Organização 
em um cristal líquido colestérico. 
As moléculas em camadas 
sucessivas são orientadas em 
ângulo característico em relação 
aos das camadas adjacentes para 
evitar interações repulsivas. O 
resultado é um eixo parecido com 
parafuso, como mostrado em (b). 


-sais líquidos são assim chamados porque muitos 
-rvadas do colesterol adotam essa estrutura. A natu- 

- - espiral da organização molecular produz padrões 

- oioração inusitados com a luz visível Variações na 
=r— peratura e pressão mudam a ordem e, conseqüen- 
'—-■nte, a eor (Figura 12.6). Os cristais líquidos colesté- 

- tênt sido usados para monitorar variações de 
— peratura em situações em que os métodos conven- 
• rais não são praticáveis. Por exemplo, eles podem 
■ectar pontos quentes em circuitos microeletrôrricos, 
izes de apontar a presença de falhas. Eles podem 
~oám ser acomodados dentro de termômetros para 
' a temperatura na pele de crianças. 



Figura 12.6 A experiência mostra 
que sempre ocorre uma mudança 
de cor em um material líquido 
cristalino colestérico em função da 
temperatura. 
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COMO FAZER 12.1 

Qual das seguintes substâncias apresenta maior probabilidade de exibir comportamento de líquido cristalino? 



O 

CH 2 — C— cr Na" 
(iii) 


Solução 

Análise: temos três moléculas com diferentes estruturas moleculares e pedem-se determinar se há probabilidade de 
alguma delas ser uma substância liquida cristalina. 

Planejamento: precisamos identificar as características estruturais de cada caso que podem induzir a comporta- 
mento de líquido cristalino. 

Resolução- a molécula (i) provavelmente não é um liquido cristalino porque ela não contém estrutura axial longa. A 
molécuia (iii) é iõnica; 05 pontos de fusão geralmente altos dos materiais iônicos (Seção 8.2) e a ausência de um eixo 
longo característico faz com que seja improvável que ela apresente comportamento de líquido cristalino. A molécula 
(U) possui o eixo longo característico e os tipos de características estruturais que em geral são vistas em cristais líqui- 
dos (Figura 12.5). 

PRATIQUE 

Sugira uma razão pela qual a seguinte molécula, 0 decano, não exibe comportamento de cristal liquido: 

CHjCH.CH-CH.CH.CH.CfUCH.CFUCHj 

Resposta: como pode ocorrer rotação ao redor das ligações simples carbono-carbono, as moléculas cujo esqueleto 
consiste em ligações simples C - C são muito flexíveis; as moléculas tendem a formar espirais de maneira aleatiíria, e 
não na forma de tubos. 


12.2 Polímeros 


A abordagem da química até esse ponto tem se detido basicamente em moléculas de massa molecular regular- 
mente baixa. Entretanto, na natureza encontramos muitas substâncias com massa molecular muito alta, chegando 
a milhões de u. O amido e a celulose existem em abundância em plantas; as proteínas e os ácidos nucleicos são en- 
contrados tanto em plantas quanto em animais. Em 1827, Jons Jakob Berzelius inventou a palavra polímero (do 
grego po/ 1 / 5 , 'muitos', e meras , 'partes') para denominar substâncias de massa molecular alta formadas a partir da 
polinurização (união) de monômeros, moléculas com massa molecular baixa. 

Por um longo período, os humanos processaram polímeros naturais, como lã, couro e borracha natural, para 
formar materiais úteis. Durante os últimos 60 anos ou mais, os químicos têm aprendido a formar polímeros sinté- 
ticos pela polimerização de monômeros por meio de reações químicas controladas. A grande maioria desses 
polímeros sintéticos tem esqueleto de ligações carbono-carbono porque os átomos de carbono têm habilidade 
excepcional em formar ligações fortes e estáveis entre si. 
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Visores de cristal líquido 


A química no trabalho 

Os cristais liquidas são bastante utilizados em dispositi- 
vos de visores de cristal liquido (LCD1 controlados eletrica- 
mente em relógios, calculadoras e telas de computador, 
como ilustrado na Figura 122, Essas aplicações são possíveis 
devido a uma variação do campo elétrico na orientação das 
moléculas do cristal líquido, afetando, assim, as proprieda- 
des óticas do dispositivo. 

Os LCDs possuem uma variedade de desenhos, mas a es- 
trutura ilustrada na Figura 12.7 é típica. Uma camada fina (5 
-20/<m) de material líquido cristalino é colocada entre ele- 
trodos de vidro transparente que conduzem eletricidade. A 
luz ordinária passa por um polarizador vertical que permite 
passar apenas a luz no plano vertical. Mediante um processo 
especial as moléculas do cristal líquido sáo orientadas de tal 
torma que as moléculas na lâmina frontal ordenadas verti- 
calmente, e as da lâmina de baixo, orientadas honzontal- 
mente. As moléculas entre as duas variam na orientação de 
maneira regular, como mostrado na Figura 12.7. Os visores 
desse tipo são chamados 'nemátícos torcidos'. O plano de 
polarização da luz é girado em 90" à medida que ele passa 


pelo dispositivo, ficando na orientação correta para pa-- - 
polarizador horizontal. Em um visor de relógio um e?-. *„ 
reflete de volta a luz e a luz retoma seu caminho; o disr- - 
vo então parece brilhar. Quando uma voltagem é ap u . . : 
lâminas, as moléculas do liquido cristalino alinham-se ' — 
voltagem (Figura 12.7fb)). Os raios de luz são orien : 
apropriadamente para passar através do polarizac r - -■ 
zontal, e o dispositivo parece escuro. 

As telas de computadores empregam a iluminação p - r _ 
em vez de luz refletida, mas o princípio é o mesmo. A >-• 
computador é dividida em um grande número de pequ 
células, com as voltagens em pontos da superfície da 
controladas por transistores feitos de filmes finos dc - 
amorfo. Filtros de cor azul- verde- vermelha são emprt-c 
para fornecer todas as cores. Todo o visor é reabastec 
frequência de aproximadamente 60 Hz, de forma qu<. 
pode mudar rapidamente em relação ao tempo de rv- . - 
do olho humano. Visores desse tipo são avanços n. ;. . 
mente técnicos, baseados na combinação dc desci^tr— 
entíficas básicas e engenharia criativa. 



(a) 


(b) 


Luz 
ordinária 
^ — * 


Voltagem desligada (claro) 

Cristal líquido 

mM 



* 


N 


Polarizador Eletrodo de Eletrodo Polarizador Refletor 
vertical segmento comum horizontal / 



Cristal liquido 

Voltagem ligada (escuro) 


Figura 12.7 Ilustração esquemática c: 
operação de um visor de cristal líquido 
nemático (LCD). (a) A luz ordinária, a - 
polarizada em todas as direções, pass; • 
um polarizador vertical. A luz polariza d; 
verticalmente, em seguida, passa na 
camada de líquido cristalino, onde oco- 
de polarização é girado a 90 c . Ela pasí = 
através do polarizador horizontal, é 
refletida, e retomo seu caminho para 
fornecer um visor claro, (b) Quando 
voltagem é passada no eletrodo de 
segmento que cobre a pequena área ü 
moléculas do cristal líquido alinham-;- : 
longo da direção do caminho da luz. Ass*^ 
a luz polarizada verticalmente não é giraca 
a 90° e é incapaz de passar através ao 
polarizador horizontal. 

A área circundada pelos eletrodos 
de segmentos transparentes, dessa fo”~ . 
aparece escura. Os relógios digitais 
normalmente têm esses visores. 


Polimerização por adição 

O exemplo mais simples de uma reação dc polimerização é a formação do polietilmo a partir das molecuu - 
etileno. Nessa reação a dupla ligação em cada molécula de etileno 'abre' e dois dos elétrons originalmenn 
ligação são usados para formar uma nova ligação simples C — C com duas outras moléculas de etílen • 
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H H H H H H 

I I I I I I 
c-c—c—c—c—c- 
l T I I l I 

H H H H H H 


Polietileno 




A polimeri/ação que ocorre pelo acoplamento de monômeros usando suas ligações múltiplas é chamada poli- 
me ri /.ação por adição. 

Podemos escrever a equação para a reação de polimerização como segue: 


nCH ? =CH 2 


H H 


4 


I 

— c+ 


H H 


[ 12 . 1 ] 


Aqui a letra n é o número grande — de centenas a muitos milhares — de moléculas monoméricas (nesse caso, 
o etileno) que reagem para tormar uma molécula polimérica grande. Dentro do polímero a unidade que se repete 
(a unidade entre colchetes) aparece ao longo de toda a cadeia. As pontas da cadeia são arrematadas por ligações 
carbono-hidrogénio ou qualquer outra, de forma que os carbonos laterais tenham quatro ligações. 

O polietileno é um material muito importante; mais de 9 bilhões de quilogramas são produzidos nos Estados 
Unidos a cada ano. Apesar de sua composição ser simples, o polímero não é fácil de ser preparado. Somente 
depois de muitos anos de pesquisa, identificaram as condições corretas e os catalisadores apropriados para fa- 
bricar um polímero comercialmente útil. Hoje são conhecidas muitas formas diferentes de polietileno, variando 
muito nas propriedades físicas. Os polímeros de outras composições químicas fornecem uma variedade ainda 
maior de propriedades físicas e químicas. A Tabela 2.1 relaciona vários outros polímeros comuns obtidos por 
polimerização por adição. 


TABELA 12.1 Polimeros de importância comercial 


Polimeros Estrutura 

Usos 


Polímeros por adição 

Polietileno -f-CHi — CHi-frr Filmes, embalagens, garrafas 


Polipropileno 


Puliestireno 


Cloreto de polivinila 


Polímeros por condensação 

Poliuretano 



ti 


C— NH— R— NH— C— O— R’— O- 

II 

O 

R, R' = — CHj — CHi — (por exemplo) 


Utensílios de cozinha, fibras, 
instrumentos 


Embalagens, recipientes 
descartáveis para alimentos, 
ísolantes 


Instalação de encanamentos, 
filmes transparentes para 
empacotamento de carnes 

'Espuma’ para enchimento de 
móveis, isolante em spmy, peças 
automotivas, calçados, 
revestimentos impermeáveis 
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I TABELA 12.1 Polímeros de importância comercial ( continuação ) 

Polímeros 

Estrutura 


ÜS05 

Tereftalatn de polietileno 
im poliésler) 

-O — CHi — CH-, — O — C — \ V 

tt 

Cadarço para tecidas de pneus, 
fila magnética, vestuário, garrafas 
de refrigerante 

Náilon 6,6 

-NH-f-CHjifNH — C — (CH t)* — C~ 
0 O 

t 

Mobílias, vestuário, fibras de 
carpete, linhas de pescar, mistura^ 
de polímeros 


3 olimerização por condensação 

L m segundo tipo geral de reação usada para sintetizar polímeros comercialmente importantes é a polimeri- 
zação por condensação Em uma reação de condensação, duas moléculas são unidas para formar uma molécu.. 
maior pela eliminação de uma molécula pequena, como H.O. Por exemplo, uma amina (composto contendo o gru- 
po -NH ; ) reagirá com um ácido carboxilico (composto contendo o grupo -COOH) para formar uma Ligação entn 
NI e C com a formação de H.O. 




A química no trabalho 


Plásticos reciclados 


Se você olhar na base de um recipiente, provavel- 
mente verá um símbolo de reciclagem contendo um 
número, como visto na Figura 12.8. 0 número no meio 
do símbolo de reciclagem e a abreviatura abaixo dele 
indicam o tipo de polímero do qual o recipiente é feito, 
como resumido na Tabela 12 2, (As estruturas químicas 
desses polímeros são mostradas na Tabela 12.1.) 


TABELA 12.2 Categonas usadas para materiais 
poliméricos reciclados nos Estados Unidos 


Número 

Abreviatura 

Polímero 

1 

PET 

Tetraftalato de polietileno 

2 

HDPE 

Polietileno dc alta 
densidade 

3 

V 

Cloreto de polivinila (PVC) 

4 

LDPE 

Polietileno de baixa 
densidade 

5 

PP 

Polipropíleno 

6 

PS 

Poliestireno 

7 


Outros 


Esses símbolos tomam possível separar os reci- 
pientes por suas composições. Em geral, quanto ma - 
baixos os números, maior a facilidade com a qual o ma- 
terial pode subseqüentemente ser reciclado. 



Figura 12.8 Os recipientes de plástico têm símbolos ~— 
suas bases indicando as respectivas composições e 
adequação para reciclagem. 
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FILME Os polímeros formados a partir de dois munõmeros diferentes sào chama- 

jP Síntese do náilon 6,10 dos copolímeros. Na formação de muitos náilons, uma Jüimina, um composto 

' ' com um grupo -NH. de cada lado, reage com um lUâcido, um composto com urr 

grupo -COOH de cada lado. Por exemplo, o náilon 6,6 é formado quando uma 
diarnma que tem seis carbonos e um grupo amino de cada lado reage com o ácido adipico, que também tem seis 
átomos de carbono. 


uH^Ni-CH^NH; 
Dia mina 


O O 

II II 

riHOC fCH^COH 
Ácido adipico 


O O 

11 11 

— NTH(CH,) 6 NH— CÍCHJ.iC-f; * 2nH,0 ''23, 
Náilon 6,6 


Uma reação de condensação ocorre em cada lado da diamina e do ácido. Os componentes de H ; 0 são rompidos 
ligações N — C sào formadas entre as moléculas. A Tabela 12.1 relaciona o náilon 6,6ealguns outros polímeros comuns 
obtidos por polimeriznção de condensação. Observe que esses polímeros lém esqueletos contendo átomos de N ou 
de O, bem como átomos de C. No Capítulo 25 veremos que as proteínas também são polímeros de condensação. 

Tipos de polímeros 

Os plásticos são materiais que podem ser fabricadas em v ários formatos 
geralmente por aplicação de calor e pressão. Os materiais termoplásticos po- 
dem ser remodelados. Por exemplo, recipientes plásticos para leite são feitos a 
partir de polietileno de massa molecular alta. Esses recipientes podem ser fun- 
didos, e o polímero reciclado é destinado a outro uso. Em contraste, um plásti- 
co termocurado é modelado por processos químicos; em consequência, não 
pode ser remodelado facilmente. 

Um elastômero é um material que exibe comportamento de borracha e 
elástico. Quando é esticado ou dobrado, retorna a forma original na ocasião da 
retirada da força deformante, desde que ele não tenha sido distorcido aJém de 
seu limite elástico. Alguns polímeros, como o náilon e o poliéster, também pi>- 
dem ser modelados em fibras que, como os cabelos, são muito longas se com- 
paradas com sua área transversal, e não são elásticas. Essas fibras podem ser 
usadas para fabricar tecidos c cordões e ser adaptadas para roupas, cadarço, 
tecidos de pneus e outros objelos úteis. 

Estruturas e propriedades físicas dos polímeros 

As fórmulas estruturais simples dadas para o polietileno e outros políme- 
ros são enganosas. Como cada átomo de carbono está rodeado por quatro liga- 
ções, os átomos são arranjados de maneira tetraédrica, de forma que a cadeia 
não seja reta como tínhamos representado Além disso, os átomos estão relati- 
vamente livres para girar ao redor das ligações simples C — C. Em ver de ser 
retas e rígidas, as cadeias são flexíveis e dobram-se com facilidade (Figura 
12.9). A flexibilidade nas cadeias moleculares faz com que os materiais poli- 
méricos sqam muito flexív eis. 

Tanto os polímeros sintéticos quanto os naturais geralmente consistem 
em uma coleção de macromoléculas de diferentes massas moleculares. De- 
pendendo das condições de formação, as massas moleculares podem ser 
distribuídas por uma faixa muito grande ou ser agrupadas muito próximas 
de um valor médio. Em parte devido a essa distribuição nas massas mole- 
culares, os polímeros são, em geral, materiais amorfos (não-cristalinos). Em vez 
de exibir fases cristalinas bem-definidas com pontos de fusão nítidos, amo- 
lecem em uma íaixa de temperaturas. Entretanto, eles podem possuir uma 
ordem de limite curto cm algumas regiões do sólido, com cadeias alinhadas 
em redes regulares, como mostra a Figura 12.10. A extensão de tal organiza- 
ção é indicada pelo grau de cristalinidade do polímero. Esta pode, frequen- 
temente, ser ampliada por estiramento ou puxão mecânico para alinhar as 
cadeias à medida que o polímero fundido e passado por pequenos buracos. .As forças intermoleculares entre as 
cadeias poliméricas as mantêm unidas em regiões cristalinas organizadas, tomando o polímero mais denso. 



Figura 12.9 Um segmento de 
cadeia de polietileno. O segmento 
mostrado consiste em 28 átomos 
de carbono. Nos polietilenos 
comerciais, os compnmentos das 
cadeias variam de 10* a 1 0 5 
unidades de CH,. Como essa 
ilustração esclarece, as cadeias são 
flexíveis e podem formar espirais 
bem como torcer de maneiras 
aleatórias. 
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nais duro, menos solúvel e mais resistente ao calor. A Tabela 12.3 mostra 
_ amo as propriedades do polietileno variam à proporção que o grau de cris- 
:ulinidade aumenta. 

A estrutura linear simples do polietileno é útil para as interações intermo- 
eculares que levam à cristalinidade. Entretanto, o grau de cristalinidade no 
polietileno depende muito da massa molecular média. A polimerização resul- 
ta em uma mistura de mncromolécula <s (moléculas grandes) com ir variável e, 
por isso, com massas moleculares variáveis. O chamado polietileno de baixa 
densidade, usado na formação de filmes e folhas, tem massa molecular mé- 
dia na faixa de 10* u e ramificações de cadeia amplas, isto é, existem cadeias 
aterais fora da cadeia principal do polímero, como ramais curtos que se divi- 
dem a partir da linha férrea principal. Esses ramais inibem a formação de re- 
giões cristalinas, reduzindo a densidade do material. O polietileno de alta 
densidade, usado para fazer garrafas, tambores e canos, tem massa molecu- 
Lar média na faixa de 10" u. Essa forma tem menos ramificações e maior grau 
de cristalinidade. Os polietilenos de alta e baixa densidades são ilustrados na 
Figura 12.11. 


Regiões organuaj- 



Flgura 12.10 Interações entre . 
cadelas pollméricas. Nas regiões 
indicadas por círculos, as forças 
que agem entre os segmentos oe 
cadeias poliméricas adjacentes 
levam a uma organização 
semelhante à organização nos 
cristais, embora menos regular. 


TABELA 12.3 Propriedades do polietileno como função da cristalinidade 


Cristalinidade 



55% 

52% 

70% 

77% 

85% 

Ponto de fusão (°C) 

109 

116 

125 

130 

133 

Densidade (g/cm 1 ) 

0,92 

0,93 

0,94 

0,95 

0,96 

Firmeza' 

25 

47 

75 

120 

165 

Pressão resultante' 

1.700 

2.500 

3.300 

4.200 

5.100 


’ Esses resultados de testes mostram que a turva mecânica do polímero aumenta com o aumento da cristalinidade. A unidade física para o ■ 
de firmeza é psi « 10 ' Cpst = libra por polegada quadrada); e a unidade para o teste de pressão resultante é psi. A abordagem do significaJ . 
to desses testes está além do objetivo deste livro. 





Figura 12.11 (a) Ilustração 
esquemática da estrutura do 
polietileno de baixa densidade (LDPE 
e uso típico do filme de LDPE para 
fabricação de sacos de armazenagem 
de alimentos, (b) Ilustração 
esquemática da estrutura do 
polietileno de alta densidade (HDPE r 
recipientes fabricados a partir dele. 


(h) 


(b) 
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Várias substâncias podem ser adicionadas aos polímeros para fornecer proteção contra os efeitos da luz dt 
sol ou contra a degradação pela oxidação. Por exemplo, sais de manganês(IT), como hipofosfito de manganèslll ) 
Mn(H,PO,) 2 , e sais de cobre(I) em concentrações tão baixas quanto 5 x 10^° o. são adicionados aos náilons para 
dar proteção contra a luz e a oxidação, além de ajudar a manter a brancura. As propriedades físicas dos materiai.- 
poliméncos podem ser extensivamente modificadas pela adição de substâncias com massas moleculares mais 
baixas, chamadas plnstificaiites, para reduzir a extensão das interações entre as cadeias e, portanto, tornar o polí- 
mero mais maleável. O cloreto de polivinila (PVC) (Tabela 12.1), por exemplo, é um material de alta massa mole- 
cular, duro e rígido, usado para fabricar canos de esgoto. Entretanto, quando combinado com uma substância 
apropriada de massa molecular mais baixa, ele forma um polímero flexível que pode ser usado na confecção 
de botas de chuva e peças para bonecas. Em alguns objetos, o plastificante pode ser perdido com o tempo por 
causa da evaporação. À medida que isso acontece, o plastificante perde sua flexibilidade e torna-se sujeito à 
quebra. 

Polímeros de ligação cruzada 

Os polímeros podem se tomar mais firmes pela introdução de ligações quí- 
micas entre as cadeias poliméricas, como ilustrado na Figura 12.12. A formaçãt 
de ligações entre as cadeias é chamada relirulação Quanto maior o número dc 
ligações cruzadas em um polímero, mais rígido é o material. Enquanto os 
materiais termoplásticos consistem em cadeias poliméricas independentes 
os polímeros termocurados tomam-se de ligação cruzada quando aquecidos e 
por meio disso, mantêm suas formas. 

Um exempla importante de reticulação é a vulcanização da borracha 
natural, processa descoberto por Charles Goodyear em 1839. A borracha natu- 
ral é formada a partir de uma resina liquida derivada do córtex mais interno da 
árvore Htrvea bntsiliensi s. Quimicamente, é um polímero do isopreno, C\H„. 



Figura 12.12 Cadeias de 
polímeros de ligação cruzada. 

Os grupos de ligação cruzada 
(verdes) restringem os movimentos 
relativos das cadelas poliméricas, 
tornando o material mais duro e 
menos flexível. 


0 » + 2 ) 


QÍ \ /» 
r— c; 

ch/ \h 2 

Isopreno 


CH, H 

\_ _✓ 

/ =C \ 


CH, 



CH-.-4-CH 


Borracha 



[ 12 . 4 ] 


Como a rotação ao redor de uma ligação carbono-carbono não ocorre com facilidade, a orientação dos grupos 
ligados aos carbonos é rígida. Na borracha natural, as extensões da cadeia eslão do mesmo lado das ligações du- 
plas, como mostra a Equação 12.4. Essa forma é chamada de ris-poliisopreno; o prefixo ris é derivado da frase latina 
que significa ‘do mesmo lado.' 

A borracha natural não é um plástico útil porque é muito macia e muito reativa quimicamente. Goodyear des- 
cobriu aridentalmente que adicionar enxofre à borracha e, em seguida, aquecer a mistura faz com que a borracha 
fique mais dura, além de reduzir a suscetibilidade à oxidação ou ao ataque químico. O enxofre transforma a bor- 
racha em um polímero termocurado, reticulando as cadeias poliméricas por reações em algumas das ligações 
duplas, como exemplificado esquematicamente na Figura 12.13. A reticulação de aproximadamente 5% das liga- 
ções duplas cria uma borracha flexível e resistente. Quando a borracha é esticada, as ligações cruzadas ajudam o 
prevenir que as cadeias deslizem; dessa forma, a borracha retém sua elasticidade. 


Capítulo 12 Materiais modernos 


425 



Figura 12.1 3 A estrutura de uma parte da borracha natural poliménca é mostrada em (a), txistem ligações duplas 
carbono-carbono a intervalos regulares ao longo da cadeia, como mostrado na Equação 12.4. (b) Cadeias de quatro 
átomos de enxofre foram adicionadas transversalmente entre duas cadeias poliméricas pela quebra de uma ligação dupla 
carbono-carbono em cada cadeia. 


COMO FAZER 12.2 

Se supusermos que existem quatro átomos de enxofre por conexão cruzada, qual a massa de enxofre por grama de iso- 
preno, C,H„ necessária para estabelecer uma ligação cruzada, como ilustrado na Figura 123, com 5% de unidades de 
isopreno na borra dia? 


Solução 


Análise: pede-se calcular a massa de enxofre necessária por grama de isopreno. 

Planejamento: precisamos avaliar a razão de átomos de enxofre por unidades de isopreno, com base na Figura 12.13, 
na seqiiência reduzir a massa de enxofre necessária para perfazer 5% de ligações cruzadas. 

Resolução: podemos ver, a partir da figura, que cada ligação cruzada envolve oito átomos de enxofre para cada duos 
unidades de isopreno; isso significa que a razão de S para C S H, é quatro. Assim, com 5% (0,05) de unidades de isopre- 
no reticuladas, temos: 


(l,0gdeC 5 HJ 


1 1 mol de C,H, ) 

( 4 mols de S | 

( 324 g de S 1 

l68,lgdeC,H,J 

{ 1 mol de C,H, J 

^1 mol deSj 


(0,05) = 0,09 g de S 


PRATIQUE 

Como você espera que as propriedades da borracha variem conforme a porcentagem de enxofre no produto vulca- 
nizado aumenta? Justifique sua resposta. 

Resposta: a borracha será mais dura e menos flexível à medida que a porcentagem de enxofre aumentar devido ao 
aumento do grau de ligações cruzadas, que une coval entemente as cadeias poliméricas. 


A ligação cruzada é também encontrada no polímero formado pela melanina e pelo formaldeido, ilustrado na 
Figura 12.17. Apesar de não ser óbvio a partir desse desenho bidimensional, a ligação cruzada estende-se cm três 
dimensões, criando um material duro, rígido e quimicamente estável. Essa classe de polímeros tennocurados é 
encontrada em produtos como aparelhos de jantar, revestimentos e na Fórmíca™ para revestimentos de móveis. 


12.3 Biomateriais 


Para a abordagem que este livro enfoca, um biomaterial é qualquer material que tem aplicação biomédica. 
O material poderá ler uso terapêutico, por exemplo, no tratamento de ferimento ou doença. Ou poderá ter uso 
diagnóstico, como parte de um sistema para identificar doença ou para monitorar certa quantidade como o nível 


426 


Química: a ciência central 


A química no t rabalho A caminho do carro plástico 


Muitos polímeros podem ser formulados e processados 
para ter resistência estrutural suficiente, rigidez e estabilida- 
de ao calor para substituir metais, vidros e outros materiais 
em várias aplicações. Os suportes para motores elétricos e 
utensílios de cozinha, como cafeteiras c abridores de lata elé- 
tricos, por exemplo, são agora comumente fabricados a par- 
tir de polímeros espccialmente formulados Os polímcn* de 
engenharia são fabricados sob medida para aplicações espe- 
cíficas pela escolha dos polímeros, mistura de polímeros e 
modificações nas etapas de processamento. Eles geralmente 
têm custos mais baixos ou performance superior sobre os 
materiais que eles substituem. Além disso, modelar e colorir 
as peças especificas, bem como suas montagens para fabricar 
o produto final, é normalmente mais fácil. 

Os automóveis modernos fornecem muitos exemplos da 
invasão dos polímeros de engenharia no projeto e construção 
de automóveis. O interior dos carros vem há muito sendo 
fabricado principalmente com material plástico. Com o de- 
senvolvimento de materiais de alto desempenho, progresso 
sigmficontc tem sido feito na introdução de polímeros de 
engenharia como componentes de motor e peças da estrutu- 



Fiyura 12.14 O sistema de Injeção em motores V-8 da 
Ford Motor Company é fabricado a partir de náilon. 



Figura 1Z15 Os pára-lamas desse novo Fusca são feitos 
de General Electric Noryl GTX, um composto de náilon e 
éter polifenileno. 


ra do carro. A Figura 12.14, por exemplo, mostra o sistema de 
injeção em uma série de motores Ford V-8 de picape e fur- 
gão. O uso de polímeros de engenharia nessa aplicação eli- 
mina trabalhos em maquinas e várias etapas de montagem. 
O sistema de injeção, feito de náilon, é estável a altas tempe- 
raturas. 

As peças da carroceria do carro podem ser fabricadas a 
partir de polímeros de engenharia geralmente menos pesa- 
dos que os componentes que eles substituem, otimizando as- 
sim a economia de combustível. Os pára-lamas do novo 
Fusca lia Volkswagen (Figura 12.15), por exemplo, são feitos 
de náilon reforçado com um segundo polímero, éter de poli- 
fenileno (ppe), que lem a seguinte estrutura: 



Como O polímero éter de polifenileno é lineaT e bastante 
rígido, o ppe fornece rigidez e retenção de forma. 

Uma grande vantagem de muitos polímeros de enge- 
nharia sobre os metais é que eles eliminam a necessidade de 
caras etapas de proteção contra corrosão na fabricação. 
Além disso, algumas formulações de polímeros de enge- 
nharia permitem que eles sejum formados na cor desejada, 
eliminando, portanto, etapas de pintura (Figura 12.16). 



Figura 12.16 Esse carro experimental tem carroceria de 
plástico de policarbonato e polibutileno. 
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Melamina 

(a) (b) 


figura 12.17 (a) Reação de condensação entre uma molécula de formaldeído e duas de melamina inicia a formação de 
lolímero. (b) Estrutura do polímero meiamina-formaldeído, um material de ligação altamenle cruzada. 


:c glicose no sangue. Quer o uso seja terapêutico ou diagnóstico, o biomaterial estará em contato com fluidos bio- 
jgicos, devendo esse material ter propriedades que satisfaçam as exigências daquela aplicação. Por exemplo, um 
rolímero empregado para formar uma lente de contato descartável deve ser macio e ter superfície facilmente ume- 
.iecida. enquanto o polímero usado para obturar um dente deve ser duro e resistente a desgaste. 

Características dos biomateriais 

As características mais importantes que influenciam na escolha de um biomaterial são a biocompatibilidade, 
vigências físicas e exigências químicas, como ilustrado na Figura 12.18. 

Biocompatibilidade Os sistemas vivos, espedalmente os animais maiores, têm um conjunto complexo de prote- 
.òes contra as invasões de outros organismos. O corpo tem uma extraordinária habilidade em determinar se um ob- 
eto é material do próprio corpo ou se é um objeto estranho. Qualquer substância estranha ao corpo tem o potencial 
de gerar uma resposta do sistema imunológico. Objetos de tamanho molecular são encontrados pelos anticorpos e 
rejeitados, enquanto objetos maiores induzem a uma reação inflamatória ao redor deles. Alguns materiais são mais 
biocompatíveis, isto é, eles são mais rapidamente integrados ao organismo sem reações inflamatórias. Os fatores de- 
terminantes mais importantes são a natureza química e a textura física da superfície de um objeto. 

Exigências físicas Um biomaterial freqüentemente necessita satisfazer demandas sev eras. Os tubos que de- 
em ser usados para substituir uma artéria defeituosa devem ser flexíveis e não podem fechar quando dobrados 
iu ao sofrer outras distorções. Os materiais usados nas substituições de juntas devem ser resistentes ao desgaste. 
Uma válvula cardíaca artificial deve abrir e fechar de 70 a 80 vezes por minuto, dta após dia, por muitos anos. 5e se 
-lí põe tuna expectativa de vida de 20 anos para uma válv ula, isso significa aproximadamente 750 milhões de ciclos 
de abertura e fechamento! Ao contrário de uma válvula em um motor de carro, o defeito em uma válvula cardíaca 
rode ter consequências fatais para quem a utiliza. 


Biocompatibilidade 

Compatível com 
os tecidos e fluidas 
do organismo 



Exigências físicas 
Resistência 


Flexibilidade 
Dureza 


/■ 


Figura 12.18 Ilustração esquemática de um 
dispositivo feito pelo homem implantado em um 
sistema biológico. Para funcionar com sucesso, 
o dispositivo deve ser biocompatível com sua 
vizinhança e atender a exigências físicas e químicas 
necessárias, algumas das quais estão relacionadas 
para finalidades ilustrativas. 


Dispositivo de implante 


Exigências químicas 

Não-tóxico 
Não-reativo ou 
biodegradável 
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Exigências químicas Os biomateriais devem ser derrui módico. o que significa que eles devem ser aprovado 
para uso em qualquer aplicação médica especifica. Quaisquer ingredientes presentes nu biomnterial de grau médi 
cu devem permanecer inócuos durante toda a vida da aplicação. Os polímeros são biomateriais importantes, mas 
maioria dos materiais poliméricos contém contaminantes como monómeros que não reagiram, traços de catalisa- 
dores usados para realizar a polimerização, enchimentos ou plastificadores e antioxidantes e outros estabilizanle- 
As pequenas quantidades de materiais estranhos presentes em um polímero usado como recipiente para leite (Fi- 
gura 12.1 1) não apresenta risco na aplicação, mas poderia se o mesmo matenal plástico tosse implantado no orga- 
nismo por um período longo. 

Biomateriais poliméricos 

O grau de aceitabilidade do polímero estranho pelo organismo é determinado pela natureza dos grupos atómi- 
cos ao longo da cadeia e pelas possibilidades de interações com as moléculas do próprio organismo. Os orga- 
nismos são compostos em grande parle de biupolimerus como proteínas, polissacarideos (açúcares) e polinucleoh- 
itcoS (RNiA, DN A). Aprenderemos mais sobre essas moléculas no Capitulo 25. Por agora, podemos simplesmente 
observar que os biopoUmeros do nosso organismo têm estruturas complexas, com grupos polares ao longo da ca- 
deia polimérica. As proteínas, por exemplo, são longos cordões de aminoácidos que formaram um polímero por 
condensação. A cadeia da proteína tem a seguinte estrutura: 

O 

II 

Í-ÇH-C- 

R H R H R H R 

onde os grupos R variam ao longo da cadeia f- Cl í v -Cl f(CH ,) 3 etc.]. Existem 20 aminoácidos diferentes presente- 
na maioria das proteínas. Em contraste, os polímeros sintetizados pelos homens são mais simples, sendo formado- 
a partir de unia unica unidade, ou talvez duas diferentes, que se repete, como descrito na Seçáo 12.2. Essa diferença 
em complexidade é uma das razões pelas quais os polímeros sintéticos são identificados pelo organismo come 
objetos estranhos. Outra razão é que podem existir poucos ou nenhum grupo polar na cadeia capazes de interagir 
com o meio aquoso do organismo. : Svá: .2 

Aprendemos na Seção 12.2 que os polímeros podem ser caracterizados por suas propriedades físicas Os elas- 
tômeros são usados como biomateriais em tubos flexíveis sobre grafite para implantar marca passo e como cale- 
teres ( tubos implantados dentro do organismo para administrar medicação ou para drenar líquidos). Os termoplásti- 
cos, como o polietíleno ou os poliêsteres, são empregados como membranas nas máquinas de dialise do sangue t 
como substitutos de artérias sanguíneas. Os plásticos termocurados encontram usos limitados mas importante- 
Como são duros, inflexíveis e um tanto quebradiços, são mais freqüentemente usados em dispositivos dentários 
ou aplicações ortopédicas, como substituição de juntas. Para obturar uma cárie, por exemplo, o dentista pode colo- 
car um pouco de material dentro da cárie e aplicar uma luz ultravioleta sobre o material. A luz inicia uma reação 
fotoquimien que forma um polímero temiocurado duro e com muitas ligações cruzadas. 

Exemplos de aplicações dos biomateriais 

Podemos melhor apreciar os tipos de problemas encontrados no uso de biomateriais considerando alguns ca- 
sos específicos. 

Substituição e reparos cardíacos O termo cnrdioinsailnr diz respeito ao coração, sangue e artérias sanguíneas 
O coração é, naturalmente, um órgão essencial. LJ tn coração que pára completamente pode ser substituído por um 
órgão de um doador. Aproximadamente b0 mil pessoas sofrem deficiência terminal do coração a cada ano nos 
Estados Unidos; mesmo assim, apenas 2.500 corações de doadores toma m -se d Lsponiveis para transplante. Muita- 
tentativas têm sido feitas — e continuam a ser feitas — para produzir um coração artificial que possa servir por um 
período muito longo de tempo como substituto para o órgão natural Não dedicaremos atenção especial a este 
itens, exceto na observação de resultados recentes que são bastante promissores. 

Muitas vezes ocorre de apenas uma porte do coração, como a válvula aorta, falhar e precisar de substituição 
O reparo pode ser feito usando tecidos estranhos (por exemplo, uma válvula de coração de porco) ou o implante de 
uma válvula de coração mecânico para substituir uma válvula doente. Cerca de 250 mil procedimentos de substi- 
tuição de válvulas são realizados anualmente no mundo inteiro. Nos Estados Unidos, aproximadamente 45% dos 
procedimentos envolvem uma válvula mecânica. A válvula mais utilizada é mostrada na Figura 12.19. Ela tem 
dois discos semicirculares que se movem para permitir que o sangue flua nos sentidos desejados à medida que o 
coração bombeia, retrocedendo em seguida para tormar um lacre contra o fluxo de retorno. 


I ? íi 

N — CH — C — N — CH — C — N — CU — C- 
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E vital minimizar o distúrbio do fluxo enquanto o sangue passa pelos 
ispositivos artificiais. A rugosidade da sroperfide em um dispositivo provoca 
tnHólise, um colapso dos glóbulos vermelhos. Além disso, a rugosidade da su- 
rvríície pode servir como sítio de adesão e colonização para bactérias 
•vasoras. Pinalmente, superfícies rugosas também promovem a coagulação 
ao sangue, que forma coágulo sanguíneo ou grumo de sangue. Portanto, ainda 
uc possamos ter um pedaço perfeitamente fino de maquinaria do ponto de 
■ istá mecânico, a válvula do coração pode não ser adequada como implanle no 
ngo prazo Para minimizar os coágulos sangilineos, os discos nas válvulas 
.1 ) coração devem ter superfície interna lisa e quimicamente inerle. 

L m segundo desafio no uso de implante de válvula do coração é fixá -la no 
ugar. Como mustrado na Figura 12.19, o anel retentur que forma o coipo da 
ilvula é coberto com malha de lecido. O material escolhido é u Dracon 1 ' 1 . 

•.arca registrada da Du Pont paro a fibra formada a partir do tereftnlato de po- 
letilcno (Tabela 12.1 ). A malha age como uma rede na qual os tecidos do corpo 
tidem crescer através da malha de poliésler, fato que pode ser incumum em 
muitos outros plásticos. Aparentemente os grupos funcionais polares conten- 
do Oxigénio ao longo da cadeia do poliéster produzem Interações atrativas 
z ara facilitar o crescimento do tecido. 

Implanics vasculares Um implante vascular é um substituto para um seg- 
mento de artéria doenle. Onde possível, as artérias sanguíneas doentes são 
- jbslituidas por vasos firados do próprio corpo do paciente. Quando isso não 
possível, materiais artificiais devem ser usados. Ò Dracon ' ’’ é usado como 
-«posição para artenas de diâmetro grande ao redor do cor ação. Para esse pro- 
rosito, ele é fabricado etn forma tubular, plissada e entrelaçada, como mostra- 
do na Figura 12.21). O tubo é plissado para permitir dobradura sem que ocorra 
nminuiçào séria na área transversal. O implante deve integrar-se com os teci- 
*os vizinhos depois que ele for colocado no lugar. Deve, portanto, ter uma 
strutura aberta, com poros da ordem de LO um de diâmetro. Durante o 
rrocesso de recuperação, os vasos sangüíneos crescem dentro do implante 
novos tecidos tormam-se por toda a área. Sunílarmente, o poliLetrafluoroefi- 
eno [- (CF.CF-),-| é usado para os implantes vasculares de menor diâmetro 
das mpmbros. 

De maneira ideal, a superfície interna do tmplante se tomaria revestida 
oni o mesmo tipo de células que revestem as artérias nativas, mas isso nau 
'corre com os materiais disponíveis na atualidade. Em vez disso, a superfície 
ntema do tubo é reconhecida como sendo estranha ao sangue. As plaquetas, 
omponentes circulantes do sangue, normalmente servem à função de cicatri- 
zar ferimentos nas paredes das artérias sanguíneas. Infelizmente, elas atacam 
as superfícies estranhas e provocam a coagulação. A busca por revestimentos mais biocompatíveis para os imptiuv 
•.es é uma área de pesquisa ativa, pois até o momento existe um risco contínuo de surgimento de coágulos sanguí- 
neos. O crescimento excessivo de tecido na interseção do implante com a artéria nativa é também um problema 
.-requente. Devido â possibilidade de formação de coágulos, os pacientes que recebem válvulas artificiais de cora- 
;ão ou implantes vasculares em geral têm de fazer uso de medicamentos anticoagulantes cont mu amente. 

Tecidos artificiais O tratamento de pacientes que tiveram perda extensa de tecidos da pele — por exemplo, pa- 
cientes com queimadura ou com úlceras de pele — é um dos problemas mais difíceis na medicina terapéut ica. Hoje 3 
zele crescida em laboratório pode ser empregada para substituir enxertos em tais pacientes, De maneira ideal, o teo- 
io 'artificial' cresceria a partir de células tiradas do paciente. Quando isso não for possível, por exemplo, com vitimas 
de queimaduras, as células do tecido vêm de outra fonte. Se o enxerto de pele não for formado a partir das células d 1 
próprio paciente, medicamentos que suprimem o sistema imune de defesa devem ser usados, ou medidas devem ser 
umadas paia modificar o novo alinhamento de células a fim de prevenir a rejeição do tecido 

O desafio no desenvolvimento de tecidos artificiais é conseguir que as células se organizem do mesmo medo 
que nos seres vivos. O primeiro passo para atingir esse objetivo é fornecer uma armação apropriada ondeas 
Ias possam crescer, uma armação que as manterá em contato entre si e permitirá que se organizem- Tal armaçât • 
deve ser biocompatí vel; as células devem aderir à armação e diferencia r-se (isto é, desenvolver -se em célula- i- ’ - 
nos diferentes) à medida que a cultura cresce. A armação deve também ser mecanicamente forte e biodegrad-h ei 



Figura 12.19 Válvula cardíaca 
de disca bifoücular. conhecida 
como válvula de SL. |ude, em 
homenagem ao centro médico 
onde foi desenvolvida. 

As superfícies da válvula são 
revestidas com carbono pírolítico. 
Ela é presa aos tecidos vizinhos por 
um anel costurado de Dracon . 
S|M é uma marca registrada 
do SL |ude Medicai, Inc. 



Figura 12.20 Implante vascular 
de Dracon™'. 
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Química: a ciência central 


A «mação mais bem-sucedida tem sido o ácido lático — copolímeros de ácido glicólico. A formação do copoli 
mero por uma reação de condensação é mostrada na Equação 12-5: 


O 

II 

mHOCH-iC — -OH 


Ácidn glicólico 


íiHOCHC — OH 

I 

CH 3 

Ácido lático 


O O O O 

II II II II 

—o— Cl UC— O-f-CHC— o— CFUC— OjipÇHC— 


[ 11 ? 


ch 3 

Copolímern 


CH, 



Figura 12.21 Pele artificial 
preparada para uso em enxerto 
de pele. 


O copolímero lem abundância de ligações polares carbono-oxigènio a< 
longo da cadeia, fornecendo muitas oportunidades para interações de ligaçãi 
de hidrogênio. Os acoplamentos de ésteres formados na reação de condensa- 
ção são susceptíveis a hidrólise, que é exatamente a reação inversa. Quando c 
tecido artificial é organizado no corpo, a armação de copolímero na camada 
inferior hidrolisa-se à proporção que as células do tecido continuam a desen- 
volver-se e unem-se aos tecidos adjacentes. Um exemplo de um produto dc 
pele de enxerto é mostrado na Figura 12.21. 

Substituições de bacia Mais de 750 mil cirurgias envolvendo substituição 
de juntas naturais por juntas artificiais são realizadas a cada ano. Aproxima- 
damente 200 mil delas são substituições totais de juntas da bada. Muitas des- 
sas substituições são impulsionadas pela artrite debilitante. Uma substituição 
de junta de bacia é planejada para fornecer mobilidade da junta e suporte e- 
trutural. Ela deve ser estável sob carga considerável, resistente ao desgaste e 
ter bíocompatibilidade. 

A Figura 12-22 mostra os componentes de uma substituição moderna tipi 
ca de juntas de bacia. Ela inclui uma bola metálica, formada de uma liga meta 
lica dura e resistente à corrosão, geralmente cromo-cobalto. A bola altamentc 
polida está ligada a um tronco de liga de titânio que se encaixa no fêmur, qut 
foi cortado plano e furado. Essa parte mais baixa da junta artificial pode ser 
mantida no lugar no fêmur, usando um cimento que forma um polímero dum 
apesar de termocurado. Altemativamente, o componente que se encaixa no fê- 
mur pode ser revestido com uma camada porosa que promove o crescimentc 
do osso e a integração do implante ao osso hospedeiro. A desvantagem desse 
último procedimento é o tempo de espera — várias semanas para que o cres- 
cimento do osso ocorra em nível apreciável, período durante o qual nenhum 
peso pode ser aplicado à junta. A vantagem dessa técnica comparada com a ci- 
mentaçáo no lugar da substituição é que ela deixa o fêmur mais intacto e pode 
ter expectativa de vida maior. 

A parte da pélvis que acomoda o cabeça do fêmur é conhecida como acvhi- 
bulo. Na junta artificial esse componente consiste em uma ventosa revestida 
com polietileno de massa molecular ultra-alta (Figura 12.22). Esse material t 
desenvolvido para manter sua forma por um longo período e sob várias car- 
gas. O desgaste da interface entre a ventosa e a bola deve ser minimizado por- 
que quaisquer partículas formadas durante o uso podem estimular resposta inflamatória. O Teflon r '' foi usado em 
versões mais antigas da ventosa, mas descobriu-se que ele não tinha resistência adequada ao desgaste. 



Figura 12.22 Componentes de 
substituição moderna de junta dc 
bacia. A bola metálica é composta 
de uma liga resistente à corrosão. 
A ventosa, que recebe a bola, é 
revestida com polietileno de alta 
massa molecular. 


12,4 Cerâmicas 


Cerâmicas sáo materiais inorgânicos sólidos, não-metálicos. Elas podem ser cristalinas ou não-cristalinas. 
As cerâmicas não-cristalinas incluem vidro e outros poucos materiais com estruturas amorfas. Elas podem pos- 
suir uma estrutura com ligações covalentes, ligações iónicas ou alguma combinação das duas. N ã< • 1 1 .N 
Normalmente são duras e quebradiças, estáveis a temperaturas muito altas. Os materiais cerâmicos 
incluem objetos corriqueiros como louças, porcelana, cimento, telhas, tijolos refratários usados em fomos e iso- 
lantes em velas de ignição. 
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Os materiais cerâmicos possuem variedade de formas químicas, incluindo os silicatos (sílica, SiO-,, com óxidos 
r --.aiicos), os óxidos (oxigênio e metais), os carteies (carboneto e melais), os itittetos (nitrogêmo e metais) e os ahimi- 

- s (alumina, Al,O v com óxidos metálicos). Apesar de muitos materiais cerâmicos conterem íons metálicos, al- 
- não contêm. A Tabela 12.4 relaciona alguns materiais cerâmicos e compara suas propriedades com as de dois 

- - ais comuns. 


‘BELA 1 2 4 Propriedades de alguns materiais cerâmicos e materiais não-cerâmicos selecionados 


Material 

Ponto de fusão 

m 

Densidade 

(g/cm 1 ) 

Dureza 

(mohs)* 

Módulo de 
elasticidade 1 

Coeficiente de 
expansão térmica' 

■dumína, Al,O t 

2.050 

33 

9 

34 

8.1 

larbeto de silício, SiC 

2.800 

33 

9 

65 

43 

Zirconita. ZrO, 

2.660 

3.6 

8 

24 

6,6 

rVrila, BeO 

2.550 

3.0 

9 

40 

10,4 

-sço doce 

1370 

7,9 

5 

17 

15 

Uumínio 

660 

2,7 

3 

7 

24 


• --«ala \tahsi é uma escala logarítmica babada na habilidade relativa de um material em riscar outrn material mais macio Ao diamante, 
-aterial mais duro. atribuímos um valor igual n 10. 

' Vdida da elasticidade de um material quando sujeito a certa carga <MI’a » 10*1. Quanto maior o número, mais elástico o material. 

-m unidades de (ÍT 1 * 10“*1. Quanto maior o mirneto, maior a variação de tamanho ao se aquecer ou se resfriar. 

As cerâmicas são altamente resistentes ao calor, corrosão e desgaste, não se 
-erormam rapidamente sob esforço e são menos densas que os metais usados 
. ara aplicações a altas temperaturas. Algumas cerâmicas usadas em aerona- 
vs, mísseis e espaçonaves pesam aproximadamente apenas 40% dos compo- 

- entes metálicos que elas substituem (Figura 12.23). Apesar de todas essas 
-tntagens, o uso de cerâmicas como materiais de engenharia tem sido limita- 
r porque das são extremamente quebradiças. Enquanto um componente 

-ictálico pode sofrer pressão quando golpeado, uma peça de cerâmica nor 
-talmente estilhaça porque as ligações previnem os átomos de deslizarem uns 

- 'bre os outros. Os componentes cerâmicos também são difíceis de ser fabrica- 
os sem defeitos. Na realidade, os altos custos de fabricação e a incerteza na 
onfiabilidade do componente são barreiras que devem ser vencidas antes de 
-- cerâmicas serem mais utilizadas na substituição de metais e outros materiais 
-truturais. Conseqüentemente, a atenção tem sido focalizada atualmente no 

processamento de materiais cerâmicos, bem como na formação de materiais 
rerâmicos compósitos c no desenvolvimento de revestimentos cerâmicos finos 
-.os materiais convencionais. 

Processamento de cerâmicas 

As peças cerâmicas geralmente desenvolvem aleatoriamente microfissu- 
:as não detectáveis e lacunas (espaços vazios) durante o processampnto. Esses 
i efeitos são mais suscetíveis ao esforço que o resto da cerâmica; assim, elas ge- 
almente são a origem da rachadura c das quebras. Para 'endurecer' uma cerâ- 
mica — aumentar sua resistência n quebras — os cientistas muitas vezes 
produzem partículas muito puras e uniformes de material cerâmico que têm 
diâmetros menores que um ,«m (10'" m). Elas são muitas vezes sintetizadas 
aquecidas a alta temperatura sob pressão de tal forma que as partículas individuais liguem-se umas às outras) 
para formar o objeto desejado. 

O processo sol-gel e um método importante de formar partículas extremamente finas de tamanho uniforme. 
Um procedimento sol-gel típico começa com um alcóxido metálico. Este contém grupos orgânicos ligados a um 
metal por átomos de oxigênio. Os alcóxidos são produzidos quando o metal reage com um álcool, que é um com- 
posto orgânico contendo um grupo OH ligado ao carbono. Para ilustrar esse processo, usaremos o titânio como 
metal, e o etanol, CH,CH : OH, como o álcool. 

Ti(s) + 4CH;,CH ; OH (/) ► Ti(OCH,CHJ 4 (s) + 2H : fe) 



Figura 12_23 Uma variedade de 
peças cerâmicas feitas de nitrito de 
silício, SijN,. Esses componentes 
cerâmicos podem substituir partes 
metálicas em motores ou ser 
usadas em outras aplicações em 
que altas temperaturas e desgastes 
estão envolvidos. (Usado com 
permissão da Kyocera Industrial 
Ceramics Corporation.) 

Jk MODELO 3 D 

jP Carbeto de silício 


[12-61 
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Química: a ciência central 


O produto akóxido, n(CH,CH,) v é dissolvido em um solvente alcoólico apropriado. A seguir a agua é adie 
nada, reagindo com o alcóxido para formar grupos Ti — OH e regenerar o etanol. 

Ti(OCH : CHj) 4 (so/MfflO) + 4H : 0(/) . Ti(OH),(s) + 4CH ? CH 2 OH(/) 112 * 

A reação com o etanol é usada, mesmo o etanol sendo simplesmente regenerado, porque a reação direta : 
Ti(s) com H,0(/) leva a uma mistura complexa de óxidos e hidróxidos de titânio. A formação intermediária . 
Ti(OC ; H,) 4 (s) assegura que será formada uma suspensão uniforme de Ti(OH) 4 . 0 Ti(OH) 4 está presente nesse est. 
gio como um sol, uma suspensão de partículas extremamente pequenas. A acidez ou a alcalinidade do sol é aju>: 
da para eliminar água a partir de duas ligações Ti — OH. 

(HO), Ti — O — H(s) + H-0- Ti(OH),(s) (HO),Ti — O — Ti(01 l),(s) + H : 0 (/) [12* 

Esse é outro exemplo de uma reação de condensação. (Seção II 
A condensação ocorre também em alguns dos outros grupos OH ligados 
átomo de titânio central, produzindo uma rede tridimensional. O mater:.. 
resultante, chamado gel, é urna suspensão de partículas extremamente p: 
quenas com consistência de gelatina. Quando esse material é aquecia, 
cuidadosamente de 200 "C a 500 "C, todo o liquido é removido e o gel é cor 
vertido em pó de óxido metálico finamente dividido com partículas de d. 
metros entre 0,003 e 0,1 um. A Figura 12.24 mostra partículas de SiOj, ft - 
madas em esferas notavelmente uniformes por um processo de predpitaçã 
similar ao processo sol-gel. 

Para formar um objeto cerâmico com uma forma complexa tridimensit 
nal, o pó cerâmico finamente dividido, talvez misturado com outros pós 
compactado sob pressão e, a seguir, sinterizado a alta temperatura. As terr 
peraturas necessárias sào de aproximadamente 1.650 "C para a alumina, 1.7< ' 
P C para o óxido de zircõnio e 2.050 ’C para o carbeto de silício. Durante a sin:- 
rizaçáo as partículas cerâmicas coaJescem sem realmente se fundirem (comp 
re as temperaturas de sinterização com os pontos de fusão relacionados n. 
Tabela 12.4). 

Compósitos cerâmicos 

Os objetos cerâmicos sâo muito mais resistentes quando formados a partir de um compósito, uma mistur 
complexa de dois Ou mais materiais. Os compósitos mais eficientes são formados pela adição d e fibras cerâmica.- 
um material cerâmico. Assim, o compósito consiste em uma matriz cerâmica contendo fibras incrustadas de un 
material cerâmico, que pode ter ou não a mesma composição química da matriz. Por definição, uma fibra tem com- 
primento de no mínimo cem vezes seu diâmetro. As fibras geralmente têm grande resistência em relação ãs carga- 
aplicadas ao longu de seu eixo longo. Quando são incrustadas em uma matriz, elas a fortalecem, resistindo a defor- 
mações que exercem certa pressão ao longo do eixo longo. 

A formação de fibras cerâmicas é ilustrada pelo carbeto dc silício (SiC), ou carborundo. O primeiro passo n. 
produção das fibras de SiC é a síntese de um polímero, polidimetilsilano. 



Figura 1 2.24 Esferas de 
tamanhos uniformes de sílica 
amorfa, SiO J( fabricadas pela 
precipitação de uma soluçáa 
metanólica de SÍ(OCHj) 4 com 
adição de água e amónia. 

O diâmetro médio é 550 nm. 
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Quando esse polímero é aquecido a 400 V C, converte-se em um material que tem átomos de carbono e silícií 
alternados na cadeia. 
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As fibras formadas a partir desse polímero são aquecidas lentamente até aproximadamente 1.200 “C em atmos- 
era de nitrogênio para eliminar todos os átomos de hidrogênio e de carbono, com exceção dos que estão direta- 
nenle ligados aos átomos de silício. O produto final é um material cerâmico de composição SiC, na forma de fibras, 
ariando de 10 a 15 /im de diâmetro. Por procedimentos similares, iniciando-se com um polímero orgânico apro- 
priado, as fibras cerâmicas de outras composições, como nitrito de boro (BiV), podem ser fabricadas. Quando as fi- 
: ras cerâmicas são adicionadas a um material cerâmico processado a alta temperatura, o produto resultante tem 
•esistência muito maior a defeitos de quebras catastróficas. 

-plicações das cerâmicas 

As cerâmicas, principalmente os novos compósitos cerâmicos, são muito utilizadas na indústria de íerramen- 
-i-> de corte. Por exemplo, a alumina reforçada com filetes (fibras extremamente finas) de carbeto de silído é usada 
: jra cortar e modelar com máquinas ferro e ligas mais duras à base de níquel. Os materiais cerâmicos têm impor- 
inte papel na indústria eletrônica. Os circuitos integrados semicondutores 
'ão em geral montados cm um substrato cerâmico, normalmente alumina. 

• cumas cerâmicas, particularmente o quartzo (SiO, cristalino), são piezoeléth 
- o que significa que geram um potencial elétrico quando sujeitos a esforço 
- '.cãnico. Essa propriedade permite-nos usar materiais piezoelétricos para 
mtrolar freqüências em circuitos eletrónicos, como em relógios de quartzo e 
.t radores de ultra-som. 

Os materiais cerâmicos são usados na fabricação de ladrilhos cerâmicos 
ara a superfície do ônibus espadai, para protegê-lo de superaquecimento ao 
-entrar na atmosfera terrestre (Figura 12.25). Os azulejos sáo feitos de fibras 
urtas de sílica de alta pureza reforçada com fibras de borossilicato de alumínio. 

’ material é produzido em blocos, sinterizado a temperatura acima de 1300 U C, 
cortado em ladrilhos. Os ladrilhos têm densidade de apenas 0,2 g/cm' e, mes- 
mo assim, eles são capazes de manter a capa de alumínio do ônibus abaixo de 
•*0 "C, enquanto sustentam temperatura superficial de 1250 ’C. 

12.5 Supercondutividade 

Em 191 1, o físico holandês H. Kamerlingh Onnes descobriu que quando o mercúrio é resfriado abaixo de 43 K, 
e perde toda a resistência ao fluxo de uma corrente elétrica. Desde essa descoberta, os cienfistas estão chegando à 
inclusão de que muitas substâncias exibem essa 'falta de atrito' ao fluxo de elétrons. Essa propriedade é conheci- 
da como supercondutividade. As substâncias que exibem supercondutividade só o fazem quando resfriadas abai- 
o de uma temperatura específica, chamada temperatura de transição da supercondutividade, T ( . Os valores 
bservados de T c geralmenle são muito baixos. A Tabela 12.5 relaciona as principais descobertas de materiais 
-upercondutores. Alguns são notáveis por seus valores relativamente altos de T,, outros pelo fato de que um mate- 
-:id com esse tipo de composição jamais poderia ser supercondutor. 


TABELA 123 Materiais supercondutores; datas do descobrimento e temperaturas de transição 


Substância 

Data do descobrimento 

T,(K) 

Hg 

1911 

4,0 

\b 1 Sn 

1954 

18,0 

SeTiO, 

1966 

03 

\b,Ce 

1973 

223 


1975 

133 

a(Ba)]Cu0 4 

1986 

35,0 

ea,Cu,0? 

1987 

953 

-'iSrCaCujO, 

1988 

100,0 

Ba : Ca : Cu,O t ,| 

1988 

125,0 

cBa,Ca,Cu,0,M 

1993 

1333 


1995 

40 

. UB- 

21)01 

39 



Figura 12.25 Um trabalhador 
aplicando ladrilhos de cerâmica 
Isolante térmica na carcaça do 
ônibus espacial. 
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Figura 12.26 Urn pequeno imtf 
permanente é levitado por sua 
interação com um supercondutor 
cerâmico resinado até â 
temperatura do nitrogênio liquido, 
77 K. O ímã flutua no espaço 
porque o supercondutor exclui as 
linhas do campo magnético, uma 
propriedade conhecida como 
efeito Meissner. 


A supercondutividade tem potencial econômico extraordinário. Se as li- 
nhas de transmissão de eletricidade ou os condutores em uma variedade de 
dispositivos elétricos fossem capazes de conduzir corrente sem resistência 
quantidades enormes de energia poderiam sor economizadas. Além disso 
muitos dispositivos que atualmente náo são economicamente viáveis, incluin- 
do chips de computadores menores e mais rápidos, podermm scr construídos 
Por outro lado, materiais supercondutores exibem uma propriedade, chama- 
da efeito Meissner (Figura 12.26), que acarreta total exclusão do fluxo magnétkc 
de seu volume. O efeito Meissner poderia potencinlmente ser usado para cons- 
truir trens de alta velocidade que levitam magneticamente ese deslocam cotr 
velocidades elevadas. Entretanto, como a supercondutividade aparece err 
muitos materiais apenas a temperaturas muilo baixas, as aplicações desse fe- 
nómeno até hoje têm sido limitadas. É importante seu uso nas bobinas de cle- 
trnímás que geram campos magnéticos muito grandes necessários para si 
obter imagem médica (Figura 12.27). As bobinas magnéticas, geralmente for 
madas de Nb,5n, devem ser mantidas resinadas com hélio líquido, que entra 
em ebulição a aproximadamente 4 K_ O custo do hélio liquido é um fator signi- 
ficante no custo do uso de 1RM. 

Óxidos cerâmicos supercondutores 



Antes da década de RO, o valor mais alto que tinha sido observado para T 
era de aproximadamente 23 K para o composto nióbio-germànio (Tabela 
125). Entretanto, orn 1986, J. G. Bcdnorz e K. A. Müller, trabalhando nos labo- 
ratório» de pesquisa da IBM em Zurique, Suíça, descobriram a superconduti- 
vidade acima de 30 K em um óxido cerâmico contendo lantãnio, bário e cobre. 
Esse material representa a primeira cerâmica supercondutora. Tal descoberta 
pela qual Bcdnorz e Müller receberam o Prémio Nobel em 1987. incrementou 
as atividades de pesquisa por todo o mundo Antes do Final de 1986, osrienti- 
tas tinham verificado o começo da supercondutividade a 95 K no óxido dc 
(trio-bário-cobre, Yba,Cu,O r . A temperatura inats alta observada até hoje para 
o iniciu da resistência zero a 1 atm de pressão é 133 K. que foi atingida em ou- 
tro óxido complexo de cobre, tigBa ,CãXu,Q>^ onde > representa um peque- 
no excesso de oxigênio. 

A descoberta da chamada supercondutividade de alta temperatura (alta 
T) é de grande importância. Muitas aplicações de supercondutividade se 
tornarão possíveis apenas com o desenvolvimento de supercondutores de 
alta temperatura utilizáveis, porque o custo dc manter temperaturas extre- 
mamente baixas e muito alto. O único isolanle seguro facilmente disponível 
a temperaturas abaixo de 77 K é hélio liquido, que custa em tomo de 2,50 dó- 
lares por litro. Entretanto, para materiais que sofrem a transição de super- 
condutividade a temperaturas bem acima de 77 K, o nitrogénio líquido, que 
custa apenas em tomo de 0,05 dólares por litro, pode ser usado. Alternativa- 
mente. dispositivos de resfriamento mecânico podem ser possíveis em algu- 
mas aplicações Uma das cerâmicas mais estudadas é Yba,Cu,0 7 , cuja 
estrutura e mostrada na Figura 12.28. A célula unitária é definida pelas li- 
nhas; alguns átomos de oxigênio que se localizam tora da célula unitária tam- 
bém estão mostrados para ilustrar o arranjo dos átomos de oxigênio ao redor 
de cada átomo de cobre. Trabalho extensivo na modificação deste e de outros 
óxidos de cobre supercondutores relacionados pela introdução de outros 
átomos, chamados dopantes, em várias posições atômicas, indica que a condutividade c a supercondutividade 
ocorrem nos planos cobre-axigênío. A temperaturas acima da 1 a condutividade elétrica paralela aos planos 
cobre-oxi gênio é 19’ vezes maior que na direção perpendicular. Os ions de Cu 2 têm configuração eletrónica 
| Ar)3d“ com um único elétron nn orbital 3 d . Apesar de os mecanismos da condutividade e da superconduti- 

vidade ainda náo serem bem entendidos, acredita-se ser importante que os lóbulos do orbital 3if , apontem 
em direção aos ions O 2 ’ vizinhos. 

Os novos materiais cerâmicos supercondutores são extremamente promissores, mas uma grande quantidade 
de pesquisa é necessária antes que eles possam ser bastante aplicados em uma base pratica. No momento ê ditíc 


Figura 1 2.27 Um instrumento de 
imagem por ressonância magnética 
(IMR) usado em diagnóstico médico. 
O campo magnético necessário para 
o prucedímento ê gerado pela 
corrente tluindo nos cabos 
supercondutores, que devem ser 
mantidos abaixo dc sua temperatura 
de transição de superconduior, T tJ 
de 1 8 K. Isso requer He líquido como 
refrigerante. 
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moldar as cerâmicas, que são materiais quebradiços, em formas úteis como 
rifas ou fios em grande escafa. Além disso, as densidades de corrente alcançáveis 
a corrente que pode ser transportada por um fio de área transversal determi 
nada) ainda não são altas o suficiente para muitas aplicações. Um problema 
relacionado é a tendência das cerâmicas em interagir com seus ambientes, es- 
pecialmente com água e dióxido de carbono. Por exemplo, o reação de 
YBa.Cu.O. com a água atmosférica libera O, e forma Ba(OH),, Y ; BaCu,0, e 
L'uO. Uma vez que esses materiais são tão reativos, eles devem ser protegidas 
contra exposição á atmosfera por longos períodos Apesar dessas iimitações, 
materiais supercondutores de alta temperatura já têm encontrado aplicações 
em algumas situações. (Veja o quadro “A química no trabalho.") 

Novos supercondutores 

Ainda não está claro o que faz um material em particular ser um super- 
condutor. A supercondutividade em metais e ligas metálicas, como Nb. Sn, é 
bem explicada pela teoria BCS, assim chamada em homenagem a seus inven 
rores, John Bardeen, Leon Cooper e Kobert Schrieffer. Entretanto, depois de 
m los de pesquisa, ainda não existe uma teoria satisfatória de supercondutivi- 
dade em materiais cerâmicos. Como parece que a supercondutividade pode 
aparecer em muitos tipos diferentes de materiais, a maioria das pesquisas 
empíricas é devotada à busca de novas classes de supercondutores. Como 
•hsorvadona Tabela 12.5, foi descoberto reccntcmente que C M (veja o quadro 
Um olhar mais de perto" na página 404) reage com metais alcalinos, o que 
converte em material condutor de eletricidade, exibe uma transição de 
supercondutividade a temperaturas até aproximadamente 40 K. Mesmo 
mais recentemente, verificou-se que o composto binário simples diboreto de 
magnésio, MgB„ torna-se supercondutor a 39 K. Isso é um resultado muito 
-urpreendente e potencialmente importante. O MgB„ um condutor de eletri- 
cidade mais ou menos como a grafita, é um material relativamente barato. 
Jutros compostos relacionados na mesma família poderiam possuir altas 
temperaturas de transição para a fase supercondutora. O campo da su- 
percondutividade é bastante promissor, mas os cientistas estimam que 
ovas descobertas não serão traduzidas 
em aplicações práticas importantes por j) MODfcLO J-D 
arios anos. Entretanto, tuturamente, novos Jln, YBa.Cu.O 
supercondutores provavelmente se toma- ' 
rão parte de nosso dia-a-dia. 


12.6 Filmes finos 


^ Itrio 
Bárui 
J Cobre 
Oxigênio 



Figura 12.28 Célula unitária do 
YBaCujO,. Alguns átomos de 
oxigénio fora da célula unitária 
também estão mostrados para 
ilustrar o arranjo dos átomos de 
oxigénio ao redor de cada atome 
de cobre. A célula unitária é 
definida pelas linhas que 
descrevem uma caixa retangular 


Os filmes finos foram usados pela primeira vez com mtenções decorativas. No século XVU, os artistas aprenue- 
am como pintar um desenho em um objeto cerâmico com uma solução de sal de prata; a seguir, aqueciam a pintu- 

• .i para decompor o sal, deixando um filme fino de prata metálica. Os filmes finos são usados na atualidade com .-. 
finalidade de decoração ou de proteção: para fabricar condutores, resistores e outros tipos de filmes em circuite - 
licroeletrônicos; para fabricar dispositivos fotovoltaicos para conversão de energia solar em eletricidade e para 
muitas outras aplicações (Figura 12.31), Um filme fino pode ser feito de qualquer tipo de material, incluindo metais 
vidos metálicos ou substâncias orgânicas. 

O termo filme fino náo tem definição precisa. Em geral, refere-se a filmes com espessura variando de 0,1 /im 
-.proximadamente 300 um. Normalmente ele não se refere a rev estimentos como tintas e vernizes, os quais err 
ceral são mais espessos. Para um filme fino ser útii, L* *le deve possuir todas ou a maioria das seguintes propneia- 
: es: (a) deve ser quimicamente estável no ambiente no qual será usado; (b) deve ser bem aderente h superfície : 
e cobre (o substrato); (c) deve ter espessura uniforme; (d) deve ser quimicamente puro ou de composição quwu 
•ntrolável; e (e) deve ter baixa densidade de imperfeições. Além dessas características gerais, as propriedj Jc- 
- recia is podem ser necessárias para determinadas aplicações. O Filme pode ser um isolante ou um semi condem - 
cor exemplo, e possuir propriedades óticas ou magnéticas especiais. 
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A química no trabalho 


Alcance das torres de telefones celulares 


As torres de telefones celulares pontilham de modo cres- 
cente as paisagens rurais e urbanas (Figura 12.29). Mesmo 
assim pode ser difícil manter contato com unia torre no 
meio de uma conversação telefônica. O telefone celular C£>- 
nvunica-sc com o sistema recebendo um sinal do transmis- 
sor da torre e lhe transmite sinais de retorno. Apesar de os 
transmissores da torre poderem ser bastante poderosos, 
o telefone celular tem poder muilo limitado. A medida que 
a distância da torre aumenta ou estruturas interpostas in- 
terferem. o sinal do telefone celular torna-se muito fraco 
para ser diferenciado no meiodos ruídos eletrônicos gerais. 

Os amplificadores no receptor da torre têm fiJtros ele- 
trônicos que distinguem entre os sinais que chegam c outros 
sinais eletrônicos. Quanto mais aguçado o filtro, maior a 
distinção entre um canal e outro, e consequentemente, 
maior a rapacidade de detectar o sinal desejado com clareza. 
Os filtros podem ser feitos a partir de um óxido supercon- 



Figura 12.29 Torre de comunicações sem fio. 


dutor de alta temperatura que, quando resfriado abaixo de 
T,, tomece filtração muito mais aguçada que os filtros con- 
vencionais. Incorporando tais filtros nos receptores de tones 
de telefones celulares, o alcance da tone pode ser estendido 
até um fatur de dois. o que economiza custos dc construção e 
melhora a confiabilidade da comunicação. 

A tecnologia de supercondutores agora é usada em caixas 
do tamanho de um PC localizadas nas estações de base de te- 
lefonia celular (o pequeno prédio ao pé da torre). Os filtros 
são fabricados a partir de um óxido cerâmico, geralmente 
YBa.Cu,0- ou TTBa.CaCUjO, O resfriamento necessário e 
fornecido por um dispositivo de resfriamento mecânico, ba- 
sicamente uma pequena unidade de refrigeração capa/, de 
resfriar o filtro abaixo de sua T, (Figura 1230). 



Figura 12.30 Visão do amplificador que emprega um 
filtro supercondutor para receber sinais de telefonia 
celular. O objeto cilíndrico ã esquerda ê o refrigerador 
criogênico usado para manter o filtro a uma temperatura 
abaixo de seu valor de 7A 



Figura 12.31 Os painéis de vidro 
formando as paredes externas 
deste prédio têm um filme fino de 
metal, que reflete uma (ração 
signiflcante da luz externa. O vidro 
refle trvo fornece privacidade, reduz 
c clarão interior e também a carga 
de resfriamento no prédio durante 
c cima quente. 


Para que tenha utilidade, um filme fino deve aderir a seu substrato inferior 
Em virtude de o filme ser ineren temente frágil, ele deve se unir ao substrato 
fortemenle. As forças de ligação podem ser químicas, istoé, uma reação químicc 
na interface pode conectar o filme ao material da camada inferior. Quando um 
óxido metálico é depositado no vidro, por exemplo, as redes de óxido de cada óxi- 
do metálico e o vidro misturam-se na interface, formando uma zona fina de 
composição intermediária. Nesses casos, as energias de ligação entre o filme e o 
substrato têm as mesmas magnitudes que as ligações químicas, na faixa de 250 1 
400 kj/mol. Entretanto, em alguns casos as ligações entre o filme e o substrati 
sãD baseadas inteiramente em forças intermoleculares de van der Waals e 
eletrostáticas, como pode ocorrer quando um filme de polímero orgânico é de- 
positado em uma supertície metálica. As energias que ligam o filme ao substrato 
em tais casos podem estar na faixa de apenas 50 a 100 kJ/mol,e os filmes não se- 
rão tão robustos. 

Usos de filmes finos 

Os filmes finos são usados em microeletrónica como condutores, resisto- 
res e capacitores. Eles são bastante utilizados como revestimentos óticos em 
lentes (Figura 1232) para reduzir a quantidade de luz refletida a partir da su- 
perfície das lentes e para protegé-las. Os filmes metálicos finos têm sido usa- 
dos por um longo pertodo como revestimentos protetores em metais. Eles 
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.vraimente são depositados a partir de soluções pelo uso de correntes elétri 
as. como nas galvanizações de prata e de 'cromagem'. (Adiaremos a discussão 
v métodos eletroquímicos para a formação de filmes até o Capítulo 20.) As 
-uperfíctes metálicas de ferramentas são revestidas com filmes cerâmicos fi- 
ts para aumentar as respectivas durezas. Apesar de não ser evidente para o 
onsumidor, quase todas as garrafas de vidro compradas são revestidas com 
um ou mais filmes finos. Os filmes são aplicados ao vidro para reduzir arra- 
nhões e desgaste; também aumentam a lubricidade, isto é, a facilidade com 
uo uma garrafa pode deslizar sobre outra. O filme fino mais comum para essa 
plicação é o óxido de estanho(TV), SnO,. 

Fabricação de filmes finos 

Os filmes finos são fabricados por uma variedade de técnicas, incluindo 
;eposição a vácuo, emissão c deposição de vapor químico? 

A deposição a vácuo é usada para fabricar filmes de substâncias que podem 
-er vaporizadas ou evaporadas sem destruir suas identidades químicas. Essas 
- jbstáncias incluem metais, ligas metálicas e compostos inorgânicos simples, como óxidos, sulfetos, flunretns e clo- 
etos. Por exemplo, lentes óticas são revestidas com materiais inorgânicos, como MgF ; , A1,0, e SiO,. O material a ser 
: eposi tado como um filme fino é aquecido - eletricamente ou por bombardeamento de elétrons - em uma câmara de 
Ito vácuo com uma pressão de 10 lorr ou menos. As moléculas vaporizadas se deslocam em linha reta para o ponto 
:e deposição. Para obter um filme de espessura uniforme, todas as partes da superfície a ser revestida devem estar 
cu a 1 mente acessíveis á fase de vapor a partir da qual o material de filme fino é depositado. Algumas vezes essa uni- 
'imidade é obtida ao girar a peça a ser revestida. 

Emissão, ou sputtering, envolve o uso de alta voltagem para remover o material de uma fonte ou alvo. Os áto- 
mos removidos do alvo são transportados através do gas ionizado na câmara e depositados no substrato. A super- 
icie-alvo é o eletrodo negativo, ou cátodo, no circuito; o substrato pode ser preso ao eletrodo positivo ou anodo. 
\ Figura 1 2-33 descreve esse processo. A câmara contém um gás inerte como o argõnio que é ionizado no campo de 
alta voltagem. Os tons positivos sào acelerados no sentido da superfície-alvo, com a qual eles colidem com energia 
-uriciente para desalojar os átomos do material do alvo. Muitos desses átomos são acelerados no sentido da super- 
cie do substrato. Ao colidirem com ele, formam um filme fino. 

Os átomos emitidos têm muita energia. Os átomos iniciais, ao se chocarem na superfície, podem penetrar v.v 
~as camadas dentro do substrato, o que ajuda a assegurar a boa adesão da camada do filme fino ao substrato. Uma 
ontagem adicional de emissão ô a possibilidade de mudar o material-alvo a partir do qual us átomos emitidos ori- 
cinam-se sem perturbar o sistema, podendo, dessa forma, ser fabricados filmes finos de multicamadas. 

A emissão é muito utilizada para fabricar filmes finos de elementos como silício, titânio, nióbio, tungsténio, alu- 
ninio, ouro e prata. Ela também é empregada para fabricar filmes finos de materiais refratários, como carbetos, bo- 
atos e nitretos em superfícies de ferramentas metálicas, para fabricar filmes lubrificantes macios como dissulfeto 
c molibdènioc para aplicar revestimentos para conservação de energia em vidros arquitetônicos (Eigura 12.31). 



Figura 12.32 As lentes desses 
binóculos são revestidas de filme 
fino cerâmico para reduzir a 
reflexão e proteger o vidro mais 
macio contra arranhões. 



Figura 12.33 Ilustração 
esquemática de um aparelho de 
emissão. A alta voltagem aplicada 
através do gás resulta na ionização 
de átomos de Ar. Os íons Ar‘ são 
acelerados no sentido do alvo 
carregado negativamente. Com 
o impacto eles se chocam com 
os átomos de M da superfície. 

Os átomos de M movem-se em 
todas as direções com alta energia 
cinética, e alguns deles chocam-se 
no substrato, formando um 
revestimento. 
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Na decomposição de vapor químico, a superfície é revestida com u 
composto químico volátil a temperatura abaixo do ponto de fusão da super: 
cie. O composto sofre, dessa forma, alguma forma de reação química para r 
mar um revestimento estável e aderente. Por exemplo, o tetrabrometo 
titânio é evaporado e TiBr, gasoso é misturado com hidrogênio. A mistura 
passada sobre uma superfície aquecida a aproximadamente 1.300 ''C. O sub- 
trato aquecido é normalmente uma cerâmica como sílica ou alumina. O hale: 
metálico sofre reação com o hidrogênio para formar um revestimento de tr 
nio metálico. 


TiBr^) + 2H,(tf) » Ti(s) * 4HBr(#) [11- 

De forma semelhante, é possível fazer filmes de silício pela decomposL ic 
de SiCl 4 em presença de H, de 1.100 “C a 1 .200 "C 


Figura 12.34 A ponta dessa 
broca para concreto foi revestida 
com um filme fino de carbeto de 
tungsténio para conceder dureza e 
resistência contra desgaste. 


SiCl.C?) + 2H,(*) * Si (s) + 4HCl(ír) [12-h 

Os filmes de sílica, SiO : , são formados decompondo-se SiCl, na preser. 
tanto de H : quanto de CQ.de 600 a 900 “C. 


SiCl 4 (g) + 2H,(g) + 2CO 2 0f) » 5iO ; (s) + 4HCl(í) + 2CO(j?) 112.1 


Os filmes de carbeto de ditungstênio, W-.C (Figura 12.34), podem ser fabr 
cados pela decomposição de WF P em presença de benzeno (C„HJ e gás hidr 
gênio. 


12WF,(s) + 4 33H 2 (ír) s 6W,C(s) + 72HF(*) [1211 


COMO FAZER ESPECIAL - Interligando os conceitos 

Os filmes de nitreto de silício, Si,N 4 , podem ser fabricadas pela decomposição de silano (SiHJ na presença de axnônU 
de 900 a 1.100 "C, como mostrado na Equação [1213): 

ISil-Ux) - 4NH,(.ç) * Si,\(s) + 12H,(^) [12.13; 

(a) Que tipo de substância é Si,N 4 ? Quais as propriedades características que você espera que essa substância tenha' 
Quais os tipos de ligação? (b) É feita uma proposta para substituira amónia na Equação 1213 com o dinitrogêniu (N 
porque o hidrogênio da amónia simplesmente se desprende de qualquer forma. Escreva uma equação balanceada 
para a reação de formação de 5i,N 4 a partir da reação de SiH 4 com N,. (c) A substituição de NH, por N. é uma bo. 
idéia? Justifique sua resposta. 

Solução 

(a) SijNj é um material cerâmico. Podemos imaginá-lo como sendo semelhante ao carbeto de silício, um sólido cova- 
Icnte (Seção 1 1 .8). Ele deve ter pontos de fusão e ebulição altos e ser muito duro (Tabela 12.4). Uma vez que Si e N são 

não-metais, a ligação entre eles dev e ser covalente polar, (b) 3SiH,(ç) + 2\ T ,(£) * Si,N,(s) + 6H.(ç) (c) Não seri. 

uma boa idéia tentar substituir NH, por N\. Como a ligação entre os átomos de nitrogênio em N, é uma ligação tripla 
muito forte. Seções 8 - é improvável que a ligação em N. seja reativa sob as condições nas quais SiH, 

estaria sujeito. 
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- q 1 , mi : i r Liabõii Revestimentos de diamante 

Além de ser irma das substâncias mais duras conhecidas, 
o diamante também é extremamente resistente à corrosão e 
estável a temperaturas excepcionalmente ai tas Até o mo- 
mento, diamantes comerciais são bastante utilizados para 
fortalecer ferramentas de corte e de esmenior. Esses diaman- 
tes são incrustados nas ferramentas e não são partes intimas 
e uniformes do materiaL 

Os cientistas desenvolveram recentemente procedimen- 
tos para aplicar uma camada ultraíina de diamante policris- 
talino em muitos materiais Esses filmes finos concedem a 
dureza e a durabilidade do diamante quando em contato 
com uma variedade de materiais, como vidro, papel, plásti- 
cos, metais e dispositivos semicondutores. Imagine um vidro 
á prova de arranhões; ferramentas de corte que virtualmcntc 
não precisam ser amoladas; superfícies que são quimicamen- 
te resistentes; sensores de temperatura que operam a altas 
temperaturas em ambientes ríspidos. Como o diamante é 
compatível com tecidos biológicos, ele pode ser usado para 
revestir materiais proféticos e biossensores. Quando deposi- 
tado no silício, os filmes finos de diamante policristalino po- 
dem servir como sensores de alta temperatura e ser usados em 
dispositivos eletrônicos como visores de tela plana f Figura 
12-35). Em algumas dessas aplicações o filme deve ser dopado 
durante a deposição com outro elemento, como o boro, para 
criar um semicondutor. 

Um procedimento para gerar tilmes de diamante envolve 
expor uma mistura de gás metano (CH,) e gás hidTogêmo 
(I l : ) à radiação de microondas intensa na presença do objeto 
a ser revestido Normalmente, a pressão de gás total é apro- 
ximadamente 50 torr e H. está presente em grande excesso. 




Figura 12.35 Imagem obtida em um microscópio da força 
atômica de filmes finos de diamante depositados no silício. 

A imagem tem aproximadamente 1 um aa longo de cada 
lado no plano dos filmes. A natureza policristalina do filme e 
evidente. A rugosidade média da superfície (distancia média 
entre picos e depressões) é da ordem de 30 nm. 


Sob condições apropriadas CH 4 decompõe-se, depositando 
um filme fino de diamante. H. dissocia-se em hidrogénio 
atômico, que reage mais rápido com a grafita do que com o 
diamante, removendo eficazmente a grafita do filme em 
crescimento. 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 12.1 Neste capitulo considera- 
remos cinco classes de materiais: cristais líquidos, polí- 
meros, biomateriais, cerâmicas e filmes finos Crislal 
líquido é uma substância que exibe uma ou mais fases 
organizadas na temperatura acima do ponto de fusão 
do sólido. Em uma fase líquida cristalina nemitica, as 
moléculas estão alinhadas ao longo de uma direção co- 
mum, mas as pontas das moléculas não. Em uma fase 
liquida cristalina esmética, as pontas das moléculas es- 
tão alinhadas, de tal forma que as moléculas formam fo- 
lhas. As fases líquidas cristalinas nemática e esmetica 
geralmente são compostas de moléculas com formas re- 
gularmente rígidas e alongadas, com grupos polares ao 
longo das moléculas para ajudar a reter o alinhamento 
relativo por interações dipolo-dípoln. A fase líquida 
cristalina coleslérica é composta de moléculas que se 
alinham como na fase líquida cristalina nemática, mas 
com cada molécula torcida em relação às respectivas 
izinhas, para formar uma estrutura helicoidal. 


Seção 12J2 Os polímeros são moléculas de massa 
molecular alta formadas pela união de grande número 
de moléculas, chamadas monômeros. Em uma reação 
de polimerização por adição, as moléculas formam no- 
vas ligações pela abertura de ligações existentes. O po!i- 
etileno forma-se, por exemplo, quando as ligações 
duplas carbono-carbono do etíleno se rompem. Em 
uma reação de polimerízação por condensação, os mo- 
nõmeros são unidos pela eliminação de pequenas molé- 
culas. Os vários tipos de náilon são formados, por 
exemplo, pela remoção de uma molécula de água de 
uma amina e um ácido carbo.vflico. Lm polímero for- 
mado a partir de dois monômeros diferentes échamadi 
deeopolímero 

Os plásticos são materiais que podem ser fabrica- 
dos em várias formas, cm geral pela aplicação de cah -r . 
pressão. Os polímeros termoplásticos podem ser remo- 
delados, talvez por aquecimento, enquanto os plásticos 
lermocurados são transformados cm objetos por um 
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processo químico irreversível e não podem ser facil- 
mente remodelados. Elastõmero e um material que exi- 
be comportamento elástico, isto é, ele retoma a sua forma 
original apôs ser esticado ou dobrado. 

Quase todos os polímeros são amorfos, mas alguns 
materiais possuem certo grau de cristalinidade. Para 
determinada composição química, a cristalimdade de- 
pende da massa molecuJar e do grau de ramificações ao 
longo da cadeia principal do polímero. O polietileno de 
alta densidade, por exemplo, com poucas ramificações 
e massa molecular alta, tem grau de cristalinidade mais 
alto que o polietileno de baixa densidade, que tem mas- 
sa molecular mais baixa e grau de ramificações alto. As 
propriedades poliméricas são também bem afetadas 
pela reticulaçâo, na qual as cadeias curtas de átomos co- 
nectam-se ás cadeias longas do polímero. A borracha é 
reticulada por cadeias curtas de átomos de enxofre no 
processo chamado vulcanização 

Seção 12 A Biomaterial é qualquer material que tem 
aplicação biomédica. Os biomafenais normalmente es- 
tão em contato com tecidos r fluidos do organismo. De- 
vem ser biocompatívcis, o que significa que eles não são 
tóxicos nem causam reação inflamatória. Eles devem 
atender a exigências físicas, como confiabilidade a lon- 
go termo, durabilidade e flexibilidade ou dure/a, de- 
pendendo da aplicação. Eles devem também atender a 
exigêndas químicas de não-reatividade em ambiente 
biológica, ou de bíodegradabilidade Os biomateriais são 
geralmente polímeros com propriedades especiais equi- 
libradas com a aplicação. 

Biomateriais têm muitas aplicações cardiovascula- 
res (isto é, relativos an coração, ao sangue e às artérias 
sanguíneas). Os implantes de válvulas cardíacas são 
frequentemente dispositivos mecânicos. A apresenta- 
ção de uma superfície lisa é importante para reduzir a 
coagulação sangüinea e a perda de hemácias. Os im- 
plantes vasculares são geralmente construídos de Dra- 
con™. um material poliester que se integra com os 
tecidos vizinhos. O tecido artificial é crescido em arma- 
ções. que mantêm as células no lugar e promovem a di- 
ferenciação das células. Os dispositivo* de substituição 
de juntas, como de bacia ou joelho, envolv em partes 
móveis que podem integrar-se com os ossos vizinhos 
para desenvolver resistência. As juntas de bolas metáli- 


cas encaixam-se dentro de \ entesas rormadas de mate- 
riais poliméricos de massa molecular muito alta como . 
polietileno. 

Seção 12.4 As cerâmicas são sólidos inorgânico* 
com estabilidade térmica em geral alta. normolmentc 
formados por ligações em redes tridimensionais A li- 
gação nas cerâmicas pode ser cov alente ou íõnica, e as 
cerâmicas podem ser cristalinas ou amorfas. O proces- 
samento das cerâmicas geralmenle começa com a for- 
mação de partículas muito pequenas, de tamanh 
unilorme, pelo processo sol-gel. As partículas são, en- 
tão, comprimidas e aquecidas a altas temperaturas £la- 
coalestem pelo processo conhecido como sintenzação 
As cerâmicas podem se tomar mais robustas e menc- 
SUjdtas ã quebra quando formam cumpositos, nu* 
quais fibras cerâmicas são adicionadas ao material cerâ- 
mico antes do processamento 

Seção 12J5 A supercondutividade envolve um ma- 
terial capaz de conduzir corrente elétrica sem nenhuma 
resistência aparente quando resfriado abaixo de sua 
temperatura de transição da supercondutividade, 7 
Desde a descoberta do fenómeno em 1911, o número dt 
materiais supercondutores tem aumentado constante- 
mente. Entretanto, até recentemente. todos os valores 
de T estavam abaixo de aproximadamente 25 K. Uir 
importante desenvolvimento recente è a descoberta da 
supercondutividade a alta temperatura etn determina- 
dos óxidos complexos. As cerâmicas supercondutora- 
como YbajCUjO- *ão capazes dc exibir superconduti- 
vidade a temperaturas mais altas que aquelas para 
quaisquer supercondutores não-cerámicos. Além disst 
recentemente, verificou-se que outras classes de com- 
postos têm valores de T relativamente altos 

Seção 12.6 Um filme fino é uma camada muito tina 
de substância cobrindo substrato. Os filmes finos po- 
dem ser fabricados por deposição a vácuo, na qual um 
material é vaporizado ou evaporado em certa superfí- 
cie; por emissão, na qual uma alta voltagem è usad. 
para gerar átomos energéticos do malenal a ser deposi- 
tado; ou por deposição por vapor químico, no qu^ 
uma reação química envolvendo substância na fase d<_ 
vapor ocorre em uma superfície, formando um revesti- 
mento estável e aderente. 


Exercícios 


Cristais líquidos 

12-1 Deque turma uma iase liquida cristalina nemáticae um 
líquido ordinário sao os mesmos e de que forma suas 
propriedades físicas diferem? 

122 Contrastando itim os líquidos ordinários, dir-se que os 
cristais líquidos possuem 'organização' O que isso sig- 
nifica? 


123 Descreva o que ocorre etn nível molecular a medid. 
que uma substância passa da fase sólida para a liquid 
cristalina manátíca e para a fase liquida isotnipica (nor- 
mal) com aquecimento. 

12.4 Quais as observações feitas por ReiniUer sobre o beo 
zoa to de coUrsterila sugerindo que essa substância pos- 
suiria uma fase líquida cristalina? 
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12.5 As moléculas mostradas na Figura 12.4 possuem gru- 
pos poJjl/W (isto é, grupamentos de Jfonww íjue dâc • 
origem a momentos dipolo de tamanhos consideráveis 
nas moléculas). Como a presença de grupas polares 
pode fortalecer a tendência em direção à formação de 
um cristal liquido? 

12.6 As fases líquidas cristalinas tendem a ser mais viscosas 
que as fases líquidas isotrópicas, ou normais, da mesma 
substância. l’or quê? 

12.7 Diz-se que a fase liquida cristalina esmética pode ser 
mais bem organizada que a nemátíca. Em que sentido 
isso é verdadeiro? 

12.8 Uma das substâncias liquidas cristalinas mais eficien- 
tes empregadas em LCDs (visores de cnstal liquido) é a 
molécula. 


Comparando essa estrutura com as fórmulas es+ru- 

tuteiÀu /tunic-Vaji <liuh</ut/u» «Ui dex/pt .j .ia 

características da molécula que promovem o comporta- 
mento de líquido cristalino. 

12.9 Descreva como uma fase líquida cristalina colestérica 
difere de uma fase nomaHr.i 

12.10 Normalmente ocorre de uma substância possuir uma 
fase líquida cristalina esmética exatamente acima do 
ponto de fusão, passando para uma fase liquida crista- 
Una netnática a temperatura mais alta. Explique esse 
tipo de comportamento em termos das idéias desenvol- 
vidas no Capitulo 11, relacionando energias molecula- 
res com temperatura. 


CHaCH;h.CH=CH— CH CH— OI \h-C=\ 


\h. 


-CH. 


fHr-CHls 

LU 

\h-— CH- y 


Polímeros 

12.11 A estrutura do decano é mostrada no "Como fazer 
12. 1 O decano não é considerado um polímero, o polie- 
tüeno é. Qual a distinção? 

12.12 O que é um monõmero? Dê três exemplos de tnonft me- 
ros, tomados dos exemplas apresentados neste capíhilo. 

12.13 Um éster é um composto formado por reação de con- 
densação entre ácido carboxflico e álcool. Use o índice 
para encontrar a abordagem sobre ésteres no Capitulo 
25 e dê um exemplo de uma reação formando um éster. 
Como esse tipo de reação pode ser estendido para for- 
mar um polímero (um poliéster)? 

12.14 Escreva uma equação química para a formação de um 
polímero, por meio de reação por condensação, de mo- 
nõmerus de árido succinico (HOOCCH.CH.COOH) e 
etilenodiamina (H-NCH.CH.NH.) 

.2.15 Desenhe a estrutura do(s) monômero(s) emprcgado(s) 
para formar cada um dos seguintes polímeros mostra- 
dos na Tabela 12.1: 

(a) cloreto de polivinila; (b) náilon 6,6 (c) tereftalato 
de polietileno 

12.16 Escreva a equação química que representa a formação 
de (a) polidoropreno a partir do cloropreno. 

CHi=CH — C=ü-b 

I 

Cl 

(o polidoropreno é usado como lacres de pavimentos 
de rodovias, juntas de expansão, esteiras de transporte 
e revestimentos de fios e cabos); (b) poliacrilonitrila a 
partir de acrílonitrila. 

CH,=CH 

‘ I 

CN 

(a poliacrilonitrila é usada em móveis domésücos, 
linhas para artesanato, roupas e muitos outros itens). 

'.2.17 O náilon Nomex IM , um polímero de condensação, tem 
a seguinte estrutura: 



Desenhe as estruturas dos dois monõmeros que forne- 
cem o Nomex™. 

12.18 As proteínas são poluneros formados por reações por 
condensação de aminoácidos. que têm a estrutura geral: 


H— N— C— C— O— H 

I 

H 

Nessa estrutura, R representa H, -CH, ou outro grupo 
de átomos. Desenhe a estrutura geral para um polímero 
de ãddo poliamino formado pela polimeriznção por 
condensação da molécula mostrada neste exercido. 

12.1 9 Além da condensação de áridos dicarboxüicos com diami- 
nas. como mostrado na Equação 123, os náilons podem 
também ser formados pelas reações por condensação de 
áridos aminocarbaxibcos com eles próprios. O náilon 4. 
por exemplo, é formado pela policondensaçãn de árido 
4-iiminobutirico (MH , C H , CH .CH.COOH ) . Escreva uma 
equação química para mostrar a formação do náilon 4 a 
partir desse monõmero. 

1230 O Kevlar 1,1 , um polímero de alto desempenho, tem a 
seguinte estrutura: 

.XqJ-™-. Q-n„- 

L Jfi 

Escrev a as fórmulas estruturais para as duas substân- 
cias que são condensadas para formar esse polímero. 
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12.21 Quais as características estruturais que ta /em um polí- 
mero ser flexível? Explique como a ligação cruzada afe- 
ta as propriedades físicas e químicas dele. 

12.22 Quais características estruturais fazem com que o 
poiietileno de alta densidade seja mais denso que o po 
lietileno de baixa densidade? 


1223 As altas massas moleculares e o alto grau de eristaUm- 
dade são sempre propriedades desejáveis de um polí- 
mero? justifique sua resposta. 

1224 Descreva brevemente cada um dos seguintes termo- 
(a) elastômero. (b) termoplástico; (c) plástico termocu- 
rado; (d) plastificador. 


Biomaleriais 

12.25 O neopreno é um polímero do dorobutadieno: 


h a 

O polímero pode ser usado para formar tubo flexível 
resistente ao ataque químico de uma variedade de rea- 
gentes químicos. Suponha que seja proposto usar o 
tubo de neopreno como revestimento de fios que vão 
ao coração a partir de um marcapasso implantado. 
Quais perguntas você faria para determinar se ele po- 
deria ser adequado para tal aplicação? 

1226 Com base na estrutura mostrada na Tabela 12.1 para o 
poliestireno e o poliuretano, qual dessas duas classes 
de polímeros você esperaria formar a interface mais efi- 
ciente com sistemas biológicos? Justifique sua resposta. 

1227 Os pacientes que recebem implantes vasculares forma 
dos a partir de material polimérico como o Dracon^’ 
são aconselhados a tomar medicamentos anticoagu- 
lantes dc forma continua para prevenir coágulos 
sangüíneos. Por quê? Que melhorias em tais implantes 


vasculares seriam necessárias para fazer com que essa 
precaução fosse desnecessária? 

1228 Vários anos a Irás uma companhia biomédica produziu t 
comercializou um novo e eficiente implante de válvula 
cardíaca. Entretanto, mais tarde ela foi retirada do merca 
do porque os pacientes que as usavam sofreram pendas 
severas de hemárias. Descrev a as propriedades da válvu- 
la que poderiam ter sido responsáveis por esse resultado 

1229 As células da peie do corpo não se diferenciam quandi 
elas são simplesmente colocadas em meio de cultura de 
tecidos, isto é, elas não se organizam dentro da estrutu- 
ra da pele, com diferentes camadas e diferentes tipos de 
Célula. O que é necessário para fazer com que tal dife- 
renciação ocorra? Indique as exigências mais importan- 
tes em qualquer material usado. 

12.30 Se você tentasse fazer crescer células de pele em um 
meio que produza uma armação apropriada para as cé- 
lulas e tivesse apenas dois tecidos disponíveis, um feito 
de poliéster c outro de polietilenotetraftalato (Tabela 
121), qual você escolheria para seus experimentos? Jus- 
tifique sua resposta. 


Cerâmicas 

1221 Os metais, como Al ou Fe, e muitos plásticos são reci- 
cláveis. Com exceção de vários v idros, tais como garra- 
fas de vidro, os materiais cerâmicas em geral não são 
recicláveis. Quais as características das cerâmicas que 
as fazem mais vagarosamente recicláveis? 

1232 Você tem dois objetos sólidos, um formado a partir de 
um material cerâmico e outro, a partir de um metal, que 
são muito parecidos. Quando eles caem de uma altura 
de 10 pes em uma superfície de concreto, um estilha 
ça-se em muitos pedaços, alguns deles com extremida- 
des cortantes. O outro sofre uma grande pancada e 
divide-se em duas partes, (a) Qual deles tem maior pro- 
babilidade de ser cerâmica e qual de ser metal? (b) Por 
que os dois materiais diferem no comportamento? 

1233 Por que a formação de partículas de tamanho e formas 
uniformes é importante para muitas aplicações dos ma- 
teriais cerâmicos? 

1224 Descreva os passos químicos gerais em um processo 
sol-gel, começando ram Zr(s) e CH ,CM.OH(l). Indique 
se cada passo é uma reação de oxidação-redução (recorra 
ã Seção 4.4), reação por condensação ou outro processo. 

1225 Hastes reforçadoras de aço são necessárias quando se 
usa concreto cotno piso em rodovias ou na construção 
de um prédio. Descreva a analogia entre essa prática e 


a formação dc compósitos cerâmicos. O que a analogia 
sugere sobre a torma e o tamanho adequados do mate- 
rial compósito adicionado? Por que essa é a forma ade- 
quada? 

1236 .Às durezas de v árias substâncias, de acordo com a es- 
cala conhecida como valor Knoop, são como seguem: 


Substância 

Valor Knonp 

A S 

60 

CaC0 3 

135 

MgO 

370 

Vidro de harrilha-carbonato de cálcio 

530 

Cr 

935 

ZrB. 

1.550 

AljOj 

2100 

TaC 

2.000 


Quais dos materiais desta lista você classificaria como 
cerâmica? Qual foi seu critério para fazer essa classifi- 
cação? A classificação como cerâmica correlariona-se 
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com a dureza de Knoop? Se você acha que sim, a dureza 
por si só é um critério suficiente para determinar se uma 
substância é uma cerâmica? Justifique sua resposta. 

12.37 O carbeto de silício, SiC, tem a estrutura tridimensional 
mostrada na figura. 



Descreva como as ligações e a estrutura do SiC levar" _ 
sua grande estabilidade térmica (a 2.700 "Q e à excepc - 
nal dureza. 

12.38 Quais as características estruturais que as qu.v 
substâncias cerâmicas listadas na Tabela 12.4 tèm — 
comum, e como essas características explicam as r ■ 
priedade s lá listadas, especialmente os altos pontos 
fusão e dureza? 


Supercondutividade 

12.39 A que o termo supercondutividade se refere? Por que os 
materiais supercondutores podem ser valiosos? 

12.40 Discuta a diferença entre um excelente condutor metá- 
lico dc eletricidade (como a prata) e uma substância su- 
percondutora (como Nb,Sn) abaixo de sua temperatura 
de transição de supercondutor. 

12.41 O gráfico a seguir mostra a resistividade de MgB ; em 
função da temperatura na região em tomo de 4 K a 
100 K. Qual o significado da queda brusca na resistivi- 
dade abaixo de 40 K? 

100 1 

80 

jj 

60 


20 

(I 

0 20 40 60 80 100 

Temperatura, (K) 


12.42 (a) O que é temperatura de transição da superconduti- 
vidade, T? (b) A descoberta por Müller c Bednorz 
supercondutividade em uma cerâmica de óxido de co- 
bre a 35 K levantou uma frenética escalada entre os to - 
cos e os químicos para descobrir materiais que exibv — 
supercond u tividade a temperaturas mais altas. Qual 
significado de atingir valores de T acima de 77 K? 

12.43 Os materiais cerâmicos supercondutores têm algurr - 
limitações como condutores elétricos quando compare 
dos com um condutor ordinário como um fio de cobre 
Quais são algumas dessas limitações? 

12.44 Por que uma substância não condutora nào seria um 
boa candidata ã supercondutividade? 


Filmes finos 

.2.45 Uma das exigências em muitas aplicações de filmes fi- 
nos é que eles devem aderir fortemente ao substrato in- 
ferior. Das forças abordadas no texto, qual deve levar à 
aderência do filme? 

.2.46 Liste as características que um filme fino deve possuir 
se ele tiver aplicação útíL 


12.47 Quais propriedades do filme lino ilustrado na ríc_: 
12.31 são importantes para a função nessa aplicaçã er 
particular? 

12.48 Liste os principais métodos empregados para a rabr::_ 
ção de filmes finos. Qual deles envolve uma vana^â 
química liquida ao prosseguir dos materiais de partia 
para o filme aplicado? 
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Exercícios adicionais 


12.49 Quais propriedades da molécula de líquido cristalino 
nemático típico são mais prováveis de provocar a reo- 
rientação quando ela é colocada em um campo elétrico 
que v perpendicular ao sentido de orientação das mo- 
léculas? 

12.50 O teflon ' M é um polímero formado pela polimerização 
de F : C “ CF*. Desenhe a estrutura de uma seção desse 
polímero. Que tipo de reação por polimerização é ne- 
cessária para formá-lo? 

12.51 Classifique cada uma das seguintes substâncias como 
cerâmica, polímero ou cristal líquido. 


ÇHt 


(a) --CH,— C- 


COOCH, 


‘_|H 


(b) LiNbO, 


(c) SiC 


(d) — I 


CH-, 


t 

CH, 


O 

(e) CH 3 0 OCHj 


12*52 A faixa de temperatura na qual um líquido possui 
comportamento de liquido cristalino é bastante estrei- 
ta (para exemplos, veja Figura 12.4). Por quê? 

12.53 As cerâmicas geralmente são quebradiças, sujeitas a 
defeito por fraturas e estáveis a altas temperaturas. 
Em contraste, os plásticos são deformáveis sob esfor- 
ço e têm estabilidade térmica limitada. Discuta essas 
diferenças cm termos de as estruturas e ligações nas 
duas classes de materiais. 

12.54 Um relógio com um visor de cristal liquido não fun- 
ciona corretamente quando é exposto a temperaturas 
muito baixas durante uma viagem para a Antártica. 
Explique por que o LCD (visor de cristal liquido) pode 
náo funcionar bem a temperatura baixa. 

12255 Suponha que um material líquido cristalino como o 
benzoato de colesterila é aquecido até bem acima de 
sua faixa líquida cristalina e, a seguir, resfriado. No 
resfriamento, a amostra mesperadamente permanece 
límpida até que ela atinja uma temperatura exatamen- 
te abaixo do ponto de fusào. no momento no qual ele 
se solidifica. Qual explicação você pode dar para esse 
comportamento? 

[12.56] Usando o índice do texto para encontrar informações 
sobre ligações metálicas, compare as estniluras de ce- 
râmica como Al,0, e outras listadas na Tabela 12.4 
com as estruturas dos metais e explique por que os 
materiais cerâmicos são mais duros. 

12.57 O revestimento da ventosa do acelábulo que recebe a 
junta de bola em uma substituição dc bacia é compos- 
to de polietileno com massa molecular extremamente 
elevada. Com base na discussão de polímeros de poli- 


etlleno na Seção 12.2, determine algumas das propn 
dades gerais desse material. Quais as propriedade 
que são dc particular importância nessa aplicaçi 
Quais exigências existem no atrito entre a bola meta, 
ca e a superfície polimériça? 

12*58 Escreva as equações balanceadas para descrever: (ai 
formação dc um filete de o tabelo de silicone por dt 
composição térmica em dois estágios do poli(dimetil>: 
lano) (duas equações); (b) a formação de um fitnv 
fino de nióbio pela decomposição térmica de .NlbBi 
etn uma superfície quente sob uma atmosfera de H 
(c) a formação de SifOCHjCH,), pela reação de SiC. 
com álcool etílico; (d) a polimerização do estiren 
(mostrada a seguir) para formar o poliestireno. 

<(Q>-c h =ch. 

12.59 A ligação de hidrogénio entre a cadeia do poliamid. 
tem importante papel na determinação das proprie- 
dades de um náilon como o náilon 6,6 (Tabela 12.1 
Desenhe as fórmulas estruturais para duas cadeia- 
adjacentes do náilon 6,6 e mostre onde as ligações d* 
hidrogênio poderiam ocorrer entre elas. 

|12.60] Uma substância liquida cristalina tem o diagrama dc 
fases mostrado na figura. Por analogia com o diagranv 
de fases para uma substância liquida não cristalin. 
(Seção 1 1,6), identifique a fase presente em cada área 



112.611 Na fabricação de circuitos microelctrõmcos, um con- 
dutor cerâmico como TiSh é empregado para conectai 
várias regiões de um transistor com o mundo exterior 
particularmente fios de alumínio. O TiSi, è deposita- 
do como um filme fino por deposição de vapor quími- 
co, no qual TiCl ( (g) e SiH,(g) reagem na superfície de 
Si. Escreva uma equação química balanceada para a 
reação, supondo que os outros produtos sejam H, e 
HCI. Por que TiSi, deve comportar-sc melhor como 
um in ter conector condutor em Si do que um metal 
como Cu? 

[12.621 Indique a natureza do filme formado pela decompo- 
sição térmica em uma superfície quente de cada um 
dos itens seguintes: (a) SLH, com H, como um gás 
transportador, na presença de CO, (CO é um produto): 
(b) TiCl, na presença de vapor de água; (c) GeCl ; na 
presença de H, como um gás transportador. 
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: lercicios cumulativos 


.2.631 Enquanto filmes finos de óxidos metálicos podem ser 
formados por deposição a vácuo, uma regra gerai é a 
de que compostos mtirgânicos tendo componentes 
aniõnicos com nomes terminando em -ilo ou -ato não 
podem ser depositados a vácuo com sucesso. Por que 
isso acontece? 

12.641 Empregando os valores de energia de ligação relacio- 
nados na Tabela 8.4, estime a variação de entalpia mo- 
Jar ocorrendo com (ã) o polimeriyaç.v} do etileno: (b)a 
formação do náilon 6,6, (cj a formação do tetraftaiah > 
de polietileno (PET). 

.1.65) Apesar de o polietileno poder ser lorcido e virado de 
maneiras aleatórias, como ilustrado na Figura 12.9, a 
forma mais estáv el è a linear com o esqueleto de car- 
bono orientado como mostrado na figura a seguir: 


H H H H H H H H H H H H 

r r / / / r 

MH H H HM H H H H H H 




la) Qual a lubndização dos orbitais em cada átomo de 
carbono? Quais os ângulos de ligação esperados? 

(b) O objeto sólido na forma de 'V na figura indica as 
ligações a partir do átomo de carbono que saem do 
plano da página, os objetos pontilhados em forma de 
V indicam as ligações que se locali/am atrás do pla- 
no da página Agora imagine que o polímero é o poíi- 
prupileno em vez do polietileno. Desenhe estruturas 
para o polipropileno nas quais (i ) todos os grupos CH, 
localizam-se nos mesmos lados do plano do papel 
(essa forma é chamada polipropileno isotãtlco); (ii) os 
grupos CH . localizam-se em lados alternados do pla- 
no (polipropileno sindiotático); ou (iii) os grupos CH 
estão distribuídos aleatoriamente em qualquer dos 
dois lados (polipropileno a tático). Qual dessas formas 
você esperaria ter a mais alta cristaltnidade e o mais 
alto ponto de fusão, e quais 05 mais baixos? Explique 
em termos de interações mfcrrmolecu lares e formas es- 
padais moleculares. 

jc) As fibras de polipropileno tfim sido empregadas 
em vestuário de atletas. O produto é conhecido como 
sendo superior as roupas de algodão ou poliéster em 
'drenar' o suor do corpo para fora através do tecido. 
Explique a diferença entre o polipropileno e o poliés- 
ter ou algodão (o qual tem muitos grupos -OH ao lon- 
go da cadeia molecular), em termos de interações 
intermoleculares com a água. 

12.661 Na cerâmica supercondutora YBa : Cu,0„ qual ê o es- 
tado de oxidação médio do cobre, supondo que Y e Ba 
estão em seus estados de oxidação esperados? O itrio 
pode ser substituído por um elemento lantanideo o o 
Ba por outro» elementos similares, sem modificar fun- 
damenta lmente as propriedade» supercondutoras do 
material. Entretanto, a substituição geral do cobre por 
qualquer outro elemento leva á perda da supercondu- 
tividade. Em quais aspectos a estrutura eletrônica do 


cobre e diferente das dos outros dois elemenn - - . 
liens no composto? 

112,67] Em um experimento no qual um filme fino de . 
mante foi formado pela decomposição por miei* 
das de CH, na presença de H,. a pressão total a- . 
era 90 torr â temperatura de 550 C. A razão 
para CH, era 40 . (a) Calcule a massa molar mec : . 
gás e sua densidade sob as condições do experimen 

(b) Supondo ijuea área superficial efetiva a ser* 

ta com o filme seja de 7 cm : , que a espessura do 61— 
seja 2,3 11 m c que a eficiência de conversão de CH, e-r 
diamante na decomposição seja 0,5%, qual é o \ oícrm- 
de gas consumido na fabricação do filme? (A densida- 
de do diamante é 3,51 g/cm ".) 

1 12.68 1 Uescnbrose que uma amostra de óxido sitpercondu r r 
HgBa.QçCu.O^,, contêm 14,99% de oxigênio em mi- 
s&. (a) Supondo tpie tados os outros eVernenti*. estc èrr 
presentes na relação representada na fórmula, quai 
valor de - na fórmula? (b) Qual(ais) dos clemente- me- 
tálicos no composto é (ou são) mais provável(is) de t_ 
cargas médias fracionárias? Justifique suo resposta, ic 
Qual dos ions metálicos na substância é mais prova \ • 
de ter o maior raio iônico!’ Qual terá o menor? 

[12.69) (a) No polímero polidi meti Ki lano mostrado na pac 
na 432. quais ligações têm a menor energia média ' 
ligação? (b) Na conversão térmica do polidimetii- 
lano para a substância poliménra mostrada na páv- 
na 432, c|iiais ligações são mais prováveis de ser 
rompidas primeiro com o aquecimento do inatena 

(c) Apôs essa pnmeira etapa de rompimento de 1% - 
çâo. qual a próxima etapa a ocorrer paro se chegar .= 
produto pnlímérteo mostrado? Empregando os vci 
res de entalpia média de ligação na Tabela 8.4, estim 
a variação de entalpia total nessa etapa final. 

112.701 Considere o/wm-azoxianisol, queé um cristal liqu:.-> • 
nematico na taixa de temperatura entre 21 "C e 4" I 


O 

CH,G OCH-) 


(a) Escreva a estrutura de Lewis para essa molécula 
mostrando todos 05 pares de elétrons solitanos, bem 
como as ligações, (b) Descrev a os orbitais hfhridi 
empregados por cada um das dois átomos de ni- 
trogênio. Quais os valores esperados para os ângu- 
los de ligação ao redor do átomo de nitrogênio quv 
está ligado ao ox-igènío? (c) A substituição de um 
dos grupos — OCH, no fwni-azoxiamsol por um 
grupo — CH.CH.CH.CH, faz com que o ponto de to- 
são da substância caia; a faixa de cristal líquido mud: 
para 19 X a 76 ‘X Explique por que essa substitui, ã 
produz as variações observadas nas propriedade- 

(d) Como você espera que a densidade do pnra-aroci- 
arusol varie com a fusão a 1 17 X? Ao passar do esta j 
nematico para o estado liquido isotrópico a 157 C' 
Justifique sua resposta. 
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gura 13.1 Ilustração esquemática do processo de dissolução de um sólido lõnico cm água. (a) A substância sólida é 
aratada pelas moléculas de água, com os átomos de oxigênio das moléculas de água orientados em direção aos cãtions e 
- hidrogénios orientados em direção aos ânions. (b, c) À medida que o processo de dissolução continua, os íons individuais 
; o removidos da superfície do sólido e tomam-se espécies completamente hidratadas separadas na solução. 




ANIMAÇÃO 

Dissolução do NaCI em água 


* 

* 


° 


sk 




* :ons das substâncias nos estados líquido e sólido sofrem forças atrativas inlermoleculares que os mantém juntos, 
c- torças intormoleculares agem também entre partículas de soluta e em moléculas de solventes. 

Quaisquer dos vários tipos de forças inlermoleculares que abordamos no Capítulo 11 podem agir entre partí- 
i -ias do soluto e do solvente cm uma solução. Forças íon-dipolo, por exemplo, predominam em soluções de subs- 
Undas iônicas em água. Forças de dispersão, por outro lado, predominam quando uma substância apoiar como 
’ H u se dissolve em uma outra apoiar como CC1 4 . Além disso, um fator muito 
- portante que determina se uma solução se forma é a intensidade relativa das 
cças intermoleculares entre as partículas do soluto e do solvente. 

As soluções se formam quando as forças atrativas entre as partículas do so- 
e do solvente possuem módulos comparáveis em magnitude com as que 
• rtem entre as partículas do soluto ou entre as partículas do solvente. Por 
' :-mplo, a substância iônica NaCI se dissolve rapidamente em água porque as 
■'erações atrativas entre os íons e as moléculas polares de H : 0 superam a 
'-»:rgia de rede de NaCl(»). Examinemos esse processo de dissolução mais de 
rvrio, prestando atenção nessas forças atrativas, 

Quando NaCJ è adicionado à água (Figura 13.1), as moléculas de água se 
entam na superfície dos cristais de NaCI. A extremidade positiva do dipolo 
ta água é orientada no sentido dos íons Cl", e a extremidade negativa do dipo- 
■ da água é orientada no sentido dos íons Na . As atrações íon-dipolo entre os 
>ns e as moléculas de água são suficientemente fortes para puxar os íons de 
uas posições no cristal. 

Uma vez separados do cristal, os íons Na' e CF são cercados por moléculas 
ie água, como mostrado nas figuras 13.1 (b e c) e 13.2. Tais interações entre 
nuléculas de soluto e de solvente sào conhecidas como solvatação. Quando o 
' 1 vente é a água, as interações são conhecidas como hidratação. 

Mudanças de energia e formação de solução 

O cloreto de sódio se dissolve em água porque as moléculas de água tém 
Jtração suficiente para que os íons de Na‘ e CT superem a atração mútua des- 
-es dois íons no cristal. Para formar uma solução aquosa de NaCI, as moléculas 
ie água devem se separar umas das outras para formar espaços no solvente 
|ue serão ocupados pelos ions Na‘ e Cl . Assim, podemos considerar a energia 
tal da formação da solução tendo três componentes, ilustrados esquemática- 
mente na Figura 13.3. A variação de entalpia total na formação da solução, 


H 


W 

j 



é a soma dos très termos: 


A = AH, + AH-, + AH, 


113.11 


Figura 13.2 íons Na‘ e Cl" 
hidratados. Os lados negativos do 
dipolo da água apontam em 
direção aos íons positivos, e os 
lados positivos apontam em 
direção ao ion negativo. 
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Química: a ciência central 


Figura 13.3 Descrição das três 
contribuições de entalpias ao calor 
total de dissolução de um soluto. 
Como observado no texto, A H e A H, 
representam os processos 
endotérmicos, necessitando de uma 
absorção de energia, enquanto AH, 
representa um processo exotérmico. 


txt 



.> •> 
a 4 


AH]! Separação das moléculas do soluto 



A/fi: Separação das moléculas do solvente 


J * 
* M 
J 







AHjr Formação das interações soluto-soivente 


A Figura 13.4 descreve a variação de entalpia associada a cada um desses componentes. A separação das partí- 
culas do soluto entre si demanda uma absorção de energia para superar suas interações atrativas (por exemplo, 
a separação de íons Na' e CT). O processo é, portanto, endotérmico (AH, > 0). A separação das moléculas de sol- 
vente para acomodar o soluto também requer energia (AH, > D). O terceiro componente resulta das interações atra- 
tivas entre o soluto e o solvente e é exotérmico (AH, < 0). 

Como mostrado na Figura 13.4, os três termos deenlalpia na Equação 13.1 podem se somar para chegar a uma 
soma negativa ou positiva. Dessa forma, a formação de uma solução pode tanto ser exotérmica quanto endotérmica. 
Por exemplo, quando o sulfato de magnésio, MgSO^, é adicionado à água, a solução resultante fica bem quente: 
A H,^, = -91,2 kj/mol. Em contraste, a dissolução de nitrato de amónia (NH 4 NO,) é endotérmica: A H dMO , = 26,4 
kj/mol. Essas substâncias particulares têm sido usadas para fazer bolsas de calor instantâneo e de gelo utilizadas 


Figura 1 3.4 Análise das variações de 
entalpia acompanhando um processo 
de dissolução. Os três processos são 
Ilustrados na Figura 1 3.3. O diagrama 
ã esquerda ilustra um processo liquido 
exotérmico (A H dnal < 0); o da direita 
mostra um processo líquido 
endotérmico (AH dulo , > 0). 
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para o tratamento de ferimentos de atletas (Figura 13.5). As bobas consistem 
■ m um saco de água e um prudutu guimrcv seno, AígSO ; , para as bolsas quen- 
. — e NH 4 NO, para as bolsas frias Quando a bolsa é comprimida, o lacre que 
-epara o sólido da água é quebrado e é formada uma solução, aumentando ou 
..iminuindo a temperatura. 

No Capítulo 5 aprendemos que a variação de entalpía em um processo 
oode fornecer informação sobre a extensão pela qual um processo pode ocor- 
ro, < • (Secar l- Os processos que são exotérmicos tendem a ocorrer espon- 
•cmeamente. Lma solução não se formará se o AH,-^ for demasiadamente 
oâotcrmíco. A interação solvente-soluto deve ser suficientemente torte para 
uer com que o A/í, possua ordem de grandeza comparável com \H - AH-. 
r rv>r isso que solutos iõnicos como \aCl não se dissolvem em líquidos apola- 

- - como a gasolina. As moléculas de fudrocarboncto apoiares da gasolina so- 

- riam apenas interações atrativ as fracas com os ions, e essas interações não 
. mtpensariam as energias necessárias para separar os ions uns dos outros. 

Pelo mesmo raciocínio, um liquido polar como a água não forma soluções 
•m um líquido apoiar como o octano As moléculas de água sofrem 

- ries interações de ligação de hidrogénio umas com as outras. 

ri F.ssas forças atrativas devem ser superadas para dispersar as moléculas 
C água pelo líquido apoiar. A energia necessária para separar as moléculas de 
! O não é recuperada na forma de interações atrativas entre as moléculas 

- H,0 e de C,H (S . 



Figura 1 3.5 Um pacote de gelo 
instantâneo, contendo nitrato de 
amónio, usado para tratar de 
contusões de atletas Para ativar a 
pacote, o recipiente é pressionado 
com as màos, rompendo o lacre 
que separa o NH.,NO, sólido da 
água. O calor de dissolução do 
NH 4 NO, é positivo, logo a 
temperatura da solução diminui. 


5(X1 ml 
de 
CCL, 


5tX)mL 

de 

QH,| 


(0) 


-lOOn mL de 
CC1 4 
« 


C„H 
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Formação de solução, espontaneidade e desordem 

Quando o tetracloreto de carbono (CC1J e o hexano (C,,H U ) são mistura- 
dos, eles se dissolvem um no outro em todas as proporções, Ambas as subs- 
rincias são apoiares e elas tém pontos de ebulição similares (77°C para CCI, e 
-'AC para Oi .,). Portanto, é razoáv el supormos que os modulos das forças de 
nteraçâo (forças de dispersão de London) entre as moléculas nas duas subs- 
rúncias e em sua solução sejam comparáveis. Quando as duas são misturadas. 

., dissolução acontece espontaneamente, isto é, ocorre sem nenhuma absorção 
xtra de energia de fora do sistema. Dois fatores distintos estão envolvidos nos 
processos que ocorrem espontaneamente. O mais óbvio é a energia; o outro é a 
desordem. 

Se você soltar um livro, ele cai no chão devido á gravidade. Em sua altura 
inicial, ele tem uma energia potencial mais alta que a de quando está no chão. 

A nao ser que seja impedido, o livro cai e, assim, perde energia. Esse fato nos 
leva ao primeiro princípio básico para a identificação de processos espontâne- 
os e o sentido que elos tomam: os processos nos quais 0 conteúdo de energia do siste- 
• na diminui tendem a ocorrer espontaneamente- Processos espontâneos tendem a 
ser exofcérmicos. (>.v x- “FsnaHigias em química: i>ando c. u-nt.n . 

uno um guia' A alteração tende a ocorrer no sen tido que leva a uma energia 
mais baixa ou a uma entalpia mais baixa para o sistema. 

Alguns processos, no entanto, não resultam em energia mais baixa para 
um sistema ou podem até ser endotérmícos e ainda assim ocorrer espontânea 
mento. Por exemplo, \ T H 4 NO se dissolve tarilmente em ãgua, apesar de o pro- 
cesso da solução ser endotérmico. Todos esses processos são caracterizados 
por um aumento na desordem, ou na aleatoriedade, do sistema. A mistura de 
CCI, e C„H h fornece um outro exemplo simples. Suponha que possamos de re- 
pente remover uma barreira que separa 500 mL de CC1 4 de 500 mL de C, H U , 
como na Figura 13.6 (a). Antes de a barreira ser removida, cada líquido ocupa 

um volume de 500 mL. Todas as moléculas de CC1 4 estão nos 500 mL á esquerda da barreira e todas as molécvi . - : • 
C„H| 4 estão nos 500 mL ã direita. Quando o equilíbrio é restabelecido após a remoção da barreira, os dois 1 ,c ohí» - 
juntos ocupam um volume de aproximadamente 1 .000 mL. A formação de uma solução homogênea aumerr . 
desordem, ou a aleatoriedade, porque as moléculas de cada substância estão agora misturadas e distribui .. i- 
um volume duas vezes maior que o que elas ocupavam antes damistura. A quantidade de desordem m v- _ *. 


<b) 

Figura 1 3.6 Formação de uma 
solução homogénea entre Cü 4 e 
ao se remover a barre-ra 
separando os dois líquidos. 

A solução em (b) é mais desoidenacii 
ou aleatória, em comparação com 
05 líquidos separados antes da 
formação da solução (a). 
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Química: a ciência central 


Figura 13.7 (a) Níquel metálico e 
ácido clorídrico, (b) O níquel reage 
lentamente com o ácido clorídrico, 
formando NiCI,(oq) e H,(g). (c) O 
NiCl ; *6H,0 é obtido quando a solução 
de (b) é evaporada até a secura. 






(e) 


dada pela grandeza termodinâmica chamada entropia. Esse exemplo ilustra o segundo princípio básico; os proces- 
sos «os quais a desordem (entropia) do sistema aumenta tendem a ocorrer espontaneamente. 

Quando moléculas de diferentes tipos são colocadas juntas, ocorre espontaneamente uma mistura e, na se- 
quência, um aumento na desordem, a não ser que as moléculas sejam impedidas por forças intermoleculares sufi- 
cientemente fortes ou por barreiras físicas. Dessa forma, gases se misturam c se expandem espontaneamente 
exceto se forem impedidos por seus recipientes; nesse caso, as forças intermoleculares são muito fracas para refrear 
as moléculas. No entanto, como ligações fortes mantêm os íons de sódio e de cloreto unidos, o cloreto de sódio não 
se dissolve espontaneamente em gasolina. 

Abordaremos processos espontâneos mais uma vez no Capítulo 19. Consideraremos, na ocasião, o equilíbrio 
entre as tendências no sentido da entalpia mais baixa e no sentido da entropia mais alta com minúcia. Para o mo- 
mento, precisamos estar cientes de que o processo de dissolução envolve dois fatores: outra na entalpia e uma alte- 
ração na entropia. Na maioria dos casos, n formação de soluções é faivrecida pelo aumento na entropia que acompanha .. 
mistura. Conseqüentemente, uma solução se formará a menos que as interações soluto-soluto ou solvente-solven- 
te sejam demasiadamente fortes em relação às interações soluto-solvente. 

Formação de solução e reações químicas 

Em todas as abordagens sobre soluções, devemos tomar o cuidado de distinguir o processo físico da formação 
da solução a partir de reações químicas que levam a uma solução. Por exemplo, o níquel metálico dissolve-se em 
contato com solução de ácido clorídrico porque a seguinte reação química ocorre: 

Ni(s) + 2HCl(tííj) ► NiCl : (<wj) + H,(g) [132] 

Nesse exemplo, a forma química da substância sendo dissolvida é alterada de Ni para NiCL Se a solução é eva- 
porada até a secura, recupera se o NiCU e não Ni(») (Figura 13.7). Por outro lado, quando NaCl(s) é dis- 

solvido em água, nenhuma reação química ocorre. Se a solução for evaporada até a secura, recupera-se NaCl. 
O foco deste capítulo é em soluções das quais o soluto pode ser recuperado sem ter sido alterado pela solução. 


Um olhar mais de perto Hidratos 

Freqüen temente, os íons hidratados permanecem nos 
sais cristalinos obtidos por evaporação de água a partir 
das soluções aquosas. Exemplos comuns incluem o 
FeQj-éHjO (doreto de ferrodll) hexa-hidratndo) e CuS0.5H,O 
(sulfato de cobre(rí) penla-ludrato). O FeCl,-6H.O consiste em 
íons Fe(H.O),'' e CT: o CuS0,-5H ; 0 consiste em íons 
CufHiO)/’ e S0j(H,0) : . As moléculas de água podem tam- 
bém aparecer em posições na rede cristalina que não estão 
espedficarnente associadas nem com o cátion nem com o 
■inion. O BaCI .•2H,0, que contém sal e água combinados em 
proporções definidas, são conhecidos como hidratos ; a água 
i-Mxiada a eles é chamada água de hidratação. A Figura 13.8 
mostra um exemplo de hidrato e a correspondente substân- 
cia anidra (livre de água). 



Figura 13.8 Amostrai de cloreto de cobalto(ll) hidratado, 
CoClj-6H,0 (esquerda) e anidro CoClj (direita). 
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1 3.2 Soluções saturadas e solubilidade 


Quando um soluto sólido começa a se dissolver em um solvente, a concen- 
tração de partículas do soluto na solução aumenta, bem como suas chances de 
colidir com a superfície do sólido (Figura 13.9). Tal colisão pode fazer com que 
a partícula do soluto se religue ao sólido. Esse processo, que é o oposto do pro- 
cesso de dissolução, é chamado cristalização. Desse modo, dois processos opos- 
tos ocorrem em uma solução em contato com um soluto não dissolvido. Essa 
situação é representada na Equação 13.3 pelo uso de uma seta dupla: 

d lMOÍVlT 

Soluto + solvente . - solução [13.3] 

crista liMr 

Quando as velocidades desses processos opostos se tomam iguais, não 
ocorre nenhum outro aumento líquido na quantidade de soluto na solução. 

Um equilíbrio dinâmico similar ao que ocorre entre a evaporação e a conden 
sação abordadas na Seção 11.5 é estabelecido. 

Uma solução em equilíbrio com o soluto não dissolvido é saturada, O solu- 
to adicional não se dissolverá se adicionado a uma solução saturada. A quanti- 
dade de soluto necessária para formar uma solução saturada em certa 
quantidade de solvente é conhecida como a solubilidade daquele soluto. Por 
exemplo, a solubilidade de NaCl em água a 0 °C é 35,7 g por 100 mL de água. 

Essa é a quantidade máxima de NaCl que pode ser dissolvida em água para 
produzir uma solução de equilíbrio estável àquela temperatura. 

Se dissolvermos menos soluto que o necessário para formar uma solução 
saturada, a solução é insaturada. Assim, uma solução que contém apenas 10,0 
g de NaCl por 100 mL de água a 0 "C é insaturada porque tem a capacidade de 
dissolver mais soluto. 

Sob condições adequadas é, às vezes, possível formar soluções que contenham quantidade maior de soiuti . 
que a necessária para formar uma solução saturada. Tais soluções são supersaturadas. Por exemplo, considera 
mente mais acetato de sódio (NaC : H 3 0 ; ) pode dissolver-se em água a altas temperaturas do que a baixas terr c- - 
turas. Quando uma solução saturada de acetato de sódio é preparada a uma temperatura alta e daí resr 
lentamente, todo o soluto pode permanecer dissolvido apesar de a solubilidade diminuir à medida que a terr : 
tura for reduzida. Como o soluto em uma solução supersaturada está presente cm concentração mais alta qu t 
equilíbrio, as soluções supersaturadas são instáveis. As soluções supersaturadas se formam praticamente p-. 
mesmas razões dos líquidos super-resfriados (Seção 1 1.4): para a cristalização ocorrer, as moléculas ou os to: - 
soluto devem arranjar-se apropriadamente para formar cristais. A adição de um cristal pequeno de solut' 
cristal semente) fornece um modelo para a cristalização do excesso de soluto, levando a uma solução saturada . 
contato com o excesso de sólido (Figura 13,10). 



(a) (b) (c) 


Figura 13.10 O acetato de sódio forma facilmente soluções supersaturadas em água. (a) Quando um cristal seme- e : - 
NaCjHjOj é adicionado, o excesso de NaCjH,0, cristaliza-se na solução, como mostrado em (b) e (c). 



Figura 13.9 Uma solução na r. ; 
o excesso de soluto iõnico esti 
presente. Os íons na superfície o 
soluto estão continuamente 
passando para a solução como 
espécies hidratadas, enquanto : • 
íons hidratados da solução são 
depositados nas superfícies do 
soluto. No equilíbrio em uma 
solução saturada, os dois proce 
ocorrem a taxas iguais. 
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1 3.3 Fatores que afetam a solubilidade 


A extensão n.i qual uma substância se dissolve em outra depende da natureza tanto do soluto quanto do Si 
vente Também depende da temperatura e. pelo menos para os gases, da pressão. Consideremos esses tatores mai 
espedficamente. 

Interações soluto-solvente 

Um fator que determina a solubilidade é a tendência natural de as substâncias se misturarem (a tendência d 
sistemas se movimentarem no sentido da desordem). Entretanto, se isso fosse tudo o que estivesse envolvido, es- 
peraríamos que as substâncias fossem cnmplefamente solúveis umas nas outras. Evidentemente, esse nãoé o cast 
Então, quais outros fatores estão envolvidos? Como vimos na Seção 1 3.1, as forças de atração relativas entre as mo- 
léculas do soluto e do solvente também têm papel muito importante no processo dp solução 

Apesar da tendência à desordem e das várias interações entre partículas dc 
soluto e de solvente estarem envolvidas na determinação das solubilidades 
uma suposição considerável pode em geral ser admitida se considerarmos a in- 
teração entre soluto e solvente. Os dados na Tabela 13.2 mostram, por exemple 
que as solubilidades de vários gases simples em água aumentam com o aumen- 
to da massa molecular ou polaridade. As forças atrativas entre as moléculas de 
gás e de solvente são principalmenle do tipo de dispersão de London, que au- 
menta cutn o aumento do tamanho e da massa das moléculas do gás. (S \ ,i 
112 Desse modo, os dados indicam que as solubilidades dos gases em agua au- 
mentam ã proporção que a atração entre soluto (gás) e solvente (água) aumenta 
Em geral, quando outros fatores são comparáveis, qunuto mis fortes os atmçõe- 
eiitre as moléculas de soluto c de solvente, maior a solubilidade. 

Como resultado de atrações dipolo-dipolo favoráv eis entre as moléculas de solvente e de soluto, líquidos pola- 
res tendem a dissolver-se rapidamente em solventes polires. A água não apenas é polar, mas também capaz de formar li- 
gações de hidrogênio. i s.- 1 i Assim, moléculas polares, especialmente as que podem formar ligações de 
hidrogênio com moléculas de água, tendem a ser solúveis em água. Por exemplo, acetona, uma molécula polar 
cuja fórmula estrutural é mostrada a seguir, mistura-se em qualquer quantidade com água. A acetona tem liga- 
ção fortemente polar C = O e pares de elétrons não-ligantes no átomo de O que podem formar ligações de hidro- 
gênio com água. 


: 0 : 

1 

CH 3 CCH 3 


TABELA 1 3.7 Solubilidades de 
qases em água a 20" C, com 1 
atm de pressão 

Gás 

Solubilidade (\f) 

n 3 

0,69 x 10' ’ 

CO 

1,04* 10** 

0* 

1,38 x 1Ü ’ 

Ar 

130 x nr* 

Kr 

2,79 x 10'* 



Acetona 


Pares de líquidos como a acetona e a água, que se misturam em qualquer proporção, são miscíveis, enquanto 
os que não se dissolvem uns nos outros são imiscíveis. Gasolina, que é uma mistura de hidrocarbonetos, é imiscí- 
vel em água. Hidrocarbonetos são substâncias apoiares dev ido a vários fatores: as ligações C — Csão apoiares, as 
ligações C — H são aproximadamente apoiares e as formas espaciais das moléculas são simétricas o bastante para 
cancelar muitos dos traços dipolos C — H. A atração entre as moléculas polares de água e as moléculas de hid ro- 
ca rbone to apoiares não é sufíden temente forte para permitir a formação de uma solução. Líquidos apoiares tendem a 
ser insolúveis em líquidos polares. Como resultado, o hexano (C,,H U ) não se dissolve em água. 

A série de compostos na Tabela 13.3 demonstra que líquidos polares tendem a se dissolver em outros líquidos 
polares, e líquidos apoiares em apoiares. 

Todos esses compostos orgânicos contêm o grupo OH ligado a um átomo de C. Os compostos orgânicos com 
esse aspecto molecular são chamados aícvóis. A ligação O — H não é apenas polar, como também é capaz de formar 
ligações de hidrogênio. Por exemplo, as moléculas de CH,CH,OH podem formar ligações de hidrogênio com as 
moléculas de água, bem como umas com as outras (Figura 13.1 1 ). Como resultado, as forças soluto-soluto, solven- 
te-solvente e soluto- solvente não são apreciavelmente diferentes dentro de uma mistura de CH,CH,OH e H,0. 
.\ào há nenhuma alteração significativa no ambiente das moléculas ao ser misturadas. Portanto, o aumento na de- 
sordem acompanhando a mistura tem papel significativo na formação da solução. O etanol (CH,CH,OH), dessa 
forma, é cnmpletamente miscivel em água. 
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TABELA 1 3.3 Solubilidades de alguns alcoóis em água e bexano 


Álcool Solubilidade em H,0* Solubilidade cm C t H 14 


CH,OH (metanol) 

X 

0,12 

CH,CH : OH (etanol) 

X 

X 

CH 1 CH,CH ; OH (propanol) 

X 

X 

CH,CHXH.CH,OH (butanol) 

0,11 

X 

CH,CH,CH.CH.CH.OH (pentanol) 

0,030 

X 

CH,CH.CH.CH.CH.CH ; OH (hexannl) 

033058 

X 

CH^CH.CH.CH.CH.CH-CH.OH (heptanol) 

0,0008 

X 


' Expresso cm mol dc álcool/ UX) g de solvente a 20 “C. O símbolo de infinito indica que o álcool é completamente miscivel em solvente 



Figura 13.11 Interações de 
ligações de hidrogénio entre 
moléculas de etanol (a) e etanoi e 
água (b). 


O número de átomos de carbono em um álcool afeta sua solubilidade em 
agua. Enquanto o comprimento da cadeia de carbono aumenta, o grupo polar 
OH se toma uma parte continuamente menor da molécula, e a molécula se 
comporta mais como um hidrocarboneto. A solubilidade do álcool em água 
diminui de modo correspondente. Por outro lado, a solubilidade do álcool em 
um solvente apoiar como o hexano (C 6 H U ) aumenta à medida que a cadeia de 
hidrocarboneto apoiar aumenta em comprimento. 

Uma forma de se aumentar a solubilidade de uma substância em água é 
e levar o número de grupos polares que ela contém. Por exemplo, ao aumentar- 
mos o número de grupos de OH por uma cadeia de carbono de um soluto, au- 
mentamos a extensão das ligações de hidrogénio entre o soluto e a água, 
elevando, assim, a solubilidade. A glicose (QH P OJ tem cinco grupos OH em 
uma estrutura de seis carbonos, o que faz com que a molécula seja solúvel em 
agua (83 g dissolvem-se em 100 mL de água a 17,5 'C). A molécula de glicose é 
mostrada na Figura 13.12. 

O exame de diferentes combinações de solventes e solutos como os estuda- 
dos nos parágrafos precedentes nos leva a uma importante generalização: 
Substâncias com forças atrativas intermoleculares similares tendem a ser solúveis 
>!lre si. Essa generalização é comumente conhecida como "semelhante dissolve 
■rmelhante”. Substâncias apoiares são mais prováveis de ser solúveis cm sol- 
ventes apoiares; solutos iônicos e polares são mais prováveis de ser solúveis 
m solventes polares. Sólidos covalentes, como o diamante e o quartzo, não 
-Ao solúveis nem em solventes polares nem em solventes apolaTes por causa 
das intensas forças de ligação dentro do sólido. 



Sítios de ligação 
de hidrogénio 



Figura 13.12 Estrutura da a :: 
Observe que os grupos Oh uc =_•■*. 
de fazer ligação de hidrogér : ; - 
a água estão salientes na : - 

da molécula. 
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A química e a vida 


Vitaminas solúveis em água e gordura 


As vitaminas têm estruturas químicas únicas, que afetam 
suns solubilidades em diferentes partes do corpo humano. 
As vitaminas B c C são solúveis em água, por exemplo, en 
quanto ns vitaminas A, D, E e K são solúveis em solventes 
apoiares e nos tecidos gordurosos do organismo (que são 
apoiares). Devido às solubilidades em água, as vitaminas B 
e C nio são armazenados em qualquer extensão apreciável 
no organismo, e, portanto, alimentos contendo essas vitami- 
nas dm em ser incluídos na diela diária. Em contraste, as vi- 
taminas solúveis em gordura são armazenadas em 
quantidades suficientes pam evitar que doenças de deficiên- 
cia vitaminica apareçam mesmo após uma pessoa ler vivido 
por um longo período com uma dieta deficiente nelas. 

Os diferentes padrões de solubilidade das vitaminas so- 
lúveis em água e das solúveis em gordura podem ser racio- 
nalizados em termos de estruturas das moléculas. As estrutu- 
ras químicas da vitamina A (retinol) eda vitamina C (ácido 
ascórbico) são mostradas na Figura 13. 13. Observe que a mo- 
lécula de vitamina A é um álcool com uma cadeia carbônica 
longa. Como o grupo OH é uma parte muito pequena da 
molécula, esta assemelha-se aos alcoóis de cadeia longa rela- 
cionados na Tabela 13.3. Essa vitamina pode ser considerada 
apoiar. De outro lado, a molécula de vitamina C é menor e 


tem mais grupos OII que podem formar ligações de 
hidrogênio com a água. É algo semelhante ao que acontece 
com a glicose, abordada anteriormente. É uma substância 
mais polar. 

A Procter and Cambie Company apresentou uma gordu- 
ra substituta não calórica chamada olestra^ em 1998. Essa 
substância, formaria pela combinação de uma molécula de 
açúcar com ácidos graxos, é estável a altas temperaturas, de 
fôrma que pode ser usada no lugar de óleos vegetais na pre- 
paração de batatas fritas, tortas e produtos similares. Apesar 
dc o seu gosto ser parecido com o gosto do óleo vegetal, ela 
passa pelo sistema digestivo humano sem ser meta balizada 
deixando de contribuir com calorias para a dieta. Entretanto, 
seu uso tem gerado muitas controvérsias. Uma vez que o 
olestra consiste em moléculas grandes parecidas com a gor- 
dura, ela absorve vitaminas solúveis em gordura (como A, 
D, E e K) e outros nutrientes (como os carotcnos), transpor- 
tando-os polo sistema digestivo e para fora do organismo. 
Os críticos estão preocupados com o fato de que, apesar de 
os alimentos com olestra serem fortificados com as vitami- 
nas que podem ser perdidas, as consequências no uso pro- 
longado de olestra podem estar relacionadas a problemas 
com a dieta alimenlar. 




Figura 1 3.1 3 (a) Estrutura molecular da vitamina A, solúvel em gordura. A molécula é composta em grande parte de 
ligações carbono-carbono e carbono-hidrogénio, logo é aproximadamente apoiar, (b) Estrutura molecular da vitamina C, 
solúvel em água. Observe que os grupos OH e os outros átomos de oxigénio na molécula podem interagir com as 
moléculas de água pelas ligações de hidrogênio. 


COMO FAZER 13.1 

Determine se cada uma das seguintes substâncias apresenta maior probabilidade de se dissolver em tetracloreto de 
carbono (CC1 4 ) ou em água: C-H,,, NaSO., HQ e I ; . 

Solução 

Análise: dados dois solventes, um apoiar (CG») e o outro polar ( H .O), pede-se determinar qual será o melhor solvente 
para cada soluto listado. 
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Planejamento: examinando as fórmulas dos solutos, podemos determinar se 
eles sào iônicos ou moleculares. Para os que são moleculares, podemos deter- 
minar se são polares ou apoiares. Em seguida, aplicamos a idéia de que o sol- 
vente apoiar será o melhor para os solutos apoiares, enquanto o solvente 
polar será o melhor para os solutos iônicos e os polares. 

Resolução: C„H- é um hidrocarboneto, portanto, é molecular e apoiar. 
Xa^SO,, composto que contém um metal enáo- metais, é iflnko; HC1, molécu- 
la diatõmica que contém dois não-metais que diferem em eletronegatividade, 
é polar; e molécula diatõmica com átomos de eletronegatividade igual, é 
apoiar. Poderiamos, então, dizer queC-H. t , e l : seriam mais solúveis no apoiar 
CCIj, do que no poíar H,0, ao passo que a água seria um solvente melhor para 
NaSO, e HCI, 

PRATIQUE 

Coloque as seguintes substâncias em ordem crescente de solubilidade em 
água: 



V V V ? 

HO — (j: — cj: — c — c — cj ; — oh 
HHHHH 



H tín H H H H H 9 H 

H _ rrrrr ° H H- rrrrr a 
HHHHH HHHHH 

Resposta: CJ1„ < C 4 H,,C1 < CJí u OH < Ç,H lt ,(OH), (em ordem crescente de 
polaridade e de habilidade para formar ligações de hidrogênio). 


(a) 


l L 

c 11 !^ 

jJwyj 


efeitos da pressão 

As solubilidades de sólidos e líquidos não são afetadas consideravelmente 
rvla pressão, enquanto a solubilidade de um gás em qualquer solvente é au- 
entada à medida que a pressão sobre o solvente aumenta. Podemos entender 
efeito da pressão na solubilidade de um gás considerando o equilíbrio dinã- 
~ ico ilustrado na Figura 13.14 Suponha que tenhamos uma sustânda gasosa 
: '.stribuída entre as fases gasosa e da solução. Quando o equilíbrio é estabeled- 
• , a proporção na qual as moléculas de gás entram na solução se iguala à pro- 
rção na qual as moléculas do soluto escapam da solução para entrar na fase 
-isosa. As pequenas setas na Figura 13.14(a) representam as proporções des- 
- processos opostos. Agora, suponha que exerçamos uma pressão adicional 
- pistão e comprimamos o gás sobre a solução, como mostrado na Figura 
' 14(b). Se reduzirmos o volume à metade de seu valor original, a pressão do 
_ r aumentaria aproximadamente em duas vezes seu valor original. A propor- 
ão na qual as moléculas de gás chocam-se na superfície para entrar na fase de 
ução, portanto, aumentaria. Como resultado, a solubilidade do gás na solução aumentaria até que o equilíbrio 
sse novamente estabelecido, isto é, a solubilidade aumenta alé que a proporção na qual as moléculas de gás que 
-rram na solução se iguale à proporção na qual as moléculas de soluto escapam da solução. Assim, a solubilidade 
cãs aumenta na proporção direta a sua pressão parcial acima da solução. 

\ relação entre pressão e solubilidade de um gás é expressa por uma equação simples conhecida como lei de 
-ienry: 


* a n0W 

(b) 

Figura 13.14 O efeito da pressão 
na solubilidade de um gás. Quando 
a pressão é aumentada, como em 
(b), a taxa na qual as moléculas de 
gás entram na solução aumenta. 

A concentração das moléculas de 
soluto no equilíbrio aumenta na 
proporção da pressão. 


S, = fcP t [13.4] 

Aqui, S s é a solubilidade do gás na fase dc solução (normalmente expressa 
>mu concentração em quantidade de matéria), F. é a pressão pardal do gás sobre 
solução, ekèa constante de proporcionalidade conhedda como constante da lei 
Henry. A constante da lei de Henry é diferente para cada par soluto-solvente. 


% 


ANIMAÇÀO 

Lei de Henry 
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Ela também varia com a temperatura. Como exemplo, a solubilidade do gás 
N ; na água a 25 X e 0,78 atm de pressão é 5,3 * 10 4 moI/L. A constante da lei 
de Henry para N, em água a 25 "C é, portanto, dada por (5,3 * 10 
mol/L)/0,78 atm - 6,8 x 10 4 mol/L atm. Se a pressão parcial de N, é duplica- 
da, a lei de Henry determina que a solubilidade em água a 25 'd também s. 
duplicará, para 1,06 x 10 ' mol/L. 

Engarrafadores usam o efeito da pressão na solubilidade na produção d», 
bebidas carbonatadas como a cerveja e vários refrigerantes. Elas são engarra- 
fadas sob pressão de dióxido de carbono maior que 1 atm. Quando as garrafas 
são abertas ao ar, a pressão parcial de CO- sobre a solução diminui. Conse- 
qüentemente, a solubilidade de CO, diminui, e o CO, borbulha para fora da 
solução (Figura 13.15). 


Figura 13. IS CO, borbulha para 
fora da solução quando uma 
bebida carbonatada é aberta, 
porque a pressão pardal de C0 2 
acima da solução é reduzida. 


COMO FAZER 13.2 

Calcule a concentração de CO, em um refrigerante engarrafado com pressão parci- 
al de CO, de 4,0 atm sobre o líquido a 25 X. A constante da lei de Henry para CCl 
em água nessa temperatura é 3,1 x 10" ! mol/l atm. 

Solução 

Análise e Planejamento: dadas a pressão parcial de CO, e a constante da lei de 
Henry, k, podemos usar a lei de Henry, Equação 13.4. para calcular a solubilidade. 

$ov 

Resolução: S r ., -kP,,, = (3,1 * 10 ' mol/L atm)(4,0 atm) = 0,12 mol/L 

Conferência: as unidades estão corretas para solubilidade, e a resposta tem dois 
algarismos significativas consistentes tanto com a pressão parcial de CO, como 
com o valor da constante de Henry. 

PRATIQUE 

Calcule a concentração de CO. em um refrigerante após a garrafa ser aberta e se 
equilibrar a 25 "C sob uma pressão parcial de CO. de 3,0 x 10"' atm. 

Resposta; 9,3 x 10"* mol /L. 
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Gases no sangue e mergulho em águas profundas 


Como a solubilidade dos gases aumenta com o aumento 
da pressão, os mergulhadores que respiram ar comprimido 
{Figura 13.16) devem ficar preocupados com a solubilidade 
dos gases em seu sangue. Apesar de os gases não serem muito 
solúveis no nível do mar, .suas solubilidades podem tomar-se 
apreciáveis em águas profundas quando as pressões pardais 
fossem maiores. Portanto, os mergulhadores de águas pro- 
fundas devem emergir lentamente para prevenir que os gases 
dissolvidos sejam liberados rapidamente do sangue e de 
outros fluidos no corpo. Essas bolhas afetam os impulsos 
nervosos e dão origem à aflição conhecida como doença da 
descompressão, ou 'mal dos mergulhadores', que é dolorosa 
e pode ser fatal. O nitrogênio é o prindpal problema porque 
ele tem a pressão pardal mais alta no ar c só pode ser removi- 
do pelo sistema respiratório. O oxigênio, por outro lado, é ab- 
sorvido pelo metabolismo. 

Os mergulhadores de águas profundas algumas vezes 
substituem o nitrogênio pelo helio no ar que eles respiram 
porque o hélio tem solubilidade muito mais baixa nos flui- 
dos biológicos que N.. Tor exemplo, os mergulhadores que 
trabalham a uma profundidade de 100 pés (aproximada- 
mente 305 m) são submetidos a uma pressão aproximada 
de 4 atm. A essa pressão, uma mistura de 95% de hélio e 5".. 


de oxigênio fornecerá pressáo parcial de aproximadamente 0,2 
atm, que c a pressão pardal de oxigénio no ar normal a l atm. 
Se a pressão parcial do oxigênio se toma muito grande, a ân- 
sia de respirar é reduzida, CO, não é removido do organis- 
mo e n envenenamento com CO, ocorre. A concentrações 
excessivas no corpo o dióxido de carbono age como uma ne- 
urotoxina, interferindo com a condução o transmissão ner- 
vosas. 



Figura 13.16 Mergulhadores que usam gases 
comprimidos devem ficar preocupados com a solubilidade 
desses gases no sangue. 
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Efeitos de temperatura 

A solubilidade da maioria dos solutos sólidos na água aumenta á medida que a temperatura da solução aumenta. A Figura 
3.17 mostra esse efeito para várias substâncias iônicas em água. Entretanto, existem exceções à regra, como ro 
aso de Ce,(SO,) v cuja curva de solubilidade decresce com o aumento da temperatura. 

Em contraste aos solutos sólidos, a solubilidade de gases em água diminui com o aumento da temperatura (Figura 
3.18). Se um copo de água de torneira, fria, é aquecido, bolhas de ar são vistas no interior do copo. Igualmente, be- 
bidas carbonatadas perdem o gás quando são aquecidas; à proporção que a temperatura da solução aumenta, a so 
jbilidade de CO, diminui e CO z (g) escapa da solução. A diminuição da solubilidade de O, em água com o 
i umento da temperatura é um dos efeitos da poluição térmica de lagos e rios. O efeito é particularmente sério em la- 
qos profundos porque água morna é menos densa que água fria. Ela, portanto, tende a ficar por cima da água fria, 
superfície. Tal situação impede a dissolução de oxigénio nas camadas mais profundas, dessa forma também im- 
pedindo a respiração de toda a vida aquática dependente de oxigênio. Os peixes podem se sufocar e morrer sob 
r-,sas condições. 



Temperatura (“Q 


-igura 13.17 Solubilidades de vários compostos 
micos em água como função da temperatura. 



Figura 13.18 Solubilidades de vários gases em 
água em função da temperatura. Observe que as 
solubilidades estão em unidades de milimols por litro 
(mmol/L), para uma pressão constante de 1 atm na 
fase gasosa. 


1 3.4 Formas de expressar a concentração 

A concentração de uma solução pode ser expressa tanto qualitativa quanto quantitativamente. Os termos diluí- 
da e concentrada são usados para descrever uma solução qualitativamente. Diz-se que uma solução com concen tra- 
io relativamente pequena de soluto caracteriza-se por ser diluída; uma com uma concentração grande, por ser 
roncentrada. Usamos várias formas diferentes de expressar a concentração em termos quantitativos. E examina- 
mos quatro dessas formas nesta seção: porcentagem em massa, fração em quantidade de matéria, concentração em 
quantidade de matéria e molalidade. 

Porcentagem de massa, ppm e ppb 

Uma das mais simples expressões quantitativas de concentração é a porcentagem em massa de um componen- 
te em uma solução, dada por. 

, massa do componente na solução „„„ ,,, 

% cm massa do componente = xlOO [13.?] 

massa total da solução 

Assim, uma solução de ácido clorídrico que é 36% de HC1 em massa contém 36 g de HCI para cada 100 5 de 
solução. 
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Geraimente expressamos as concentrações de soluções muilo diluídas em partes por milhão (ppm). definida 
como. 

j massa do componente na solução in6 ,, , £1 

ppm do componente x l(j 113.6] 

massa total da solução 

L ma solução cuja concentração de soluto é 1 ppm contém 1 g de soluto para cada milhão (10*) de gramas de so- 
lução ou, equivalentemente, 1 mg de soluto por quilograma de solução. Como a densidade da água é 1 g/mL, 1 kg 
de solução aquosa diluída terá um volume muito próximo a 1 L. Assim, 1 ppm também corresponde a 1 mg de so- 
luto por litro de solução. As concentrações máximas aceitáveis de substâncias tóxicas ou cancerígenas são normal- 
mente expressas em ppm. Por exemplo, a concentração máxima permitida de arsénico em água potável nos 
Estados Unidos é 0,010 ppm, isto é, 0,010 mg de arsénico por litro de água. 

Para soluções que sejam ainda mais diluídas, usa-se parles por bilhão (ppb). Urna concentração de 1 ppb 
representa 1 g de soluto por bilhão (10“) de gramas de solução, ou 1 micrograma (//g) de soluto por litro de solução. 
.Assim, a concentração permitida de arsênico na água pode ser expressa como lü ppb. 


COMO FAZER 13.3 

(a) Uma solução é preparada dissolvendo-se 13,5 g de glicose (QH u OJ em 0,100 kg de água. Qual é a porcentagem 
em massa de soluto nessa solução? (b) Encontrou-se que uma amostra de 2,5 g dc água de um poço artesiano contêm 
5,4 /ig de Zn’’ Qual é a concentração de Zn’ em partes por milhão? 


Solução 


(a) Análise e Planejamento: foram dadas a massa em gramas de soluto (13,5 g) e a massa em gramas do solvente 
(0,1 00 kg ^ 100 g). Calculamos a porcentagem em massa usando a Equação 13.5. A massa da solução é a soma da mas- 
sa do soluto (glicose) e a massa do solvente (água). 


Resolução: 


"b em massa de glicose = 


massadeglicose „ 1Q0 , U5 g lop = „ 9 „„ 
massa da solução 1 3,5 g + 1 00 g 


Comentário; a porcentagem em massa de água nessa solução ê (100 - 1 1.9)% - 88,1%. 

(b) Análise e planejamento: nos foi dadoa massa em microgramas de soluto. Como 1 /rg é 1 * lO^g, 5,4.«g=5.4 * 10" 
g. Calculamos as partes por milhão usando a Equação 13.6. 

Resolução; 


ppm = 


massa de soluto 
massa da solução 


x 10 * , MJÍÜIé x Kf = 23 . ppm 

23g 


PRATIQUE 

(a) Calcule a porcentagem em massa de NaCl em uma solução contendo 1,50 g de NaCl cm 50,0 g de água. (b) Uma so- 
lução alvejante comercial contêm 3,62% em massa de hipoclorilo de sódio, NaOCl. Qual é a massa de NaOCl em uma 
garrafa contendo 2300 g de solução alvejante? 

Respostas: (a) 231%; <b> 903 g de NaOCl. 


Fração cm quantidade de matéria, concentração em quantidade de matéria e molalidade 

As expressões de concentração são geralmente baseadas na quantidade de matéria de um ou mais componentes 
da solução. As três mais comumente usadas são a fração em quantidade de matéria, a concentração em quantidade 
de matéria e a molalidade. 

Recorde da Seção 10.6 que a fração em quantidade de matéria de uma solução é dada por: 

. . . . . . . quantidade de matéria do componente 

Fraçao em quantidade de matéria do componente = - - [13./. 

quantidade de matéria total de todos os componentes 

O símbolo X é comumente usado para fração em quantidade de matéria, com um Índice inferior para indicar c 
componente em questão Por exemplo, a fração em quantidade de matéria de HC1 em uma solução de áddo clorídri- 
co é representada por X ICJ . Assim, uma solução contendo 1,00 mol de MCI (36,5 g) e 8,00 mol de água (144 g) tem uma 
fração em quantidade de matéria de HC1 de X N[ , = (1,00 mol)/(l,00 mol + 8,00 mol) = 0,111. As frações em quantidade 
de matéria não têm unidades porque as unidades no numerador e no denominador se cancelam. A soma das frações 
em quantidade de matéria de todos os componentes de uma solução deve ser igual a 1. Dessa forma, na solução aquo- 
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-o de HC1. X H D = 1,OO0-O,m = 0,889. As frações em quantidade de matéria são muito úteis quando se está trabalhan- 
do com gases, como vimos na Seção 10.6, mas têm uso limitado quando trabalhamos com soluções líquidas. 
Lembre-se da Seção 4.5 que a concentração em quantidade de matéria <c) de um soluto é definida como: 


Concentração em quantidade de matéria = 


quantidade de matéria do soluto 
litros de solução 


I13.8J 


Por exemplo, se você dissolve 0,500 mol de Na,CO, em água suficiente para perfazer 0,250 L de solução, a solu- 
. ão tem concentração de (0,500 mol)/(0,250 L) = 2,00 mol/L de Na.CO,. A con- 
■nlração em quantidade de matéria é útil principa lmente para relacionar o 
olume de uma solução a quantidade de soluto que ela contém, como vimos em 
Abordagens de titulações. (Seção 4.6) 

A molalidade dp uma solução, representada por m, ó uma unidade que não 
ncontramos nos capítulos anteriores. Essa unidade de concentração é igual à quantidade de matéria de soluto por 
quilograma de solvente: 


$ 


ATIVIDADE 

Cãlcukn de concentração em 
quantidade de maténa 


Molalidade = 


quantidade de matéria de soluto 
quilogramas de solvente 


[13.9] 


Portanto, se você prepara uma solução misturando 0,200 mol de NaOH (40,0 g) e 0,500 kg de água (500 g), a 
meentrnção da soluto é (0,200 mol)/(0,500 kg) = 0,400 mol /kg de NaOH. 

As definições de concentração em quantidade de matéria e molalidade são muito parecidas c podem ser facil- 
nente confundidas. A concentração em quantidade de matéria depende do volume da solução, enquanto a molali- 
;ade depende da massa de solvente. Quando a água é o solvente, a molalidade e a concentração em quantidade de 
matéria de soluções diluídas são numericamente quase iguais porque 1 kg de solvente é aproximadamente igual a 
1 kg de solução, e 1 kg de solução tem volume quase igual a 1 L. 

A molalidade de certa solução não varia com a temperatura porque as massas não variam com a temperatura. 
r ntretanto, a concentração em quantidade de matéria varia com a temperatura porque a expansão ou a contração 
ie uma solução varia seu volume. A molalidade é geralmente a unidade de concentração mais adequada quando 
s tudamos soluções que estão dentro de determinada faixa de temperaturas. 


COMO FAZER 13.4 

Uma solução é preparada pela dissolução de 4,35 g de glicose (C„H 1: 0,,) em 25,0 mL de água. Calcule a molalidade de 
glicose na solução. 


Solução 


Análise e Planejamento: para calcular a molalidade, devemos determinara quantidade de matéria de soluto (glicose) 
e a massa em gramas de solvente (água). Usamos a massa molar de C„H |: 0,, para converter gramas em mols. Utiliza- 
mos a densidade da água para converter mililitros em quilogramas. A molalidade é igual à quantidade de matéria de 
soluto dividida pela massa em quilogramas de solvente (Equação 13,9). 

Resolução: usamos a massa molar de glicose, ISO, 2 g/inol, para converter gramas em mols: 


Quantidade de matéria de C„H r O. = (4/15 g QH,,0.) I — m ~ * C * e 

' ‘ ' h ( 180,2 g de C„H :: 0, 


= 0,0241 mol dcC B H,A 


Como a água tem uma densidade de 1,00 g/mL, a massa de solvente é (25,0 mL)(l,00 g/mL) = 25,0 g = 0,0250 kg. 
Fina lmente, usamos a Equação 13.9 para obterá molalidade: 

Molalidade de C,H r O,, = ^ - f) %4 mol/kg 

0,0250 kg de H,0 B 


PRATIQUE 

Qual é a molalidade de uma solução preparada pela dissolução de naftaleno (C„,H B ) em 425 g de tolueno (C 7 HJ? 
Resposta: 0,670 mol/kg 


Conversão de unidades de concentração 

Algumas vezes a concentração de determinada solução precisa ser conhecida em diferentes unidades de cor- 
rentração. É possível interconvcrter unidades de concentração como mostrado em "Como fazer 13.5 e 13.6". 
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COMO FAZER 13.5 

L‘ma solução de ácido clorídrico contém 36". de HC1 em massa, (a) Calcule a fração em quantidade de matéria de HCI 
na solução, (b) Calcule a molal idade de HCI na solução. 


Solução 

Análise e Planejamento: na conversão de unidades de concentração baseadas na massa ou na quantidade dc matéria 
de soluto e solvente (porcentagem em massa, fração em quantidade de matéria e moialidade), é útil supor determina- 
da massa total de solução. Vamos supor que existam exatamente 100 g de solução. Uma vez que a solução é 36% de 
HCI ela contém 36 g de HCI e (100 - 36) g = 64 g de H.O. Devemos converter gramas de soluto (HCI) em quantidade 
de matéria para poder calcular a tração em quantidade de matéria ou a moialidade. Devemos converter gramas de sol- 
vente (H.O) para quantidade de matéria para calcular a fração em quantidade de matéria, e para quilogramas para 
calcular a moialidade. 


Resolução: (a) Para calcular a fração em quantidade de matéria de HCI, convertemos as massas de HCI e H.O em 
quantidade de matéria e usamos na Equação 13.7: 


Quantidade de matéria de HCI = (36 g de HCI) 
Quantidade de matéria de H.O = (64 g de H.O) 


1 mol de HCI | 
36,5 g de HCI J 

í 1 mol de H.O | 
( 18 g de H.O J 


= 0,99 mol de HCI 
= 3,6 mols de H.O 


v _ quantidade de matéria de HCI 0,99 0,99 n ^ 

» » Hl; * ~ ~ — ■ — U/, / 1 

quantidade de matéria de H.O + quantidade de matéria de HCI 3,6 -r 0,99 4,6 


(b) Para calcular a moialidade de HCI na solução, usamos a Equação 13.9. Calculamos a quantidade de matéria de HCJ 
no item (a) e a massa de solvente é 64 g = 0,064 kg: 


Moialidade de HCI 


0,99 mol de HCI 
0,064 kg de H.O 


= 15 mol /Kg 


PRATIQUE 

Um alvejante comercial contém 3,62% em massa de NaOCl em água. Calcule (a) a moialidade e (b) a fração em quanti 
dade de matéria de NaOCl na solução. 

Respostas: (a) 0505 mol/kg; (b) 9,00 * UT 3 . 


Para converter moialidade em concentração em quantidade de matéria, precisamos saber a densidade da solu- 
ção. A Figura 13.19 resume os cálculos de concentração em quantidade de matéria e moialidade de uma solução a 
partir da massa de soluto e da massa de solvente. A massa da solução é a soma das massas de solvente e soluto. 
O volume da solução pode ser calculado a partir das respectivas massa e densidade. 


Figura 13.19 Diagrama resumindo o 
cálculo de moialidade e concentração 
cm quantidade de matéria a partir da 
massa de soluto, da massa de solvente 
e da densidade da solução. 



Massa de solvente 


Massa de soluto 


Massa da solução 


Massa 

molar 


1 


Moialidade 


Quantidade de 
matéria dc soluto 


Densidade 


Volume da solução 


Concentração 
em quantidade 
dc matéria 
(mol/L de solução) 
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COMO FAZER 13.6 

Uma solução oonlém 5,0 g de tolueno (C-H h ) e 225 g de benzeno, bem como densidade de 0,876 g/mL. Calcule a cm- 
r entra fã o em çuantídade cie matéria eia scúuçào. 


ArxàVise e ?\ané\amento; a concentração em quantidade de matéria de uma soVuçào è a quantidade de matéria de so- 
luto dividida pelo volume em litros da solução (Equação 1 3.8) A quantidade de matéria de soluto (C-PU) écalculada a 
partir da massa em gramas e da massa molar. O volume da solução é obtido a partir da massa da solução (massa do so- 
luto + massa do solvente - 5,0 g i 225 g - 230 g) e sua densidade. 

Resolução: a quantidade de matéria do soluto ó: 

Quantidade de matéria de C.H.. = (5,0 g de C-H„) I * IT> °* ^ j = 0,054 mol 

' \ 92 g de C-H, ) 

A densidade da solução é usada para converter a massa da solução para seu volume: 

Volume da solução etn mililitros - (230 g) [ * — - - 263 mL 

^ 0.876 gj 

A concentração em quantidade de matéria é a quantidade de matéria do soluto por litro de solução: 

Concentração em quantidade de matéria - 

j quantidade de matéria de C-H, 1 ' 0,54 mol de C H. j 1 .000 mL de solução I ,, -, 1 mo | , ^ 

1 litros de solução I l 263 mL de solução { l L de solução J 

Conferência: a ordem de grandeza da resposta é coerente. Arredondando quantidade de maténa para 0,05 e litros 
para 0,25, obtemos uma concentração em quantidade de matéria de (0,05 mol)/ (0,25 L) = 0,2 mol/L. 

As unidades para a resposta (mol/L) estão corretas, e a resposta tem dois algarismos significativos, correspondendo 
aos algarismos significativos na massa do solulo (2). 

Comentário: como a massa de solvente (0 .225 kg) e o volume da solução (0,263 L) possuem valores aproximadamente 
iguais, a concentração em quantidade de matéria e a rnolalidade também possuem valores quase iguais: (0,054 mol de 
C,HJ/(0,225 kg de solventel = 0,24 mol/kg. 

PRATIQUE 

Uma solução contendo massas iguais de glicerol (C,H,0,) e água tem densidade de 1,10 g/mL. Calcule (a) a molalida- 
de do glicerol; (b) a fração em quantidade de matéria de glicerol; (c) a concentração em quantidade de matéria de gli- 
cerol na solução. 

Respostas: la) 10,9 mol/kg; (b) X c H L , = 0,163; (c) 5,97 mol/L. 


1 3.5 Propriedades coligativas 

Algumas propriedades físicas das soluções difervm em importantes aspectos das dos solventes puros. Por 
xemplo, a água pura congela-se a 0 D C, mas as soluções aquosas congelam-sc a temperaturas mais baixas. O etile- 
noglkol é adicionado à água nos radiadores de carros como um anticongelante para abaixar o ponto de congela- 
mento da solução. Ele também aumenta o ponto de ebulição da solução acima daquele da água pura, tomando 
: i>ssível operar o motor a temperatura mais alta. 

A redução do ponto de congelamento e o aumento do ponto dc ebulição são propriedades físicas das soluções 
:ue dependem da quantidade (concentração), mas não do tipo ou identidade das partículas do soluto. Tais propríeda- 
es são chamadas propriedades coligativas. ( Coligativa significa 'dependente do conjunto'; as propriedades coli- 
_ - tivas dependem do efeito coletivo do número de partículas.) Alõm da diminuição no ponto de congelamento e 
: j aumento no de ebulição, a redução na pressão de vapor e a pressão osmótica são propriedades coligativas. A 
nedida que examinar cada uma delas, observe como a concentração do soluto afeta a propriedade em relação ao 
•I vente puro. 

Abaixamento da pressão de vapor 

Aprendemos na Seção 11.5 que um liquido em um recipiente fechado estabelecerá um equilíbrio com seu va- 
r. Quando esse equilíbrio é atingido, a pressão exercida pelo vapor é chamada pressão de impor. Uma substância 
ue não tem pressão mensurável é não- volátil, enquanto uma que exibe pressãu de vapor é volátil, 

Quando comparamos as pressões de vapor de vários solventes com as de suas soluções, descobrimos que a adi- 
i de um solulo não-volátil a um solvente sempre diminui a pressão de vapor. Esse efeito é ilustrado na Figur.i 1 3 2 
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Química: a ciência central 



Somente solvente 

(a) 


Pressão de vapor 



Solvente t soluto 

(b) 


Figura 1 3.20 Pressão de vapor 
sobre uma solução formada por 
um solvente volátil e um soluto 
não-volátil (b) é menor que a do 
solvente so 2 Ínho (a). A extensão da 
diminuição na pressão de vapor 
com a adição do soluto depende 
da concentração desse soluto. 


A extensão na qual um soluto não-volátil diminui a pressão de vapor é propor- 
cional ã concentração. Essa relação é expressa pela lei de Raoult, que afirma 
ser a pressão pardal exercida pelo vapor do solvente na solução, P v igual ao 
produto da fração em quantidade de matéria, X A , vezes a pressão de vapor do 
solvente puro: 


P, = X*P A ° P3.10] 

Por exemplo, a pressão de vapor da água é 17,5 torr a 20 “C. Imagine manter a 
temperatura constante enquanto adiciona-se glicose (QH, : OJ à água de tal forma 
que a solução tenha X H 0 = 0,800 e X c n 0 - 0,200. De acunio com a Equação 
13.10, a pressão de vapór da água sobre a solução será 80,0% daquela da água 
pura; 


P H O = (0,8lX))(17,5 torr) - 14,0 torr 

Em outras palavras, a presença de soluto 
não-volátil abaixa a pressão de vapor do sol- atividade 

vente volátil em 17,5 torr - 14.0 torr = 3,5 torr. Jh Elevação do ponto dc ebulição e 

lei de Raoult determina que quando congelamento 

aumentamos a fração em quantidade de 

matéria das partículas de um soluto não-volátil, a pressão de vapor sobre a sr 
lução será reduzida. Na realidade, a redução na pressão de vapor depende d.; 
concentração total das partículas do soluto, independentemenle de essas partí- 
culas serem moléculas ou íons. Lembro-se de que a redução da pressão de vapi >: 
é uma propriedade coligativa, de forma que ela depende da concentração das 
partículas de soluto e não do tipo de partículas. Entretanto, nas aplicações da le 
de Raoult nos limitaremos aos solutos que não são apenas não-voláteis, ma> 
também não-eletrólitos. Consideraremos os efeitos das substâncias voláteis r. 
pressão de vapor no quadro "Um olhar mais de perto", nesta seção, e os efeitos 
dos eletrólitos nas discussões sobre os pontos de congelamento e os de ebulição 


COMO FAZER 13.7 

A glicerina (C ,H,0.) é um náo-eletrôlito não-volátil com densidade de 1,26 g/ mL a 25 "C. Calcule a pressão de vapor a 
25 *C de uma solução preparada pola adição de 50,0 mL de glicerina a 500,0 mL de água. A pressão de vapor da água 
pura a 25 "C 6 233 torr (Apêndice B). 


Solução 


Análise e Planejamento: use a lei de Raoult (Equação 13.10) para determinar a pressão de vapor de uma soluçar 
A fração em quantidade de matéria do solvente na solução, X A , 6 a razão entre a quantidade de matéria do sol vente 
(H.O) e a quantidade de matéria total da solução (quantidade de matéria de CjH„O t + quantidade de matéria de H.O. 

Resolução: para calcular a fração em quantidade de matéria de água na solução, devemos determinar as quantidade 
de matéria de e H.O: 


Quantidade de matéria de C,H,0, = (50,0 mL de C 3 H,0,) | 
Quantidade de matéria de FLO = (5003 mL de H,0)j 


1,26 g de C,H,0 , V 1 mol de C^O, 1 _ 

1 mLdeC^LO, Jl.921 gdeC.H.O,; ' 

1,00 g de 11.0 | ( 1 mol de H : Q ) 

, 1 tnL de liO J [l8,0 g de H.O J * “ ' 


mols 


X Hn - 


mol de H,0 


H ‘ mol de H.O + mol de C^LO, 


27,8 _ 
273-0,684 


0,976 


Agora usaremos a lei de Raoult para calcular a pressão de vapor dc água para a solução: 

Ph,o = Ph, a= f0,976)(233 torr) = 232 torr 

pressão dc capar da solução abaixou 0,f> torr «n relação A cie água pura. 
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PRATIQUE 

A pressão de vapor de água pura a 110 “C é 1.070 torr. Lma solução de etiJenoglicol e água tem pressão de vapor J 
1,00 atm allO ”C. Supondo que a lei de KaouJt seja obedecida, qual é a fração em quantidade de matéria de etilen . j. - 
col na solução? 

Resposta: 0,290 


Um gás ideal obedece à equação de gás ideal (5eçào 10.4), e uma solução ideal obedece à lei de Raoult. As solu- 
ções reais aproximam-se melhor de um comportamento ideal quando a concentração de soluto é baixa e o solur 
o solvente têm tamanhos moleculares similares e tipos semelhantes de atrações intermoleculares. 

Muitas soluções não obedecem exatamente à lei de Raoult; elas não são soluções ideais. Se as torças intermok-e. - 
lares entre o solvente e o soluto são mais fracas que as interações entre solvente c solvente e entre soluto e soluto i 
pressão de vapor do solvente tende a ser maior que a prevista pela lei de RaoulL Reciprocamente, quando as intera- 
ções entre soluto e solvente são cxcepcionalmente fortes, como pode ser o caso quando existem ligações de hídrogê- 
nio, a pressão de vapor do solvente é mais baixa que a prevista pela lei de Raoult. Apesar da ocorrência o 
afastamento do comportamento ideal de uma solução, desprezaremos tal afastamento no restante deste capítul, 



Um olhar mais de perto 


Soluções ideais com dois ou mais componentes 
mais voláteis 


As soluções algumas vezes têm dois ou mais componentes 
voláteis. A gasolina, por exemplo, é uma solução complexa 
contendo várias substâncias voláteis. Paru obter algum enten- 
dimento de tais misturas, considere uma solução ideal conten- 
do dois componentes, A e B. As pressões parciais dos vapores 
de A e B acima dos soluções são dadas pela tei de Kaoult: 

A pressão de vapor total sobre a solução é a soma das 
pressões parciais de cada componente volátil; 

P^ = P.^P a = X A P“ + X H />„° 

Considere, por exemplo, uma mistura de benzeno (QH„) 
e tolueno (C-HJ contendo 1,0 mol de benzeno e 2,0 tnols de 
lolueno (X bl , - 0,33 e A, = 0,67). A 20 "C as pressões de va- 
por das substâncias puras são: 

Henzeno: P^_, = 75 torr 


Quando as soluções ideais estão em equilíbrio com os res- 
pectivos vapores, o componente mais volátil da mistura serr 
relativamente mais rico no vapor. Esse falo forma a base da 
liestikçito, técnica usada para separar (ou separar parcialmente 
misturas contendo componentes voláteis. Á destilação é o pn> 
cedimento pelo qual um fabricante de bebidas alcoõlicas as • h- 
tém usando um destilador e pelo qual as instnlaçõe- 
petroquimicas atingem a separação do petrõleo cru etn gasofi- 
na, óleo diesel, õleo lubrificante etc. (Figura 13.21). É tamberr 
usado rotineira mente em pequena escala no laboratório L tt 
aparelho de dcslilaçík\fracionm1n projetado especialmente pau 
isso pode atingir em uma única operação um grau de separaca 
que seria equivalente a várias destilações sucessivas. 


Tolueno: P“. - 22 torr 


Assim, as pressões parciais de benzeno e tolueno acima 
da solução são: 

= (033)(75 torr) = 25 torr 
P tal = (0,67)(22 torr) = 15 torr 
A pressão de vapor é: 

P ll4jl = 25 torr + 15 torr = 4Ü torr 


O vapor, consequentemente, é mais rico cm benzeno, 
o componente mais volátil A fração em quantidade de ma- 
téria do benzeno na fase de vapor é dada pela razão entre a 
pressão de vapor e a pressão total (Equação 10.15); 


X,^ no vapor 


^ 40 torr 


Apesar de o benzeno constituir apenas 33% das molécu 
las na solução, ele perfaz 63% das moléculas no vapor, 


Figura 13.21 Torres de destilação industriais, nas qu a ■ 
componentes de uma mistura orgânica volátil são 
separados de acordo com a faixa de ponto de ebu :s: 
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Química: a ciência central 


Figura 13.22 Os diagramas de fase 
para um solvente puro e para uma 
solução de um soluto não-volátil. 

A pressão de vapor do solvente sólido 
não é afetada pela presença de soluto 
se o sólido se congela sem conter uma 
concentração significante de soluto, 
como geralmente é o caso. 


Elevação do ponto de ebulição 

Nas seções 1 1.5 e 11.6 examinamos as pressões de vapor de substâncias puras e como estas podem ser usada- 
para construir diagramas de fases. Como os diagramas de fase de uma solução, e em consequência seus pontos de 
congelamento e ebulição, diferirão dos do solvente puro? A adição de um soluto não-volátil abaixa a pressão dt 
vapor da solução. Portanto, como mostrado na Figura 13.22, a curva de pressão de vapor do liquido puro será des- 
locada para baixo com relação ã curva de pressão de vapor do liquido puro; a qualquer temperatura, a pressão de 
vapor da solução é mais baixa que a do líquido puro. Recorde que o ponto de ebulição normal de um líquido é a 
temperatura na qual sua pressão de vapor é igual a 1 atm. (S- õ » . 1 1 5) No ponto de ebulição normal do líquidi 
puro, a pressão de vapor da solução será menor que 1 atm (Figura 13.22). Dessa forma, necessita-se de uma tempe- 
ratura mais alta para atingir a pressão de 1 afm. Portanto, o ponto de ebulição do solução ê mais alto que o ponto de ebuli- 
ção do liquido puro. 

O aumento no ponto de ebuUção em relação àquele do solvente puro, AT., é diretamente proporcional ao mi- 
mero de partículas do soluto por quantidade de matéria de moléculas do solvente. Sabemos que a molalidadc 
expressa a quantidade de matéria do soluto por 1 .000 g de solvente, o que representa uma quantidade de matéria 
de solvente fixa. Portanto, o A Té proporcional à molalidadc: 

AT, =■ Kpn I13.11J 

O valor de K r , chamado constante molar de elevação do ponto de ebulição, depende apenas do solvente 
Alguns valores típicos para vários solventes comuns são dados na Tabela 13.4. 


1 atm 


l 

i 




Ponto triplo ' 



Sólido 


Soluçáo 


Solvente 
sólido 


Ponto de 
ebulição da 1 ! 


Gás 

ponto dè congelamento 
da solução 

Ponto de ebulição 
do solvente 


r '' Ponto de «0 300 eme 

L ‘ su i* 1 ** | congelamento do solvente 


A T, 


Temperatura 


V-* 

AT, 


f ABELA 1 3.4 Constantes molares de clevaçao do ponto de ebulição e de diminuição do ponto de congelamento 


Ponto de 

Ponto de ebulição K r congelamento K t 


Solvente 

normal CO 

CC mol/kg) 

normal CO 

("C mol/kg) 

Água. H,0 

100,0 

0,51 

0/) 

1,86 

Benzeno, C h lL, 

80,1 

233 

53 

5.12 

Etonol, C.H.Ofl 

78.4 

U2 

-1143 

1.99 

Tetracloreto de carbono, CCI., 

76,8 

5,02 

-223 

293 

Clorofórmio, CHCI 5 

6U 

3,63 

-633 

4.68 


Para a água, K é 0,51 "C/mol/kg; conseqüentemente, uma solução aquosa 1 rnol/kg de sacarose ou qualquer 
outra solução aquosa que seja 1 mol/kg em partículas dc soluto não-volátil entrará em ebulição a temperatura de 
0,51 C mais alta que a água pura. A elevação do ponto de ebulição é proporcional à concentração de partículas do 
-soluto, independentemente de essas partículas serem moléculas ou ions. Quando NaCl se dissolve em água, são 
formados 2 mols de partículas de soluto (1 mol de Na* e 1 mo! de CP) para cada mol de NaCl que se dissolve. Por- 
tanto, uma solução aquosa de 1 mol/kg de NaCl tem 1 mol/kg de Na* e 1 mol/kg de Cl , perfazendo um total de 
Zrr.i' kg de partículas de soluto. Como resultado, a elevação do ponto de ebulição de uma solução de 1 mol/kg de 
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XaClê aproximadamente (2 mol/kg)(0,51"C/mol/kg) = l Ü C, duas vezes maior que a de uma solução 1 mol M ci- 
am não-eletrólito como a sacarose. Portanto, para determinar apropriadamente o efeito de certo soluto no ponr 
de ebulição (ou em qualquer outra propriedade coligativa) ê importante saber se o soluto è um eletrólito ou um 
não-eletrólito. . (seções 4.1 e 4.3 1 

Diminuição do ponto de congelamento 

Quando uma solução congela, os cristais do solvente puro em geral se separam da solução; as moléculas de - 
luto normalmente não são solúveis na fase sólida do solvente. Quando as soluções aquosas são parcialmente con- 
geladas, por exemplo, o sólido que se separa é praticamente gelo puro. Como resultado, a parte dn diagrama de 
fases na Figura 13.22 que representa a pressão de vapor do sólido é a mesma que para o líquido puro. As curvas c - 
pressão de vapor para as fases liquida e sólida encontram-se no ponto triplo. -- i Na Figura 13.22 \ 
mos que o ponto triplo da solução deve estar a temperatura mais baixa que a do líquido puro porque a solução ter 
pressão de vapor mais baixa que a do liquido puro. 

G ponto de congelamento de uma solução é a temperatura na qual os primeiros cristais do solvente pum começar 
a se formar em equilíbrio com a solução. Recorde, da Seção 11.6, que a linha representando o equilíbrio sólido-líquid 
aumenta aproximadamente de modo vertical a partir do ponto triplo. Como a temperatura do ponto triplo da soluçã» . 
mais baixa que a do liquido puro, o ponto do congelamento dn solução c mais baixo que o do liquido puro. 

De maneira semelhante à elevação do ponto de ebulição, a diminuição do ponto de congelamento. AT,„ é dirt- 
ra mente proporcional à molalidade do soluto: 

AT, = Kj n [13.12J 

Os valores de K r , a constante molar de diminuição do ponto de congelamento, para vários solventes comur - 
-Ao dados na Tabela 13.4. Para a água, K é 1,86 ‘'C/mol/kg; conseqüentemente, uma solução aquosa de 1 mol/ T_ 
Je sacarose, ou qualquer outra solução aquosa que seja de 1 mol/kg de partículas de soluto não-volátil (con 
NaCl 0,5 mol/kg), congelará à temperatura de 1,86 J C mais baixa que a água pura. A redução do ponto de congela- 
mento provocada por solutos explica o uso de anticongelantes em carros ("Como fazer 13.8") e de cloreto de cálcii 
CaCU) para fundir o gelo nas ruas durante o inverno. 

COMO FAZER 13.8 

O anticongelante automotivo consiste em etiienoglicoi (C-.H,CV), um não-eletrólito não-volátil. Calcule o ponto de 
ebulição e o ponto de congelamento de uma solução de 25% em massa de etiienoglicoi em água. 

Solução 

Análise e Planejamento: para calcular a elevação do ponto de ebulição e a redução do ponto de congelamento usan- 
do as equações 13.11 e 13.12, devemos expressar a concentração da solução como molalidade. Vamos supor que teme- 
1.000 g de solução. Como a solução é 25,0% em massa de etiienoglicoi, as massas de etiienoglicoi e água na solução são 
250 e 750 g, respectivamente. Usando essas quantidades, podemos calcular a molalidade da solução, a qual usanv- 
com as constantes molares de elevação do ponto de ebulição e redução do ponto de congelamento (Tabela 13.4) par.; 
calcular A7' t e AT.. Adicionamos AT, ao ponto de ebulição e subtraímos AT do ponto de congelamento do solvente 
para obter o ponto de ebulição e o ponto de congelamento. 

Resolução: a molalidade da solução é calculado como se segue: 

Molalidade = 4 uant *dade ^ c * mat éria de C.H„0 2 _ f 250 g deC.H.O. j 1 mol de Cd4 B Q : ( 1-000 g de H-O 
quilogramas de I CO ( 750 g de H.O I 62,1 g de CT1„0 ; 1 1 kg de H O 

= 5,37 mol/kg 

Podemos agora usar as equações 13.1 1 e 13,1 2 para calcular as variações nos pontos de ebulição e congelamento: 

AT, = K r m = (0,51 ”C/mol/kg)(5,37 mol/kg) = 2J "C 
AT, = K c m = (l,86 u C/mol/kg)(537 mol/kg) = 10/) "C 
Conseqüentemente, os pontos de ebulição c congelamento da solução são: 

Ponto de ebulição - (pe normal do solvente) + AT, 

= 100,0 "C + 2,7 T = 102,7 ”C 
Ponto de congelamento = (pc normal do solvente) - AT 
= 0,0"C - 10/1 “C = - 10,0 "C 

Comentário: obsen r e que a solução é um líquido com faixa de temperatura mais larga que do solvente pun 
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Química: a ciência central 


PRATIQUE 

Calcule o ponto de congelamento de uma solução contendo 0,ó00 kg de CHCI, e 42,0 g de eucalipto! (C,„H„0), uma 
substância de fragrância encontrada nas tolhas do eucalipto (veja Tabela 13.4). 

Resposta: 65.6 “C 


C'i «Ti 



Solução 

concentrada 


Solução 

diluída 


Membrana 

semipermeável 


(a) 





COMO FAZER 13.9 

Coloque as seguintes soluções aquosas cm ordem de seus pontos de congelamento 
esperados: 0,050 mol/kg de CaCL: 0,15 mol/kg de NaG; 0,10 mol/kg de HC1; 
0,050 de HCHjO,; 0,10 mol/kg deCp.bÇO,,. 

Solução 

Análise e Planejamento: o ponto de congelamento mais baixo correspondera à so- 
lução com a maior concentração de partículas de soluto. Para determinar a concen- 
tração total de partículas de soluto em cada caso, devemos determinar se a 
substância é um não-eletrólito ou um eletrólito e considerar o número de tons for- 
mados quando ela ioniza. 

Resolução: CaCU, NaCI e HC1 são eletròlitos fortes, HC,H,0, é um eletrólito fraco 
e C ( Ji^On é um não-eletrólito. A molalidade de cada solução em número total de 
partículas é como segue- 

0,050 mol/kg de CaCl, 0,050 mol/kg em Ca : ' e 0,10 mol/kg de Cl 
^ 0,15 mol/kg de partículas 

0,15 mol/kg de NaCI ■=» 0,15 mol/kg de Na e 0,15 mol/kg de Cl 
=> 030 mol/kg de partículas 

0,10 mol/kg de HC1 =z 0,10 mol/kg de H e 0,10 mol/kg em Cl 
=> 0,20 mol/kg de partículas 
0,050 mol/kg de HC.H,0, => eletrólito fraco 

entre 0,050 mol/kg e 0,10 mol/kg de partículas 

0,10 mol/kg de C,, 1-^.0,., não-eletrólito => 0,10 mol/kg de partículas 


(b) 

Figura 1 3.23 Osmose: 

(a) movimento resultante de um 
sôlvente a partir do solvente puro ou 
de uma solução com baixa 
concentração de soluto para uma 
solução com alta concentração de 
soluto; (b) a osmose pára quando a 
altura da coluna for tal que a pressão 
exercida sobre o lado esquerdo da 
membrana é suficiente para opor-se 
ao movimento resultante de 
solvente. Nesse ponto, a solução à 
esquerda tornou-se mais diluída, mas 
ainda existe uma diferença na 
concentração entre as duas soluções. 


Como os pontos de congelamento dependem da molalidade total de partículas na 
solução, a ordem esperada é 0,15 mol/kg de NaCI (ponto de congelamento mais 
baixo), 0,10 mol/kg de HC1, 0,050 mol/kg de CaCl., 0,10 mol/kg de C(.H = 0,i e 
0,050 mol/kg de HCiH/D. (maior ponto de congelamento). 

PRATIQUE 

Qual dos seguintes solutos produzirá o maior aumento no ponto de ebulição na 
adição de 1 kg água: 1 mo! de Co(NO,)„ 2 mols de KC1, 3 mol de etilenogiicol 
(CHA)? 

Resposta: 2 mols de KC1 porque ele contém a concentração mais allu de partículas, 
2 mol/kg de K' e 2 mol/kg de G . fornecendo 4 mol/kg no total. 


Osmose 

Determinados materiais, incluindo muitas membranas em sistemas bioló- 
gicos e substâncias sintéticas como celofane, são semiparmeáivis. Quando em 
contato com uma solução, eles permitem que algumas moléculas passem atra- 
vés de sua rede de poros minúsculos, mas outras não. Geralmente permitem que moléculas pequenas de solvente 
como a água passem pelos poros, mas bloqueiam as moléculas ou ions maiores do soluto. 

Considere uma situação na qual apenas as moléculas de solvente são capazes de passar através da membrana. 
5e tal membrana é colocada entre duas soluções de diferentes concentrações, as moléculas do solvente movimen- 
tam-se em ambos os sentidos pela membrana. Entretanto, a concentração do solvente é mais alta na solução conten- 
do menos soluto, logo a taxa na qual o solvente passa da solução menos concentrada para a mais concentrada e 
maior que a taxa no sentido oposto. Portanto, existe um movimento resultante de moléculas do solvente da solu- 
ção menos concentrada para a solução mais concentrada. Nesse processo, chamado osmose, o movimento rcsultant, 
da solvente i sempre no sentido da solução com a maior concentração de soluto. 

A Figura 13.23(a) mostra duas soluções separadas por uma membrana semi permeável. O solvente move-se 
através da membrana da direita para a esquerda, como se as soluções fossem levadas a atingir concentrações iguais 
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vumo resultado, os níveis de líquidos nos dois braços tornam-se diferentes. 
Eventualménte, a diferença de pressão resultante das alturas diferentes do li- 
quido nos dois braços toma-se tào grande que o fluxo resultante de solvente 
para, como mostrado na Figura 13.23(b). Altemativamente, podemos aplicar 
pressão no braço da esquerda do aparelho, como mostrado na Figura 13.24, 
para parar o fluxo resultante de solvente. A pressão necessária para prevenir a 
smosc é a pressão osmótica, n, da solução. A pressão osmótica obedece a 
:ma lei similar em forma á lei de gás ideal, jtV - iiRT, onde V^é o volume da so- 
uçáo, néa quantidade de matéria do soluto. Ré a constante do gás ideal e Té a 
temperatura na escala Kelvin. A partir dessa equação, podemos escrever: 


Pressão aplicada, .t, 
pára o movimento 
de solvente 


iv) 


RT = cRT 


[13.13] 



Membrana 
semi permeável 



nde c è a concentração em quantidade de matéria. 

Se duas soluções de pressões osmúticas idênticas são separadas por uma 
membrana semipermeável, não ocorrerá osmose. As duas soluções são isoiôni- 
íts. Se uma solução é de pressão osmótica mais baixa, ela é hipotônicti em rela- 
ção à solução mais concentrada. A solução mais concentrada é htpertmioi em 
elação à outra. 

A osmose tem papel muito importante nos seres vivos. As membranas dos 
^ióbulos vermelhas, por exemplo, são semipcrmeáveis. Colocar uma célula de glóbu- 
v- vermelhos em uma solução hipertônica em relação à solução Intracelular (a 
-piução de dentro das células) faz com que a água se mova para fora da célula, 
mmo mostrado na Figura 13.25. Isso ocasiona o secamento da célula, um pro- 
vsso chamado murchamento. Colocar a célula em uma solução hipotóníca em 

-elação ao fluido intracelular faz com que a água se mova para dentro da célula. Isso faz a célula se romper, um 
processo diamado hemólise. As pessoas que precisam de reposição de fluidos ou nutrientes para o organismo, mas 
não podem ser alimentadas via oral, recebem soluções por infusão intravenosa (IV), que coloca nutrientes direta- 
-nente nas veias. Para prevenir o murchamento ou a hemólise dos glóbulos vermelhos, as soluções IV devem ser 
-otónicas em relação aos fluidos intracelulares. 


Figura 13.24 A pressão aplicada 
no braço à esquerda do aparelho 
pára o movimento líquido de 
solvente a partir do lado direito da 
membrana semipermeável. Essa 
pressão aplicada é a pressão 
osmótica da solução. 



Figura 1 3.25 A osmose através da 
membrana semipermeável de uma 
célula de glóbulo vermelho: 

(a) murchamento provocado pelo 
movimento de água a partir da 
célula; (b) hemólise provocada pelo 
movimento de água para dentro da 
célula. 


COMO FAZER 13.10 

A pressão osmótica média do sangue é 7,7 abn a 25 "C. Qual concentração de glicose (QH^Oj será isotònica com o 
sangue? 


Solução 

Análise e Planejamento: como são dadas a pressão osmótica e a temperatura, podemos determinar a concentração 
usando a Equação 13.13. 

Resolução: 


it - cRT 

mol/L =— = 
RT 


7,7 atm 

H^7kK’ 


- 0,31 mol/L 
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Química: a ciência central 


Comentário: em situações clínicas, as concentrações das soluções geralmente são expressas como porcentagens em 
massa. A porcentagem em massa de uma solução de 0,31 mol/L de glicose é 5,3%. A concentração de NaG, que é iso- 
tônica com o sangue, é de 0,16 mol/L porque NaG ioniza-se para formar duas partículas. Na" e G" (uma solução de 
0,155 mol/ L de NaG é de 0,310 mol/L de partículas). Uma solução de 0,16 mol/L de NaG é 0,9% em massa de NaQ. 
Esse tipo de solução é conhecido como solução salina fisiológica. 

PRATIQUE 

Qual é a pressão osmótica a 20 "C de uma solução de 0,0020 mol/L de sacarose (C, 2 R r! 0 11 )? 

Resposta: 0,048 atm ou 37 torr. 


Existem muitos exemplos inleressantes de osmose. Um pepino colocado em uma salmoura concentrada perde 
agua via osmose e murcha virando um picles. Se uma cenoura que se tomou mole por causa de perda de água parr. 
a atmosfera é colocada em água, a água se move para dentro da cenoura por osmose, fazendo com que ela se torne 
firme novamente. As pessoas que comem muita comida salgada retêm água nas células dos tecidos e no espaço in- 
tercelular por causa da osmose. A expansão ou incitamento resultante é chamada eúema. A água se move do sole 
para dentro das raízes das plantas e, subsequentemente, para as partes mais altas delas, no mínimo em parte devi- 
do à osmose. As bactérias nas carnes salgadas ou frutas enlatadas perdem água por osmose, murchando e morren- 
do, assim preservando os alimentos. 

Na osmose a água se move de uma área de alta concentração de água (baixa concentração de soluto) para uma 
área de baixa concentração de água (alta concentração de soluto). O movimento de uma substância a partir de um. 
área onde sua concentração é alta para uma área onde sua concentração é baixa é espontâneo. As células biológica- 
transportam não apenas água, mas também outros materiais específicos pelas paredes de suas membranas. Issc 
permite que os nutrientes entrem e os materiais inúteis saiam. Em alguns casos, as substâncias devem mover-se de 
uma área de baixa concentração para outra de alta concentração. Esse movimento — chamado transporte ativo — 
não é espontâneo, logo as células devem gastar energia para realizá-lo. 



ATIVIDADE 

Determinação da mana molar 


Determinação da massa molar 

As propriedades coligativas das soluções fornecem uma maneira útil de 
determinar experimentalmente a massa molar. QuaLsquer das quatro proprieda- 
des coligativas podem ser usadas, como mostrado em "Como fazer 13.11 e 13.12'' 


COMO FAZER 13.11 

Uma solução de um nào-detrólito não-volátil foi preparada pela dissolução de 0,250 g da substância em 40,0 g de 
CCI 4 . 0 ponto de ebulição da solução resultante foi 0,357 ,! C mais alto que o do solvente puro. Calcule a massa molar 
do soluto. 


Solução 

Análise e Planejamento: dadas a elevação do pon to de ebulição da solução, A T, = 0,357 "C, e a Tabela 1 3.4, que fumecv 
o K, para o solvente (CG,), K, - 5,02 "C /mol /kg. Portanto, podemos usar a Equação 13.1 1, AT, = Kpn. para calcular a 
molalidade da solução. Podemos usar a molalidade e a quantidade de solvente (40,0 g de CG 4 ) para calcular a quanti- 
dade dc maténa do soluto. Finalmente, a massa molar do soluto é igual à massa por mol, de forma que dividimos a 
massa do soluto (0,250 g) pela quantidade de matéria que acabamos de calcular. 

Resolução: da Equação 13.11 temos: 

at; _ 0357 “C 


Molalidade - : 


= 0,0711 mol /kg 


K, 532 "C /mol /kg 

Portanto, a solução contém 0,071 1 mol de soluto por quilograma de solvente. A solução foi preparada usando 403 g - 
0,0400 kg de solvente (CC1,). A quantidade de matéria de soluto na solução é, por isso: 

mol de soluto 1 


(0,0400 kg de CG,) 0,0711 


ij(o.c 


kg de CG, 

A massa molar do soluto é a massa por mol da substância: 

Massa molar = 


= 2,84 » 10 3 mol de soluto 


— 0,230 , g = 883 g/moí 

2,84*10 3 mol 
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PRATIQUE 

A cânfora (C l# H 1f) 0) funde-se a 179 , 8 "C e tem constante de diminuição do ponto de congelamento partícula mr 
grande, K - 4(1,0 “C/mol/kg. Quando 0,186 g de uma substância orgânica de massa molar desconhecida é dissol- : : 
em 224)1 g de cânfora líquida, encontra-se que o ponto de congelamento da mistura é 176,7 °C. Qual é a massa moía 
do soluto? 

Resposta: llOg/mol 


COMO FAZER 13.12 


A pressão osmõHca de uma solução aquosa de determinada proteína foi medida para que se determine a respectr 
massa molar A solução continha 3,50 mg de proteína dissolvidos em água suficiente para perfazer 5,00 mL de solu- 
ção. Encontrou-se uma pressão osmótica para a solução a 25 "C de 1 34 torr. Calcule a massa molar da proteína. 

Solução 


Análise e Planejamento: a temperatura (T = 25 "Q e a pressão osmótica (.t = 13-1 torr) são dadas e sabemos o valor di_ 
R, logo podemos usar a Equação 1 3.13 para calcular a concentração em quantidade de matéria da solução, c. Fazend> 
isso, devemos converter a temperatura de ' C para K e a pressão osmótica de torr para atm. Em seguida usa remo- .. 
concentração em quantidade de matéria e o volume da solução (5,00 mL) para determinar a quantidade de matéria di 
soluto. Finalmente, obtemos a massa molar dividindo a massa do soluio (350 mg) pela quantidade de matéria do soluu 


Resolução: resolvendo a Equação 13-13 para concentração em quantidade de matéria, temos: 

Matm ) 

760 torr , 


(1,54 locr) 

Concentração em quantidade de matéria = = - — 

BT ( 0.0S21 L SWn ) (298 K) 
V mol K l 


- 8,28 x 10 


. mol 


Como o volume da solução é 5,00 mL = 5,00 x llT' L, a quantidade de matéria de proteína deve ser: 
Quantidade de matéria = (0,828 x 10*’ mol/L) (5,00 x 10"' L) = 4,14 x 10" mol 


A massa molar é a massa por quantidade de matéria da substância. A amostra tem massa de 3,50 mg = 3,50 x 10* 
A massa molar é a massa em gramas dividida pela quantidade de matéria: 


Massa molar 


gramas 

quantidade de matéria 


330»10 g 
4,14 xlO r mol 


= 8,45 x IO 1 g/mol 


S- 


Comentário: em virtude de as pequenas pressões poderem ser medidas facilmente o com precisão, as medidas a< 
pressão osmótica fornecem um excelente modo de determinar massas molares de moléculas grandes. 


PRATIQUE 

Uma amostra de 2,05 g de poliestireno plástico foi dissolvida em tolueno em quantidade suficiente para formar 0,1 <> l 
de solução. Encontrou-se uma pressão osmótica para essa solução de 1 31 kPa a 25 "C. Calcule a massa molar do p 
estireno. 

Resposta: 4,20 x 10* g/mol 


13.6 Colóides 


Quando partículas de argila finamente divididas estão dispersas em água, elas eventualmente precipitam 
agua devido à gravidade. As partículas de argila dispersas são muito maiores que as moléculas c consistem em rr 
Ihares ou até milhões de átomos. Em comparação, as partículas dispersas de uma solução são de tamanho mok -- 
iar. Entre esses extremos, localizam-se as partículas dispersas, que são maiores que moléculas, mas não são - 
grandes para que os componentes da misturam separem-se sob a influência da gravidade. 

Esses tipos intermediários de dispersões ou suspensões sào chamados dispersões coloniais, ou simples irn r 
colóides. Os colóides formam a linha divisória entre as soluções e as misturas heterogêneas. Como as soluç - — 
os colóides podem ser gases, líquidos ou sólidos. Exemplos de cada um estão relacionados na Tabela 13.6. 

O tamanho da partícula dispersa é usado para classificar a mistura como um colóide. As partículas coloid - 
•variam em diâmetro a partir de 10 até 2.000 Â. As partículas dos solulos são menores. As partículas coloidai- r- - 
dem conter muitos átomos, ions ou moléculas. A molécula de hemoglobina, por exemplo, que transporta ro.iger > 
no sangue, tem dimensões moleculares de 65 À x 55 Â x 50 Á e massa molecular de 64.500 it. 
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Um olhar mais de perto 


Propriedades coligativas de soluções de eletrólitos 


As propriedades coligativas das soluções dependem dn 
concentração total de partículas de soluto, independen- 
temente de essas partículas serem íons ou moléculas. 
Assim, esperamos que uma solução de (J,IU(J mol/kg de 
NaCl toiha diminuição do ponto de congelamento de 
(0,200 mol/kg)(l,86 “C/mol/kg) = 0,372 ”C porque ela é 
0,100 mol/kg de Nafi/q) e 0,100 mol/kg de Cl (<ti/). Entre- 
tanto, a redução do ponto de congelamento é apenas 0,348 
C e a situação é semelhante para outros eletrólitos fortes. 
Uma solução de 0,100 mol/kg de KC1, por exemplo, conge- 
la-se a -0,344 "C. 

A diferença entre as propriedades coligativas esperadas 
e observadas para eletrólitos fortes deve-se ás atrações ele- 
trostáticas enrie os íons. A medida que os íons movimen- 
tam-se no redor da solução, as ions de cargas opostas 
colidem e grudam-se' por momentos curtos. Enquanto es- 
tão juntos, comportam-se como partículas únicas chama- 
das par iónicv (Figura 13.26). O número de partículas 
independentes é consequentemente reduzido, provocando 
queda na redução do ponto de congelamento (bem como na 
elevação do ponto de ebulição, na redução da pressão de 
vapor e na pressão usmótica). 

Uma medida da extensão na qual os eletrólitos dis- 
sociam-se é o fator de purrV lluff, i. Esse tator é a razão entre o 
valor real de uma propriedade coHgativa e o valor calculado 
supondo que a substância seja um não-eletrólito. Usando a 
diminuição do ponto de congelamento, por exemplo, temos: 


AT, (medi do) 

AT (calculado para não- eletrólito) 


113.141 


O valor Ideal de r pode ser determinado para um sai a par- 
tir do número de íons por fórmula unitária. Para NaCl, por 
exemplo, o fator de van t Hoff é 2 porque NaCl consiste em 
um Na' e um CF por fórmula unitária; para K..SO, é 3 porque 
K.SO, consiste em dois K* e um SO/". Na ausência de qual- 
quer informação sobre o valor real de i para uma solução, 
usamos o valor ideal nos cálculos. 

A Tabela 135 fornece os fatores de van't Hoff para várias 
substâncias em diferentes diluições. Duas tendências são 



Figura 13.26 Solução de NaCl que contém não apenas 
íons Na‘(oq) e Cl (oq) separados, mas também pares de íons. 
Os íons emparelhados tornam-se mais predominantes ã 
medida que a concentração da solução aumenta. 


evidentes nesses dados. Na primeira, a diluição afeta o valor 
de i para eletrólitos; quanto mais diluída a solução, mais o 
valor de i aproxima-se do valor ideai ou valor limitante 
Assim, a extensão do emparelhamento de íons nas soluções 
de eletrólitos diminui com a diluição. Na segunda, quanti 
menor os módulos das cargas nos íons, menor é o afastemenU» 
de / do valor limitante porque a extensão do emparelhamen- 
to dos ions diminui à medida que os módulos das cargas 
iònieas diminuem. Ambas as tendências são coerentes com a 
eletrostática simples; a força de interação entre duas partícu- 
las carregadas diminui à proporção que aumenta a distância 
entre elas e os módulos das cargas diminuem. 


I TABELA 1 35 Fatores de van't Hoff para várias substâncias a 25 °C 

Composto 

0,100 mol/kg 

Concentração 
0,0100 mol/kg 

0,00100 mol/kg 

Valor limitante 

Sacarose 

tá» 

1.00 

1,00 

1.00 

NaCl 

157 

1,94 

1,97 

2,00 

tçso, 

252 

2,70 

254 

3,00 

MgSO, 

1,21 

153 

152 

2,00 
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1 TABELA 1 3.6 

Tipos de colóides 




Substância 
dispersante 
(semelhante a 

Fase do roJóide soj vente) 

Substância dispersa 
(semelhante a soluto) 

Tipo de rolóidp 

Fvpmplo 

Gás 

Gás 

Gás 

- 

Nenhum (todos são soluções 

Gás 

Gás 

Liquido 

Aerossol 

Nevoeiro 

Gás 

Gás 

Sólido 

Aerossol 

Fumaça 

Liquido 

Liquido 

Gás 

Espuma 

Chantíli 

_:quido 

Líquido 

Líquido 

Emulsão 

Leite 

Liquido 

Líquido 

Sólido 

Sol 

Tinta 

S ilido 

Sòiido 

Gás 

Espuma sólida 

Manshmaliou' 

Sólido 

Sólido 

Líquido 

Emulsão sólida 

Manteiga 

Sólido 

Sólido 

Sólido 

Sol sólido 

Vidro vermelho 


Apesar de as partículas coloidais poderem ser tão pequenas que a disper- 
- . pareça uniforme mesmo sob um microscópio, elas são grandes o suficiente 
rara desviar a luz de modo efidente. Consequentemente, a maioria dos colói- 
Jcs parece nebuloso ou opaco a menos que sejam muito diluídas. (O leite ho- 
mogeneizado é um colóide.) Além disso, como desviam a luz, um feixe de luz 
r ode ser visto como se passasse através de uma suspensão coloidal, como 
mostrado na Figura 13.27. 0 desvio da luz por partículas coloidais, conhecido 
imo efeito Tyndall, faz com que seja possível ver o feixe de luz de um auto- 
móvel em uma estrada com nevoeiro ou com poeira, ou a luz solar passando 
cela cobertura de uma floresta (Figura 13.28(a)). Nem todos os comprimentos 
j- onda são desviados na mesma extensão. Como resultado, toda vez que o 
>'l está próximo ao horizonte e o ar contém poeira, fumaça ou outras partícu- 
is de tamanho coloidal, vemos a atmosfera no horizonte com uma cor verme- 
ho-brilhante (Figura 13.28(b)). 

Colóides hidrofílicos e hidrofóbicos 

Os colóides mais importantes são aqueles nos quais o meio dispersante é 
. água. Esses colóides podem ser hidrofílicos ('amigos da água', ou seja, in- 
cragern com a água) ou hidrofóbicos ('temem a água', isto é, não sofrem in- 
eraçào com a água). Os colóides hidrofílicos são mais parecidos com as 
soluções que examinamos anteriormente. No corpo humano, as moléculas 
\ trema mente grandes que constituem substâncias importantes como as enzimas e os anticorpos são mantidas em 
-uspensão por interações com as moléculas de água na vizinhança. As moléculas dobram-se de tal modo que os 
crupos hidrofóbicos ficam afastados das moléculas de água, ira 'parte interna' das moléculas dobradas, enquanto 
*s grupos hidrofílicos polares permanecem na superfície, interagindo com as moléculas de água. Esses grupos hi- 
irofilicos geralmente contêm oxigénio e nitrogênio. Alguns exemplos são mostrados na Figura 13.29. 

Figura 13.28 (a) Desvio da luz do 
Sol por partículas coloidais no ar 
nebuloso de uma floresta. 

(b) Desvio da luz por fumaça, ou 
partículas de sujeira, produz um 
pôr-do-sol vermelho-brilhante. 




■ ! 

m 

1 P— 


Figura 1 3.27 Ilustração do efeito 
Tyndall. O recipiente à esquerda 
contém uma suspensão coloidal; 
o da direita, uma solução. 

O caminho do feixe de luz através 
da suspensão coloidal é visto 
porque a luz é desviada pelas 
partículas coloidais. A luz não é 
desviada pelas moléculas 
individuais de soluto na solução. 
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Figura 13.29 Exemplos de grupos 
hidroíílicos na superfície de uma 
molécula gigante (macromolécula) 
que ajuda a manter a molécula 
suspensa em água. 




n 

.ÇHs(CH^to.-,CO-Na: 

Ponta Pntita 

hidrufúbsca hidruHUca 


Os colóides hidrofóbicos podem ser preparados em água apenas se ele- 
são estabilizados de alguma forma. Caso contrário, sua falta natural de afini- 
dade pela água faz eom que eles se separem dela. Os colóides hidrofóbicos pe- 
dem ser estabilizados por adsorção de fons na superfície, como mostrado na 
Figura 13.30. {Adsorção significa aderir à superfície. É diferente de nbsorçâo, qut 
significa passar para o interior, como quando uma esponja absorve água 
Esses íons adsorvidos podem interagir com a agua e, conseqüen temente, esta- 
bilizar o colóide. Ao mesmo tempo, a repulsão mútua entre as partículas de co- 
lóides com os íons adsorvidos de mesma carga previne que as partículas se 
choquem e fiquem maiores. 

Os colóides hidrofóbicos podem também ser estabilizados pela presençe 
de grupos hidrofílicos em suas superfícies. Pequenas gotas de óleo são hidn - 
fóbicas, por exemplo, de forma que nào permanecem suspensas em água. Eir. 
vez disso, elas se separam, formando uma parte oleosa na superfície. O estea- 
rato de sódio (cuja estrutura está ao lado), ou qualquer substância análoga cor 
tendo um lado que é hidrofüico (polar ou carregado) e um lado que - 
hidrofóbico (apoiar), estabilizará uma sus- 
pensão de óleo em água. A estabilização re- 
sulta da interação dos lados hidrofóbicos 
dos íons estearato com a gota de óleo e do 
lado hidroíílico com a água, como mostrado 
na Figura 1331. 

A estabilização de colóides tem aplicação interessante no sistema digest- 
vo. Quando as gorduras na dieta atingem o intestino delgado, um hormòni 
faz com que a vesícula biliar excrete um fluido chamado bile. Entre os comp- 
nentes da bile estão compostos que têm estrutura química semelhante ao este- 
arato de sódio, isto é, eles têm uma ponta hidrofílica (polar) e uma pont 
hidrofóbica (apoiar). Esses compostos emulsionam as gorduras presentes r. 
intestino e permitem a digestão e a absorção de vitaminas solúveis em gordur:- 
pelas paredes do intestino. O termo emulsionar significa 'formar uma emulsão 




MODELO i-D 

Estearato de sódio 


Figura 13.30 Ilustração 
esquemática da estabilização de 
um colóide hidrofóbico em água 
por íons adsorvidos. 
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Na 


# f r- -n iiii u M 



O 

CH,(CH3) w CO 

1 U 1 

Ponta Ponta 
hidrofõbica hídrofilica 


Água 


Figura 13.31 Estabilização de uma 
emulsão de óleo em água por íons 
estearato. 


uma suspensão de um líquido em outro (Tabela 13.6). Uma substância que ajuda na formação de uma emulsão e 
chamada agente emulsificador. Se você ler os rótulos nos alimentos e outros materiais, você encontrará que uma 
\ ariedade de produtos químicos é usada como agentes emulsificadores. Esses produtos químicos normalmente 
têm uma ponta hidrofílica e uma ponta hidrofóbica. 

Remoção de partículas coloidais 

As partículas coloidais frequentemente devem ser removidas de um meio dispersante, como na remoção da 
fumaça das chaminés ou da nata do leite. Como as partículas coloidais sio muito pequenas, não podem ser separa- 
das por filtração simples. F.m vez disso, as partículas coloidais devem ser aumentadas por processo chamado coa- 
gulação. As partículas maiores resultantes podem, então, ser separadas pela filtração ou simplesmente pela 
decantação. 

O aquecimento ou a adição de um cletrólito à mistura pode provocar a coagulação. O aquecimento da disper- 
são coloidal aumenta o movimento das partículas e, assim, o número de colisões. As partículas aumentam de ta- 
manho conforme grudam uma nas outras depois de colidirem. A adição de eletrólitos neutraliza as cargas 
superficiais das partículas, consequentemente removendo as repulsões eletrostáticas que evitam que se agrupem. 
Onde quer que os rios desagúem nos oceanos ou outros locais de águas salgadas, por exemplo, a argila suspensa 
no rio é depositada como um delta quando ela se mistura com os eletrólitos da água salgada. 

As membranas semi permeáveis podem também ser usadas para separar íons de partículas coloidais, uma vez 
que os íons podem passar pela membrana, mas as partículas coloidais não podem. Esse tipo de separação é conheci- 
do como dUBise e é usado para purificar o sangue em aparelhos de hemodiálise. Os rins removem esses produtos resi- 
duais do metabolismo do sangue. Em um aparelho de hemodiálise, o sangue circula por um tubo dialisador imerso 
em solução lavadora. A solução lavadora é isotônica em íons que devem ser retidos pelo sangue, mas tem deficiência 
dos produtos residuais. Portanto, os resíduos dialisam-se do sangue, mas os ions não. 



A química e a vida 


Anemia falciforme 


o 


O sangue contém uma proteína complexa chamada hemo- 
globina que transporta oxigênio dos pulmões para outras 
partes do corpo. Na doença genética conhecida como anemia 
fálqforme, as moléculas de hemoglobina são anormais e têm 
solubilidade mais baixa, especialmente em sua forma 
não-oxigenada. Conseqüentemente, até cerca de 85% da he- 
moglobina nos glóbulos vermelhos cristalizam na solução. 

A razão para a insolubilidade da hemoglobina na anemia 
falciforme pode ser determinada por uma variação estrutu- 
ral em certa parte de uma cadeia lateral de aminoáddo. 
As moléculas de hemoglobina normal têm aminoácido em 
sua constituição com a seguinte cadeia lateral projetando-se 
do corpo principal da molécula: 


— CH,— CH 2 — C— OH 
Normal 



Normal 


I 
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Essa cadeia lateral termina com um grupo polar, que con- 
tribui para a solubilidade da molécula de hemoglobina em 
água . Nas moléculas de hemoglobina de pessoas que sofrem 
de anemia falei forme, a cadeia lateral é de um tipo diferente: 


— CH— CH 3 

I 

ch 3 

Anormal 



Anormal 


Esse grupo anormal de átomos é apoiar (hidrofóbico), e 
sua presença leva ã agregação dessa forma defeituosa de he- 
moglobina em partículas muito grandes para permanecer 
suspensas nus fluidos biológicos. Ela também faz com que as 


células se distorçam em forma de foice, como mostrado ru 
Figura 13.32. As células em formato de foice obstruem as ca- 
pilaridades, provocando dor intensa e deterioração gradua 
de órgãos vitais. A doença é hereditária e, se ambos os pa 
carregam genes defeituosos, é provável que os filhos possua i: 
apenas hemoglobinas anormais. 



Figura 13.32 Micrografia obtida com microscópio 
eletrônico mostrando glóbulos vermelhos normais e 
glóbulos vermelhos falciformes. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

0,100 L de uma solução é preparado pela dissolução dc 0.441 g de CaCLfs) em água. (a) Calcule a pressão osmótica 
dessa solução a 27 “ C . supondo que ela está completamente dissociada em seus íons constituintes, (b) A pressão osmó- 
tica medida dessa solução é 2/56 atm a 27 "C. Explique por que ela é menor que o valor calculado em (a), e calcule o fa 
tor de van't Hoff, i. para o soluto nessa solução. (Veja o quadro “Um olhar mais de perto" da Seção 13.5.) (c) A entalpia 
de dissolução para o CaCl, é Ai/ = -81 ,3 kj / mol. Se a tem pera hira final da solução era 27 “C, qual era a temperatura ini- 
cial? (Suponha que a densidade da solução seja 1 4X1 g/mL, que seu calor específico seja 4,18 J/g K e que a solução não 
perca calor para a vizinhança.) 

Solução (a) A pressão osmótica é dada pela Equação 13.13, a = cRT. Conhecemos a temperatura, T = 27 C - 300 K, e a 
constante dos gases, R = 0,0821 L atm / mol K. Podemos calcular a concentração em quantidade de matéria da solução a 
partir da massa de CaCL e o volume da solução: 

Concentração em quantidade de matéria = gdeCaQ-. i j 1 mol de CaCl ; | _ q 0397 nlo j d e CaG,/L 

v M l, 0,100 L J[lll ,0 g deCaGjJ 3 

Compostas iônicos solúveis são eletrólitos fortes. 1 ‘•n v - 4 . Portanto, CaCL consiste em cátions metálicos 

(Ca 3 *) e ánions não-metálicos (CT). Quando complotamente dissociado, cada unidade de CaCl, forma três íons (um 
Ca 3 * e dois Cl ). Dessa forma, a concentração total de íons na solução é (3)(0,0397 mol/L) = 0,119 mol/L, e a pressão os- 
mótica &. 

.T = cRT = (0,119 mol/L)(0,0821 L atm /mol K)(300 K) = 2,93 atm 
(b) Os valores reais das propriedades coligativas de eletrólitos são menores que os calculados porque as interações 
eletrostáticas entre os íons limitam seus movimentos independentes. Nesse caso, o fator de varit Hoff. que mede a ex- 
tensão na qual os eletrólitos dissociam-se em íons, é dado por 

■ .t( medida) 

.t( calculado para não-eletrólito) 

2 ’ 56 ia n =2^2 

(0,0397 mol/L) (0,0821 L atm /mol K) (300 K) 
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Assim, o solução comporta-se corno se CaCL tivesse se dissociado em 2,62 partículas em vez do ideal 3. 

(c) Se a solução é 0,0397 mol/L em CaCL e tem volume total de 0,100 L, a quantidade de matéria do soluto c (0,100 L; 
(0,0397 mol/L) = 0,00397 mol. Consequentemente, a quantidade de calor gerado na formação da solução t 
(0,00397 mol)(-81,3 kj/mol) = -0323 kj. A solução absorve esse calor, e o calor é torneado pela Equação 5.19: 

i) - (calor espt.v£ficti)(gramas)(AJ) 

O calor absorvido pela solução é q = *0323 k| = 323 J. A massa de 0,100 L de solução ê (100 mL)(L00 g/mL) = 100 c 
(para três algarismos significativos). PorUnto, a variaçàode temperatura é: 


A7 = 


(calor especifico da solução) (gramas de solução) 
323] 


(LIS l/g K) (100 g) 


= 0,773 K 


PRATIQUE 

Um kelvin tem a mesma dimensão que um grau Celsius- Com» i a temperatura da solução aumentou 

de 0,773 "C, a temperatura inicial era 27,0 "C - 0,773 'C - 2b,2 T 


Resumo e termos-chave 


Seção 13.1 As soluçòes formam-se quando uma 
-ubstánda se dispersa uniformemente em outra. A inte- 
nção das moléculas do solvente com o soluto é chama- 
da sol vatação. Quando o solvente c a água, a interação é 
hamada hidratação. A dissolução de substâncias íõni- 
cas na água é promovida peia hidratação de ions separa- 
dos pelas moléculas polares de água. 

O balanço da variação dcentalpia na formação da 
loluçáo pode ser positivo ou negativo. A formação 
de solução é favorecida lanlo por variação de ental- 
r«ia negativa (processo exolérmico) quanto por varia- 
rão de entropia positiva (o aumento da desordem) do 
sistema. 

Seção 13.2 O equilíbrio entre uma solução salurada 
e um soluto dissolvido é dinâmico; o processo de solu- 
ão e o processo reverso, a cristalização, ocorrem simul- 
taneamente. Em uma solução em equilíbrio com soluto 
não-dissolvido, os dois processos ocorrem a laxas iguais, 
croduzindo uma solução saturada. Se existe menos so- 
luto presente do que é necessário para saturar a solução, 
a solução é insaturada. Quando mais do que a concen- 
nação de equilíbrio do soluto estiver presente, a solução 
. supersaturada. Essa é uma condição instável, e a se- 
paração de parte do soluto da solução ocorrerá se o 
processo for iniciado com um grão de cristal do soluto. 
A quantidade de soluto necessária para formar uma 
- olução saturada a qualquer temperatura específica é a 
solubilidade daquele soluto àquela temperatura. 

Seção 133 A solubilidade de uma substância em ou- 
:ra depende da tendência natural dos sistemas de se tor- 
narem mais desordenados e das energias relativas das 
nterações intermoleculares soluto-solvente e solu- 
: >-soluto Os solutos polares e iônicos tendem a dissol- 


ver-se em solventes polares, e os solutos apoiares tendem 
a dissolverem-se em solventes apoiares ('semelhante dis- 
solve semelhante'). Os líquidos que se misturam em to- 
das as proporções são miscíveis; os que não se 
dissolvem significativamente em um outro sâo imiscí- 
veis. As interações de ligação de hidrogênio entre soluto 
e solvente normalmente desempenham papel impor- 
tante na determinação da solubilidade; por exemplo, 
etanol e água. cujas moléculas formam ligações de hi- 
drogénio entre si, são miscíveis. 

As solubilidades de gases em um líquido sâo geral- 
menle proporcionais à pressão do gás sobre a solução, 
como expresso pela lei de Henry: S g = kP g . As solubilida- 
des da maioria dos solutos sólidos em água aumentam ã 
medida que a temperatura da solução aumenta. Em 
comparação, as solubilidades dos gases em água em ge- 
ral diminuem com o aumento da temperatura. 

Seção 13.4 As concentrações das soluções podem 
ser expressas quantitativamente por várias medidas, in- 
cluindo porcentagem em massa ((massa do solu- 
to/massa da solução) x IO 3 ), partes por milhão (ppml 
((massa do soluto/massa da solução) x IO*), partes por 
bilhão (ppb) ((massa do soluto/massa da solu- 
ção) x 10 ), e tração em quantidade de matéria (quanti- 
dade de matéria do so!uto)/(qoantidade de matéria do 
soluto + quantidade de matéria do solvente)]. A concen- 
tração em quantidade de matéria, c, é definida como 
quantidade de matéria do soluto por litro de solução; 
a molalidade, m, é definida como quantidade de maté- 
ria de soluto por kg de solvente. A concentração em 
quantidade de matéria pode ser convertida para essas 
outras unidades de concentração se a densidade da so- 
lução tor conhecida. 
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Seção 13.5 Lma propriedade física de uma solução 
que depende da concentração de partículas de soluto 
presentes, independentemenle da natureza do soluto, é 
uma propriedade coligativa. As propriedades coligati- 
vas incluem redução de pressão de vapor, redução do 
ponto de congelamento, aumento do ponto de ebulição e 
pressão osmótica. A redução da pressão de vapor é ex- 
pressa pela lei de Kaoult. Uma solução ideal obedece a lei 
de Raoult. As diferenças das forças intermoleculares sol- 
vente- solulu comparadas com as forças solvente-solven- 
te e soluto soluto fazem com que muitas soluções fujam 
do comportamento ideal. 

Uma solução contendo um soluto não-volátil pos- 
sui ponlo dc ebulição mais alto que o do solvente puro. 
A constante molar de elevação do ponto de ebulição, 
K r. representa o aumento no ponto de ebulição para 
uma solução de 1 mol/kg de partículas de soluto com- 
parada com o solvente puro. Similarmcnte, a constante 
molar de redução do ponto de congelamento, k , mede 
a diminuição no ponlo de congelamento de uma solu- 
ção para uma solução de 1 mol/kg de partículas de so- 
luto. As variações de temperatura são dadas pelas 
equações AT. - Kju e A T r = Km. Quando NaCl se dissol- 
ve em água, 2 moLs de partículas de soluto são forma 
dos a partir de cada mol de sal dissolvido. O ponto de 
ebulição ou congelamento é, portanto, aumentado 
ou diminuído aproximadamente duas vezes mais que 
uma solução de não-eletrólito de mesma concentração. 
Considerações similares aplicam-se a outros eletrólitos 
fortes. 


A osmose é o movimento das moléculas de solven 
por uma membrana semipermeavel a partir de uma sc- 
lução menos concentrada para tuna mais concentrada 
Esse movimento resultante do solvente gera uma pres- 
são osmótica, rr. que pode ser medida em unidades d; 
pressão de gás, como atm. A pressão osmótica de um. 
solução comparada com o solvente puro é proporciona 
à concentração em quantidade de matéria: 7t - cRT 
A osmose é um processo muito importante nos seres vi- 
vos, nos quais as paredes da célula agem como mem- 
branas semipermeáveis, permitindo a passagem d 
água, mas restringindo a passagem de componentt- 
iônicos e macromoleculares. 

Seçiu 13.6 As partículas maiores na escala molecu- 
lar, mas ainda pequenas o suficiente para permanece 
suspensas indefinidamente em um sistema de solvente 
formam colóides ou dispersões colnidais. Os colnide- 
intermediários entre soluções e misturas heterogênea- 
têm aplicações práticas úteis. Uma propriedade físic 
útil dos colóides, a dispersão da luz visível, é apresenta- 
da como efeito Tyndall. Os colóides aquosos sào dass: 
ficados como hidrofílicos ou hidrnfóbicos. Os rolóidi- 
hidrotílicos são comuns nos organismos vivos, no- 
quais agregados moleculares grandes (enzimas, anr- 
corpos) permanecem suspensos porque eles têm muil. 
grupos atômicos polares, ou carregados em suas superh- 
ries. que interagem com a agua. Os colóides hidrofób; 
cos, como pequenas gotas de óleo, podem permaneo 
em solução pela adsorção de partículas carregadas er 
suas superfícies. 


Exercícios 


O processo de solução 

1.3.1 Em geral, as torças infermoleculares atrativas entre sol- 
vente e as partículas de soluto devem ser comparáveis 
ou maiores que as interações soluto-soluto para que 
ocorra solubilidade signíficante. Explique essa afirma- 
tiva em termos de balanço energético da formação da 
solução. 

13.2 <a) Considerando os energias das interações soluto— -o- 

iuto, solvente-solvente e soluto-solvente, explique por 
que NaCl dissoive-se em água. mas benzeno (C,,HJ não 
se dissolve, (b) Por que as substâncias iõnicas com ener- 
gias de rede mais altas tendem a sermenos solúveis em 
água que as com energias de rede mais baixas? (c) Quais 
os fatores que Ia 2 em com que um cátion seja fortemente 
hidratado? 

133 Indique o tipo de interação soluto-solvente (Seção 1 1 2) 
que deve ser mais importante em cada uma das seguin- 
tes soluções: (a) CCb em benzeno (C..HJ; (bl CaCL- em 
água, (c) propanol (Ò-f,CH,CH.OH) em água. (d) HC1 
cm acctonitrila (CH,CN). 

13.4 Classifique a interação solvente-soluto nas seguintts- 
soluçõcs da mais fraca para a mais forte e indique o 


pnndpal tipo de interação em cada caso (a) KCI er 
agua, (b) CH : CI- em benzeno {C„HJ; (c) metano 
(CH,OH) em água. 

13.5 (a) Na Equação 13.1, qual dos termos de energia par 
dissolver um sólido iõnico corresponderia á energia dn 
rede? (b) Quais os ferinos de energia nessa equação sã. 
sempre exotermicos? 

13.6 O diagrama esquemático do processo de dissoluçâ 
como a soma liquida das três etapas na Figura 13.4 nã 
mostra as magnitudes relativas das três componenti- 
porque estas variarão de caso para caso. Para a dissolu- 
ção de M4.NO, em agua. qual das três variações de er 
talpia você esperaria ser menor que as outras duar' 
Justifique sua resposta 

13.7 Quando dnis líquidos orgânicos apoiares como hexam 
(C,Hi 4 ) e heptano (CH,J são misturados, a variaçn 
de entalpia que ocorre geralmente é bastante baixa 
(a) Lse o diagrama de energia na Figura 13.4 para ex- 
plicar por quê <b) Dado que A H d .„ < 0, explique por 
que o hexano e o heptano formam solução espontanea- 
mente. 
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13.fi A entalpia de solução de KBr etu agua é aproximada- em água e relativamente alta. Por que o processo de >: - 

mente ,-19,8 kf/mol. Contudo, a solubilidade de KBr lução ocorre mesmo de sendo endotérmieo? 


Soluções saturadas; fatores que afetam a solubilidade 

13.9 A solubilidade de Cr(N0,h«9H ; 0 em água é 20R g por 
100 g de H.O a 15 °C. Uma solução de CrfNOJy^H.O 
em água a 35 “C é formada pela dissolução de 324 g em 
100 g de H,0. Quando essa solução é resfriada lenta- 
mente para 15 l C, não se forma nenhum precipitado, 
(a) Qual o termo que descreve essa solução? (b) Que 
ação você tomaria para iniciar a cristalização? Use as 
processos no nivd molecular para explicar como o pro- 
cesso que você sugeriu funciona. 

13.10 A solubilidade do MnSO,’HjO em agua a 20 "C ê 70 g 
por 100 mL de água. (a) Uma solução de 1,22 mol/L de 
NlnSO, 1 ! 1,0 em água a 20 r C e saturada, supersaturada 
ou iiisaturada’ (b) Dada uma solução de MnSO_-H.O 
de concentração desconhecida, que experimento você 
podería realizar para determinar se a nova solução é sa- 
turada, supersaturada ou ínsaturada? 

13.11 líeferindo-se ã Figura 13.17, determine se a adição de 

40,0 g de cada um dos seguintes sólidos tônicos para 
100 g de âgua a 40 "C levará a uma solução saturada: 
la) NaNO,; «bl KG; (c) K : Cr : 0,; Id> Pb(NO,) r . 

1332 lieíerindo-se ã Figura 13.17, determine a massa de cada 
um dos seguintes sais necessários para formar uma so- 
lução saturada em 250 g de água a 30 “C: (a) KCIO,, 
(b) Pb(NO,);; (cl Ce ,(50,),. 

13.13 A água e o glicerol, CH,(OH)CH{OH)CH : OH são misd- 
veis em Iodas as proporções. O que significa isso? Como 
o grupo OH do álcool contribui para essa misribilidade? 

13.14 O óleo e a água são imiscivcis. O que isso significa? 
Explique em termos de características estruturais de 
suas respectivas moléculas e as forças entre elas 

13.15 Considere uma série de ácidos carbo.xilicos cuja formula 
geral é CH,(CH ),COOH Como você espera que as so- 
lubilidades desses compostos em água e em hexano va- 
riem á medida que n varie? Justifique sua resposta. 

13.16 (a) Você espera que o acido esteárico, Gl,(CH;),„COOH, 
seja mais solúvel em água ou em tetracloreto de carbo- 
no? Justifique sua resposta, (b) Qual você esperaria ser 


mais solúvel em agua, aclohexano ou ciioxano? Justifi- 
que sua resposta. 


A 

H-iC CH, 

I I 

HjC CH, 

•P 

Dioxano 


CH, 

/ *N 

HjC CH, 

I I 

HtC ch, 

CH, 

Gdohexano 


13.17 Qual dos seguintes em cada par é provavelmente o mai- 
solúvel em água: (a) CC1, ou CaCL; (bl benzeno (C„H 
ou fenol (C.H-.OH)? Explique sua rpspostaem cada caso. 

1338 Qual dos seguintes em cada par é maí? provável de 
ser o mais solúvel em hexano (C^H,,): (a) dclohevano 
(C„H s: ) ou glicose (C„H,,O b ) (Figura 13.12); (b) áddo 
propiónico (CH,CH,COOH) ou propionato de só- 
dio (CH,CH,COQNa); (c) HC1 ou cloreto de etila 
(CH .CH-.Cl)? Justifique sua resposta em cada caso. 

1339 (a) Explique por que bebidas carbonatadas devem ser 
estocadas em redpientes selados, (bl Uma vez que a be- 
bida foi aberta, por que ela mantém alguma carbonata- 
ção quando refrigerada? 

13.20 Explique por que a pressão afeta a solubilidade de O. 
em água. mas não a solubilidade de NaCl em água. 

13.21 A constante da lei de Henrv para o gás hélio em água a 
30 ‘t é 3,7 * 10 -1 mol L/atm; a constante para Nl. a 30 'C e 

6,0 x IO -1 mol L/atm. 5e os dois gases estão presentes 
cada um a 1,5 atm de pressão, calcule a solubilidade de 
cada gás. 

13.22 A pressão parcial de O, no ar ao nível do mar éll,21 atm. 
Usando a Tabela 13.2, com a lei de Hess, calcule a con- 
centração molar de O, na superfície da água de um lago 
de uma montanha saturado com ar a 2Í) °C e pressão at- 
mosférica de 665 torr. 


Concentrações de soluções 

1333 la) Calcule a porcentagem em massa de Na,SO, em uma 
solução contendo 11,7 g de Na-SCf, em 443 g de água. 
(b) Um mineral contém 5,95 g de prata por tonelada de 
mineral. Qual a concentração de prata em pprn? 

13.24 (a) Qual é a porcentagem em massa de iodo (I,) em uma 
solução contendo 0,045 mol de 1. em 115 g de CCl, ’ 
(b) A agua do mar contém 0^)079 g de Sr" por quilogra- 
ma de água. Qual é a concentração de Sr" medida em 
ppm? 

1335 Uma solução é preparada contenda 7,5 g de CH,OH 
em 245 g de H ; 0. Calcule (a) a fração em quantidade de 
matéria de CH,OH, (b) a porcentagem em massa de 


CH,OH. (c) n concentração em quantidade de matéria 
de CHjOH. 

13.26 Uma solução è preparada contendo 25,5 g de fenol 
(C,.H,OH) em 495 g de etanol (CH,CH ; OH). Cakuir 
(a) a fração em quantidade de matéria de fenol; (b • ., 
porcentagem em massa de fenol; (c) a concentração em 
quantidade de matéria de fenol 

13.27 Calcule a concentração em quantidade de matéria d. - 
seguinles soluções aquosas: (a) 11)3 g de Mg(\G em 

250,0 mL de solução; <b) 22.4 g de LiClO, -311,0 em !25 
mL de solução; (c) 25,0 rnL de 3,50 mol/L de HW 
diluídos em 0,250 L. 
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13.28 Qual e a concentração em quantidade de matéria em 
cada uma ria* .seguintes soluções: (a) 15,0 g de A1.(S0 4 ), 
em >',35*1 L de solução; (b) 5,25 g de Mn(\0,i,-2H ; 0 em 

~3 mL de solução, (c) 35,0 mL de 9,00 mol/L de H.SO, 
diluídos para 0500 L? 

1 3.29 Calcule a concentração em quantidade de matéria das 
seguintes soluções: (a) 1 05 Ç de benzeno (C 0 HJ dissolvi 
do em 185 g dc tetracloreto de carbono (CCI 4 ); <b) 4, 15 g 
de NaCI dissolvido em 0,250 L de água 

1350 (a) Qual é a concentração em quantidade de matéria de 
mrm solução formada pela dissolução de 1.50 mol de 
KClem 16,0 mol de água? tb) Quantos gramas de enxo- 
fre (SJ devem ser dissolvidos em 10,0 « de naftaleno 
(C|.,H„) para se obter uma solução de 0,12 mol/ kg? 

1351 Uma solução de ácido suifunco contendo 571,6 g, de 
ILSO, por litro dc solução ten » densidade d c 1 529 g/cm 
Calcule (a) a porcentagem em massa; (b) a fração em 
quantidade de matéria; (cl a molalfdnde; (d) concen- 
tração em quantidade de matéria de H-SG 4 nessa so- 
lução. 

1352 O ácido ascórbico (vitamina C, C h H,Oj e uma vitamina 
soluveJ em água. Unia solução contendo 805 g de ácido 
ascõrbico dissolvido em 210 g de água tem densidade 
de 1,22 g/mL a 55 'CL Calcule (a) a porcentagem em 
massa; (b) a tração em quantidade de matéria; (c) a mo- 
lalidade; (d) a concentração em quantidade de matéria 
de ácido ascórbico nessa solução, 

13.33 A densidade da acetonitnJa (CH ,CN) é 0,786 g/mL, e a 
densidade do metanol (CH-OH)é 0,791 g/mL Lrna nv 
luçáo é preparada dissolvendo-se I5j0 mL de CH.OH 
em 90,0 inL de CH,C\. (a) Qual é a fraç3o em quanti- 
dade de matéria de metanol na solução? (b) Qual é a 
concentração em quantidade de matéria da solução? 
(c) Supondo que os volumes sejam aditiv os, qual é a 
concentração em quantidade de matéria de CHtOH na 
solução? 

13.34 A densidade do toluenn (C-H.) é 0,867 g mL e a densi- 
dade do tiofeno (C,H 4 S) é 1,065 g/mL Uma solução é 
preparada ao se dissolver 10,0 g de tiofeno em 250,0 ml- 
de tolueno. (a) Calcule a fração em quantidade de maté- 
ria do tiofeno na solução. Ib) Calcule a concentração em 
quantidade dc matéria de tiofeno na solução, (c) Su- 
pondo que os volumes de soluto e solv ente sejam aditi- 
vos, qual a concentração cm quantidade de matéria do 
tiofeno na solução? 


13.35 Calcule a quantidade de matéria desoluto presente em 
cada uma das seguintes soluções aquosas: (a) 255 mL 
de 0,250 mol/L de CaBr,: (b) 50,0 g de 0,150 mol/kg de 
KCJ; (c) 50,0 g de uma solução de 2,50% em massa de 
glicose (C.,H,,OJ. 

L356 Calcule a quantidade de matéria de soluto presentes 
em cada uma das seguintes soluções: (a) 254 ml . de 1,50 
mol/L de HNOaa.f); (bt 50,0 mg de uma solução aquo 
sa de 1/15 mol/kg de NaCI; (c) 75,0 g de uma solução 
aquosa de sacarose (C i: li ,,0 :i ) de 150"'. em massa. 

1357 Descreva corno você prepararia cada uma das seguin- 
tes soluções aquosas, começando com KBr sólido: 
(a) 0,75 L de KBr 15 * 10 J mol/L (b> L25 g de 0,180 
mol/kg de KBr; (c) 1,85 L de uma solução de KBr de 
12.0% em massa (a densidade da solução é 1,10 g/mL); 
(d) uma solução de 0,150 mol/L de KBr que contenha 
KBr exata mente suficiente pira precipitar 16,0 g de 
AgBr de uma solução contendo 0,4StJ mol de AgNO s . 

1358 Descreva como você prepararia cada irma das seçum- 
tes soluções aquosas, (a) 1,50 L de solução de 0.110 
mol/L de (NHJ5Q.. começando com (NHJJsO, sóli- 
do, (b) 120 g de unia solução de 0,65 mol/kg de 
.\a.CO começando com o soluto sólido; (c) 13) L de 
uma solução de 15,0% cm massa de PbfIMO,), (a densi- 
dade da solução é 1,16 g/mL), começando com o soluto 
sólido; ld) uma solução de 0.50 mol/L de HCI que neu- 
tralizaria exatamente 55 g de Ba(OH )-, começando com 
HCI 6,11 mol/L. 

1359 A amónia aquosa comenda I e 28% cm massa de NH, u 
tem densidade de 0,90 g/mL. Qual e a concentração em 
quantidade dc matéria dessa solução? 

13.40 O ácido nitricn aquoso comercial tem densidade de 1 ,-L. 
g/mL e é 1,6 mol/L Calcule a porcentagem em nuv. 
de HNO, na solução. 

13.41 Q propilenoglicol, C,H„(OH)„ é usado algumas ve, - 
nas soluções anticongelantes de automóveis. Se uir-, 
so luçáo aquosa tem uma Iraçào cm quantidade dc ma 
téria X', ,, , ,, = 0,100, calcule (a) a porcentagem e»r 
massa dc propilenoglicol; (b! a concentração em qu.r- 
tidade de maténa do propilenoglicol na solução. 

13.42 A cafeína (C.H \ 4 0,) é um estimulante encontrado rv 
café e no chã. Se a solução de cafeina em clorofórmio 
(CHCL) como solvente tem concentração de 0/17^ 
mol/kg, calcule (al a porcentagem em massa de cafeína 
lb) a fração em quantidade de matéria de cateína. 


Propriedades coligativas 

13.43 Relacione quatro propriedades de uma solução que de- 
pendem da concentração, mas não do tipo de particu- 
la(s) presente(s) como soluto. Escreva a equação 
matemática que descreve como cada uma dessas pro- 
priedades depende da concentração 

13.44 Comn o aumento da concentração de um soluto 
não-volátil em água afeta a» seguintes propriedades: 
(a) pressão de v apor, (b) ponto úe congelamento, (c) 
ponto de ebulição; (d) pressão usmótica? 

l*.45 (a) O que e urna soluçüo utail 1 (b) A pres-ão de \ apor da 
água pura a 60 "C é 149 torr. A pressão de vapor da 
água sobra uma solução a 6ü C contendo quantidades 


de matéria iguais de água e ctilenogiicol (sola 1 . 
nin-vólátil) f 67 torr. Essa so/ução é idea/ de ncaríSi 
com a let de Raoult? justifique sua resposta. 

13.46 Considere ouas soluções, uma fonnada pela adição a- 
10 g de glicose (C,.H,.,0„) n 10 L de água e outra formada 
pela adição de 10 g de sacarose (C .H-.0,,) a 1 L d- 
água. A pressão de v apor sobre a-, duas soluções é - 
mesma? Justifique sua resposta. 

13.47 (a) Calcule a pressão de vapor de água acima de uma so- 
lução preparada pela adição de I5.Í1 g de lactos. 
(C^gOy) a 100/1 g de água a 33S K. (Os dados depres- 
são de vapor para a agua são dados no Apêndice B. i 
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(bl Calcule a massa de propilenogliool (CjH.O,) que 
deve sei adicionado a 0,5t>ü kg de agua paia te d uzir a 
pressão de vapor de 4,60 torr a 40 C. 

13.48 (a) Calcule a pressão de vapor de agua acima de uma 

solução preparada pela dissolução de 35,0 g de glice- 
rina (C,H*0.,) em 125 g de água a 343 IC. (A pressão de 
vapor da água é dada no Apêndice B.) (b) Calcule a 
massa de etilenoglicol (CH h O,) que deve ser adicio- 
nada a 1,00 kg de elanol (C ; H,OH) para reduzir sua 
pressão de vapor de 10,0 torr a 35 C. A pressão de va- 
por do etanol puro a 35 "C e 1,00 * 1Ü 2 torr. 

113.491 \ 63,5 "C a pressão de vapor de H.O ê 175 torr, e a do 
etanol (C,H*OH) é 400 torr. Uma solução é preparada 
pela mistura de massas Iguais de H 3 0 c CjIUOH. 
(al Qual é a fração em quantidade de matéria de 
etanol na solução? <b) Supondo o comportamento de 
solução ideal, qual é a pressão de vapor da solução a 
63,5 ’’C? (c) Qual e a tração em quantidade de matéria 
do etanol no vapor acima da solução? 

13.501 A 20 'C a pressão de vapor do benzeno (C.H.l 6 
75 torr, e a do tolueno (C-H.,) é22 torr 5uponhaqueo 
benzeno e o tolueno formem uma solução ideal, 
(a) Qual é a composição em frações em quantidade de 
matéria de uma solução que tem pressão de vapor de 
35 torr a 21) °C? (b) Qual e a tração em quantidade de 
matéria dè benzeno no vapor adma da solução descri- 
ta no item (a)? 

351 (a) Por que uma solução aquoba de 0,1(1 mo! /kg de 

NaCl tem ponto de ebulição mais alto que o de uma 
solução aquosa de O.lOmol/kgdeQH, C>„? (bl Calcu 
le o ponto de ebulição de cada solução. 

\52 Coloque as seguintes soluções em ordem crescente de 
ponto de ebulição: uma solução de 10% de glicose 
(C..H,,0.), uma solução de 10% de sacarose (C,.H JZt,,) 
e outra de 10 o -'.. de nitratn de sódio (NaSO,). 

•<-55 Liste os seguintes soluções aquosas em ordem decres- 
cente de ponto de congelamento'. 0,0-W mo\/kgde gli- 
cerina (0*14,0,); Ü.020 mol/kg de KBr; ü,030 tnol/kg 
de fenol (C„H-.OH). 

13.54 Liste as seguintes soluções aquosas em ordem cres 
cente de pontu de ebulição: 0,120 mol/L de glicose; 
0,050 mol/L de LíBr; 0,050 mol/L de Zn(\0,) 2 . 

13.55 Usando as dados da Tabela 13.4, calcule os pontos de 
congelamento e de ebulição das seguintes soluções 
(a) 0,35 mol/kg de glicerol (C,H„Q,) em etanol 


fC-HtOH), (b) 1,58 mo! de naftaleno (C„ H,l em - i 
mol de clorofórmio; (c) 5,13 g de KBr e 6,85 g de rUo - 
se (CH,A1 em 255 g de agua. 

13.58 Usando Os dados da Tabela 1 3-4, calcule os ponto- • 
congelamento e ebulição das seguintes soluçc«r~ 
(a) 0,40 mol/kg de glicose em etanol; (b) 20,0 ç Jt 
C H-em 455 g de CHCI,; (c) U,45 mol de eti lenogl: : 
e 0,1 5 mol dê KBr oni 1 50 g de H : 0. 

13.57 Qual e a pressão osmótka de uma solução form.-.. 
pela dissolução de 3Ü.U mg de aspirina (0,14,0*/ ct 
0J15CI L de água a 25 "C? 

13.58 A água do mar contém 3,4 g de sais para cada litro C 
solução. Supondo que o soluto consiste unrcami-n: 
de NaCl (é mais do que 90"ii), calcule a pivsnãu usuu-- 
tica da água do mar a 20 "C- 

13-59 A adrenalina é o hormônio que dispara a liberação d: 
moléculas extras de glicose nos momentos de estrc.-- 
ou emergência. Uma solução de 0,64 g de adrenalina 
em 3h.() g de CC1* eleva o ponto de ebulição em 0.49 C 
Qual é a massa molar da adrenalina? 

13.60 O álcool laurilicn é obtido do óleo de coco e usado 
para fazer detergentes. Uma solução de 5,00 g de ál- 
cool laurilico em 0,1 00 kg de benzeno congela a 4,1 "C 
Qual e a massa molar do álcool laurilico? 

13.61 A Usoenzima é uma enzima que rompe as paredes das 
células bacterianas. Uma solução contendo 0, 1 50 g dessa 
enzima em 210 mL de solução tem pressão ostnòtíca de 
0,953 torr a 25 "C. Qual é a massa molar da lisoenztafl? 

13.62 Uma solução aquosa diluída de um composto orgâni- 
co solúvel em água ó preparada pela dissolução de 
2,35 g do composto em água para formar 0,250 L de 
solução, A solução resultante tem pressão osmóHca 
de 0,605 atm a 25 “C. Supondo que o composto orgâni- 
co é um não-eletrólito, qual é sua massa molar’ 

113.631 Encontra-se que a pressão usmótica de unia solução 
aquosa, 0,0 10 mol/ 1 de CaCL 6 0,674 Atm n 75 ‘ C 
ta) CatcuVe o fatot de \avCi. Hort, i, pata a mAuç&u. Ilsi 
Como você espera que o valor de i varie à medida que a - - 
lução tome-se mais concentrada? Justifique sua respisD 

[13.641 Com base nos dados apresentados na Tabela I? 5 

qual solução você atribuiria a maior redução do pont< * 
de congelamento, uma solução de 0,030 mui, 'kg .< 
NaCl ou uma solução de 0,020 mol/kg de K > 
Como você explica o desvio do comportamento icC i 
e as diferenças observadas entre os dois sais? 


Colóides 

• 1.65 (a) Por que não existe colôide onde tanto a substáncra 

dispersa quanto a substância dispersante são gases? 
(b) Mictuel Faradav primeiro preparou colóides ver- 
melhos rubis de partículas de ouro em agua que eram 
estáveis por períodos indefinidos. A olho nu esses cu- 
lõidea coloridos brilhantes não são distinguidos das 
soluções. Como você determinaria se determinada 
preparação colorida é uma solução ou um tolóide? 

13.66 (a) Muitas proteínas que permanecem homogenea- 

mente distribuídas em meio aquoso têm massas mole- 
culares na faixa de 30 mil u ou mais. Em que sentido é 
apropriado considerar tais suspensões como colóides 


em v ez de soluções? Justifique sua resposta, (bl ■ 
nome geral dado a uma dispersão coloidal de um 1 
do em outro? O que è um agente emulsificanõ ' 

13.67 Indique se cada um dos seguintes itens c um Cc 

hidiofilicoouumhidn.ifõbiar(a)naraen'! !e te - • 

geneizado; (b) hemoglobina no sangue; ic) ■ - =- 3 -- 

tal em molho de salada. 

13.68 Explique como cada um dos coguinits J *-S a 

detenmnar a estabilidade ou i aistabí- i v 
dispersão coloidal: (a) massa Jc -ubsti. . j . .- r - 
daifblcaráterhidrnfóHcorícIctuc:'-*- " - 
colóides. 
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13.69 Qual faiar mais oomumente prev ine uma partícula 13.70 F.xplique corno la) um *abáo como estearato de sridi. 
coloidal de coalescer em agregados maiores? Como os estabiliza uma dispersão colnidal de gotas de óleo (an 

colóides podem ser coagulados? água; (b) o leite coalha com a adição de um ácido. 


Exercícios adicionais 

13.71 O hidroxitolueno butilado (BI (T) tem a seguinte 
estrutura molecular 



Ele é muito utilizado como conservante em uma van- 
ednde de alimentos, mdusive cereais secas. Com base 
em sua estrutura, você espera que o BH 1 seja mais so- 
lúvel em água ou em hexono |us ti fique SUa 

resposta . 

13.72 Uma solução saturada de sacarose (C,,H- ? O n ) é pre- 
parada pela dissolução de um excesso de açúcar refi- 
nado em um basco com água. Existem 50 g de cristais 
de sacarose sem se dissolver no íundo do t rasco, em 
contato com a solução saturada. O frasco é tampado e 
colocado de lado. Um ano mais tarde um único cristal 
grande com 50 g de massa está no fundo do fraseo. 
Explique como esse experimento fornece evidências 
para um equilíbrio dinâmico entre a solução saturada 
e o soluto dissolvido. 

13.73 Os peixes necessitam de no mínimo 1 ppm de O. dis- 
solvidos para sobreviver, (a) Qual é a concentração 
em mol/L? (b) Qual a pressão pardal de 0 ; acima da 
água necessária para obter essa concentração a lü "C? 
(A constante da lei de Heiuy para o O. a essa tempera- 
tura é 1,71 * 10'* mol L/atm.) 

13.74 A presença de gás radõnio (Rn) em água de poço obti- 
da de lençóis freã ticos que se localizam em depósitos 
rochosos apresenta uni possível perigo ã saúde em al- 
gumas regiões dos Estados Unidos. Uma amostra 
consistindo em vários gases contêm unia fração em 
quantidade de rnaléria de radõnio igual a 33 * 10'". 
Esse gás a uma pressão total de 32 aün é agitado com 
água a 30 “C Suponha que a solubilidade do radõnio 
em água com I atm de pressão de gás sobre a solução 
a 30 ‘XI seje 7,27 x 1(1 mol/L. Calcule a concentração 
em quantidade de matéria do radõnio na água. 

13.75 A glicose constitui aproximadamente 0,10 o .- da massa 
do sangue humano. Calcule a concentração em 
(a) ppm; <b) molalidade. Qual informação adicional 
você precisaria para determinar a concentração em 
quantidade de matéria da solução? 

1 3.76 Qual tem a maior concentração em quantidade de ma- 
téria de ions K‘, uma solução aquosa que tem 15 ppm 
de KBr ou a que tom 12 ppm de KC1? 

13.77 Uma solução 32.0°í. em massa de propanol 
(CH t CHX H.OH) em água tem densidade a 20 "C de 


0,943 g/rnL. Quais são a concentração em quantidade 
de matéria e a molaHdade da solução? 

13.78 A acetonitrila (CH,CN) é um solvente orgânico polar 
que dissolve uma grande gama de solutos, incluindo 
muitos sais. A densidade de uma solução de 1,1M 
mol/L de LiBr em acetonitrila é 0,826 g/cm'. CaJcult 
a concentração da solução em (a) molalidade; (b) frn 
ç3o em quantidade de matéria de 1 -IBr; 4c) porcenta- 
gem em massa de CH,CN. 

13.79 O sódio metálico dissolve-se cm mercúrio liquide 
para formar uma solução chamada de amálgama 
de sódio. As densidades de Na(í) e de Hg(f) são 
0,97 g/cnv e 13,6 g/cm’, respeclivamente. Um amál- 
gama é preparado pela dissolução de 1,(1 cm’ de Na(s 
em 20.0 cm de 1 1g(/). Suponha que o volume final da 
solução scía 21,0 cm 3 , (a) Calcule a molalidade de Na 
na solução, (b) Calcule a concentração em quantidade 
de matéria de Na na solução, (c) Rara soluções aquo- 
sas diluídas, a molalidade e a concentração em quan- 
tidade de matéria são geralmente de valores aproxi- 
madamente iguais. Esse é o caso para o amalgame 
descrito aqui? Justifique sua resposta. 

13.80 Um pmduto de 'calor enlatado' usado para aquecer 
rescaldei ro consiste em uma mistura homogénea de 
etanol (CjH,OH) c parafina que tem fórmula média 
de C-,H , ,. Qual a massa de CJ4,OH que deve ser adi- 
cionada a 620 kg de parafina na formulação da mistu- 
ra se a pressão de etanol a 35 "C for 8 torr? A pressãu 
de vapor do etanol puro a 35 "C é 100 torr. 

113.811 Dois béçueres são colocados em urru cao-j fechada a 25‘C 
Um béquer contém 20,0 mL de solução aquosa de 
0,060 mol/L de umnão-eletrólilo não-volátil. O outro 
béquer contém 20,0 mL de uma solução aquosa de 
0,040 mol/ L de NaCl. O vapor de água das duas solu- 
ções atinge o equilíbrio, (a) Em qual béquer o nível da 
solução aumenta e em qual diminui? (b) Quais são ns 
volumes nos dois béqueres quando o equilíbrio é atin- 
gido, supondo o comportamento ideal? 

13.82 Calcule o ponto de congelamento de uma solução 
aquosa de 0.100 mol/kg de K,SO,, (a) ignorando as 
atrações inleriónícas, e (b) levando em conta as atra- 
ções interiònicas pelo uso do fator de van't Hoíf (Ta- 
bela 13.5). 

13.83 O sistema de resfriamento de um carro é cheio com 
uma solução formada pela mistura de volumes iguais 
de água (densidade = 1,00 g/mL) e etilenoglicol, 
C-H.O, (densidade - 1,12 g/mL). Esüme o ponto de 
congelamento e o ponto de ebulição da mistura. 

13.84 Quando 10,0 g de nitrato de mercúrio, Hg(NO-j 3 , e 
dissolvido em 1.00 kg de água, o ponto dc congela- 
mento da solução é -ü, 162 "C. Quando 10X1 g de clore- 
to de mercúrio (HgCJ,) é dissolvido em 1 ,00 kg de 
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água, .1 solução congela-se a -0,0683 'C. Use esses da- 
dos para determinar qual é o eletrõlito mais forte. 
HgfNO,), ou HgCJ,. 

a O sulfeto de carbono (CS,) entra em ebulição a 46,30 "C 

e tem densidade de 1,261 g/mL (a) Quando 0,250 g de 
um soluto que não se dissocia é dissolvidoem 400,0 ml. 
de CS,, a solução entra em ebulição a 47,46 "C. Qual é a 
constante de elevação do ponto de ebulição para CS,? 
(b) Quando 53 g de um soluto desconhecido que não 
se dissocia ó dissolvido em 30,0 mL de Cf»,, a solução 
entra em ebulição a 47,08 ”C Qual é a massamolecular 
do soluto desconhecido? 

V5 sb! Uma solução a 40% por peso de K5CN em água a 20 "C 
lem densidade de 1,22 g/mL. (a) Qual é a fração em 
quantidade de matéria de KSC.M na solução e quais 
são a concentração em quantidade de matéria e a mo- 
lalidade? (b) Dada a fração em quantidade de matéria 
calculada do sal na solução, fale sobre o número total 
de moléculas de água disponíveis para hidratar cada 


âníon e cada cátion. Qual par de ions (se houver al- 
gum) você esperaria encontrar na solução? Vocè espe- 
ra que as propriedades coligativas de tais soluções 
sejam as previstas nas fórmulas dadas neste capítulo? 
justifique sua resposta. 

1 13.87] Uma mistura de NaCl sólido e glicose sólida (C.,H r O,, ) 
tem composição desconhecida. Quando 15,0 gda mis- 
tura são dissolvidos em água suficiente para perlam 
500 mU de solução, a solução exibo pressão osmôtiea 
de 6,41 atm a 25 “C. Determine a porcentagem em 
massa de NaCl na mistura. 

[13.R8J Um sal de liüo usado na graxa lubrificante tem a fór- 
m ula L . ,0 ; . O sal é solúvel em água até a exten- 
são de 0,036 g por 100 g de água a 25 "C Encontra-se 
que n pressão osmótica dessa solução é 57,1 torr. Su- 
pondo que a utolalidade e a concentração em quanti- 
dade de matéria em tal solução diluída sejam iguais e 
que o sal de lítío dissocie-se completnmente, determine 
um valor apropriado de n na fórmula do sal. 


exercidos cumulativos 

I.V89 Os fluorocarbonos (compostos que contêm tanto car 
bono quanto flúor) foram, até recentemente, usados 
como refrigerantes. Os compostos relacionados na ta- 
bela a seguir são todos gases a 25 "C, e suas solubilida- 
des em água a 25 "C e 1 atm de pressão de fluorocarbono 
são dadas como porcentagens em massa: 


Fluorocarbono 

Solubilidade 
(% em massa) 

CF, 

0,0015 

CC1F, 

0,009 

CC1.F. 

04)28 

CHOFj 

03 


la) Para cada fluorocarbono, calcule a molalídade de 
uma solução saturada, (b) Explique por que a concen- 
tração em quantidade de matéria de cada uma das so- 
luções seria muito próxima numericamente da inolali- 
dade. (c) Com base nas estruturas moleculares, expli- 
que as diferenças na solubilidade dos quatro fluoro- 
carbonos. (d) Calcule a constante da lei de Henry a 25 “C 
para CHCIFj, e compare sua magnitude à do N 3 
(6,8 < 10“* mol/L atm). Você pode explicar a diferença 
nas magnitudes? 

113.901 À temperatura normal do corpo (37 ’C), a solubilida- 
de de N, na água em contato com o ar à pressão atmos- 
férica normal (1,0 atm) é 0,015 g/L. O ar possui uma 
porcentagem aproximadamente igual a 78 % (mol) de 
N,. Calcule a quantidade de matéria de N, dissolvida 
por litro de sangue, que è basicamente uma solução 
aquosa. Em uma profundidade de 100 pés, a pressão é 
igual a 4,0 atm. Qual é a solubilidade de N, do ar no 
sangue a essa pressão? 5e o mergulhador emerge de 
repente, quantos mililitros de gás N,, na forma de bo- 
lhas minúsculas, são liberados na corrente sangüinea 
de cada litro de sangue? 


113.91 1 Considere os seguintes valores de entalpia de vapori- 
zação (kj/mol) de várias substâncias orgânicas: 

V 

CHtC— H 30,4 HA. 'CM; 28.5 

Aoeta liioido Oxido de etilcno 


^CH, 

CHjCCHj 3241 H;C— — CH, 24,7 

Acetona Ciclopropann 

(a) Use as variações nas forças intermolecularesatuan- 
do nesses líquidos orgânicos para explicar suas varia- 
ções nos calores de vaporização, (b) Como você espera 
que as solubilidades dessas substâncias vanem em he- 
xano como solvente? E em etanol? Use as forças inter 
moleculares, inclusive as interações de ligação de hi- 
drogênio onde aplicável para explicar suas respostas 
113.92] Asentalpias de dissolução de sais hidratadus geralmen- 
te são mais positivas que as dc materiais anidros. Por 
exemplo, \H de dissolução para KOH é —575 kj/mul, 
enquanto o do KOH • H,0 é -14,6 kj/mol. Sinúlarmen- 
le, para NaQO, é cl3,8 kj/mol, enquanto para 

NaClÒ, * H.O é -225 kj/mol. Use as contribuições de 
entalpia para o processo de dissolução representado na 
Figura 13.4 para explicar esse efeito. 

|13,93| Um livro sobre estados termodinâmicos químico-, 
afirma que "O color de dissolução representa a dife- 
rença entre a energia de rede do sólido cristalino e a 
energia de solvatação dos ions gasosos", (a) Desenhe 
um diagrama de energia simples para ilustrar essa 
afirmativa, (b) Um sal como NaBr é insolúvel rj 
maioria dos solventes não-aquosos polares comc :- 
acetnnitrila (CFI,CN) ou o nitrometano iCH NO 
mas os sais de cátions grandes, como bromo!, dc - r- 
trametilamónio ÍCH,),N'Br, gerai monto sá ma -- 
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veis. Use o ciclo termodinâmico que você desenhou 
no item (a) e os fatores que determinam a energia de 
rede (5eçáo 8.2) para explicar esse fato. 

13.94 (a) Uma amostra de gás hidrogênio é gerada cm reci- 

piente fechado reagindo-se 2,050 g de zinco metálico 
corn 15,0 mL de 1,00 mol/L de ácido sulfúnco. Escre- 
va a equação balanceada para a reação e calcule a 
quantidade de matéria de hidrogênio formada, su- 
pondo-se que a reação e' completa, (b) O volume sobre 
a solução 6 122 mL. Calcule a pressão pardal de gás 
hidrogênio nesse volume a 25 r C desconsiderando a 
solubilidade do gãs na solução (c) a constanle da lei de 
Henry para hidrogénio em água a 25"C é 7,8 x UT* 
rnol/ L atm. Estime a quantidade de matéria de gás hi- 
drogénio que permanece dissolvida na solução. Qual 
é a fração de moléculas de gás no sistema que está dis- 
solvida na solução? É razoável ignorar algum hidro- 
gênio no item (b)? 

[13.951 A tabela a seguir apresenta as solubilidades de vários 
gases em água a 25 °C sob uma pressão total de gás e 
vapor de água de 1 atm: 


Gás 

Solubilidade 

(mmol/L) 

Cll 4 (metano) 

13 

CjH ft (etano) 

13 

CjH 4 (etilenol 

4,7 

N, 

03 

o, 

U 

NO 

1,9 

H3 

99 

SO, 

1.476 


(a) Qual o volume de CH 4 (g) sob condições padrão de 
temperatura e pressão que está contido em 4,0 L de 
uma solução saturada a 25 1 C? (b) Explique a variação 
na solubilidade entre us hidrocarbonetos relaciona- 
dos (os primeiros três compostos), com base em suas 
estruturas moleculares e forças intermoleculares. 
(c) Compare as solubilidades do N, e NO e expli- 
que as variações com base nas estruturas moleculares 
e forças intermoleculares. (d) Explique os valores 


muito maiores observados para H ; S e SOj, compar 
dos com os outros gases relacionados, (e) Encontre 
vários pares de substándas com as mesmas massas ir 
lea liares ou com massas moleculares muito próxirr 
(por exemplo, QH, e N : ). e use as interações mterir 
miares para explicar as diferenças em suas solubilida.. 

13.96 O hexabarbitol, usado na medicina como seda ti- 
anestésico intravenosos, é composto de 61,00% de 
6,83% de H, 11,86% de N e 2032% de O em mas-. 
Uma amostra de 2,505 mg em 10,00 mL de soIik 
tem pressão osmótica de 19,7 torr a 25 "C. Qual é a fe- 
mula molecular do hexabarbitol? 

(13.97J Quando 035 g de ácido benzóico puro (C 7 H„Oj) é di - 
solvido em 32,0 g de benzeno, o ponto de conge.. 
mento da solução é 036 “C mais baixo que o valor d 
ponto de congelamento de 53 °C para o solver:, 
puro. (a) Calcule o peso molecular do ácido benzei 
no benzeno. (b) Use a estrutura do soluto para exp 
car o valor observado: 



f 13.98] A 35 "C, a pressão de vapor da acetona, (CHJ,CO 
360 torr, e a do clorofórmio, CHC1 v 300 torr. A acetor _ 
e o clorofórmio podem formar ligações de hidrogên 
fracas entre si como segue: 


a 

I 

a— c— h---o=c: 


/CHx 


\ 


Cl 


CH-, 


Uma solução composta de quantidade de matér: 
igual de acetona e de clorofórmio tem pressão de va 
por de 250 torr a 35 "C. (a) Qual seria a pressão de vapo* 
da solução se ela exibisse um comportamento ideai* 
(b) Use a existência de ligações de hidrogênio entre a- 
moléculas de acetona e de clorofórmio para explicar 
desvio do comportamento ideal, (c) Com base r 
comportamento da solução, determine se a mistur 
de acetona e clorofórmio é um processo exotérmic 
(AH dUMl | < 0) ou endotérmico (A > 0). 
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Figura 14.1 As velocidades de reações químicas estendem-se por uma faixa de escalas de tempo. Por exemplo, as 
explosões são rápidas, ocorrendo em segundos ou frações de segundos; cozinhar latas leva minutos ou horas; a corrosão 
pode levar anos; a erosão de pedras leva milhares ou até milhões de anos. 


sólido, a reação está limitada à área de contato. Portanto, as reações que envolvem sólidos tendem a prosse- 
guir mais rapidamente se a área superficial do sólido for aumentada. Por exemplo, um medicamento na 
forma de um comprimido se dissolverá no estômago e entrará na corrente sanguínea mais lentamente dv 
que o mesmo medicamento na forma de pó fino. 

2. As concentrações Jo> reagentes. A maioria das reações químicas prossegue mais rapidamente se a concentra- 
ção de um ou mais dos reagentes é aumentada. Por exemplo, lã de aço queima-se com dificuldade no ar 
que contém 20° o de O,, mas queima-se com uma chama branca brilhante na presença de oxigênio puro (Fi- 
gura 14.2). A medida que a concentração aumenta, a freqüència com a qual as moléculas se chocam tam- 
bém o faz, levando a um aumento das velocidades. 

3. A temperatura un qual a reação ocorre. As velocidades de reações químicas aumentam conforme a temperatu- 

ra aumenta. É por essa razão que refrigeramos alimentos perecíveis como o leite. As reações das bactéria.' 
que levam o leite a estragar ocorrem mais rapidamente à temperatura ambiente do que a temperatura' 
mais baixas existentes em uma geladeira. O aumento da temperatura faz aumentar as energias cinéticas 
das moléculas A porporção que as moléculas movem-se mais velozmente, elas se chocam 

com mais freqüència e também com energia mais alta, ocasionando aumento de suas velocidades. 

4. A presença (fe um catalisador. Os catalisadores são agentes que aumentam as velocidades de reação sem 
serem usados. Eles afetam os tipos de colisões (o mecanismo) que levam à reação. Os catalisadores têm pape 
crucial em nossas vidas. A fisiologia da maioria dos seres vivos depende de enzimas, as moléculas de proteí- 
nas que atuam como catalisadores, aumentando as velocidades de determinadas reações bioquímicas, 

No nível molecular, as velocidades de reação dependem da freqüència das colisões entre as moléculas. Quanfi 
maior a freqüència das colisões, maior a velocidade de reação. Entretanto, para que uma colisão leve a uma reação 
ela deve ocorrer com energia suficiente para esticar as ligações até um comprimento crítico e com orientação apro- 
priada para que novas ligações sejam formadas em locais apropriados. Consideraremos esses fatores à medida qut 
prosseguirmos por este capítulo. 


Figura 14.2 (a) Quando aquecida ao 
ar, a lã de aço incandesce em 
vermelho-rubro, mas oxida-se 
lentamente, (b) Quando a la de aço 
vermelho rubro é colocada ern uma 
atmosfera de oxigénio puro, ela 
queima vigorosamente. formando 
Fe,0, a velocidade multo mais rápida. 
Os diferentes comportamentos 
devem-se às diferentes concentrações 
de O, nos dois ambientes. 



(a) 


(b) 
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14.2 Velocidades de reações 

A velocidade de u m evento é definida como a variaçio que ocorre em determinado intervalo de tempo: quando fa- 
lamos de velocidade, necessariamente trabalhamos com a noção de tempo. Por exemplo, a velocidade de um carro 
expressa como a variação na posição do carro em certo período de tempo. A unidade de velocidade é geralmente 
quilômetros por hora (km/h), isto é, a grandeza que está variando (posição, medida em quilômetros) dividida por 
um intervalo de tempo (horas). 

Igualmente, a velocidade de uma reação quimica — sua taxa de reação — é a variação na concentração dos rea- 
gentes ou produtos por unidade de tempo. Portanto, as unidades para a velocidade de reação são geralmente con- 
centração em quantidade de matéria por segunda (mol/L/s) — isto é, a variação na concentração (medida em 
concentração em quantidade de matéria) dividida por um intervalo de tempo (segundos). 

Vamos considerar uma reação hipotética simples, A ► B, representada na Figura 143. Cada esfera 

ermelha representa 0,01 mol de A, e cada esfera azul representa 0,01 mol de B. Vamos supor que o recipiente te- 
nha volume de 1,00 L. Mo início da reação existe 1,00 mol de A, logo a concentração é 1,00 mul/L. Após 20 s a con- 
centração de A caiu para 0,54 mol/L, enquanto a de B subiu para 0,46 mol/L. A soma das concentrações ainda é 
1 ,00 mol/L porque um mol de B é produzido para cada mol de A que reage. Após 40 s a concentração de A é 0,30 
mol/L e a de B é 0,70 mol/L. 

A velocidade dessa reação pode ser expressa como a taxa de desaparecimento do reagente A ou como a taxa de 
aparecimento do produto B. A taxa média de aparecimento de B durante um intervalo de tempo especifico é dada 
pela variação na concentração de B dividida pela variação do tempo: 

... , . „ variação na concentração de B 

Velocidade media em relaçao n B = 2 1 

variação no tempo 

[B) em f, -[B] em f, A[B) 
t,-t, At 

Usamos a fórmula química entre colchetes, como em [B], para indicar a concentração em quantidade de maté- 
na da substância. A letra grega. A, é lida como ‘variação na', e é sempre igual à grandeza final menos a grandeza ini- 
ial. .. (Sv n 3 . A velocidade média de aparecimento de B durante o intervalo de 20 s a partir do início da 
eação (f, = 0 s até t, ^ 20 s) é dada por: 

,, i ... ... 0,46 mol/L -0,00 mol/L ? 

Velocidade media = 2,3 x 10 mol/L/s 

20 s - 0 s 

Poderiamos igualmente expressar a velocidade de reação em relação à variação da concentração do reagente, A. 
.esse caso seria descrever a taxa de desaparecimento de A, que expressamos como: 

. AÍAI 

Velocidade média em relação a A = [ 14.21 

At 

Observe o sinal de menos na equação. Por convenção, as velocidades são sempre expressas como grandezas 
r si ti vas. Uma vez que (A] está diminuindo, Aj A] é um número negativo. Usamos o sinal de negativo para conver- 


ti 






(a) 


(b) 



Figura 14.3 O progresso de uma 

reação hipotética A ► B, 

começando com 1,00 mol de A. Cada 
esfera vermelha representa 0,01 mol 
da A cada esfera azul representa 0,01 
mol de B e o recipiente tem 1 ,00 L 
(a) No tempo zero o recipiente 
contém 1 ,00 mol de A (1 00 esferas 
vermelhas) e 0 mol de B (zero esteias 
azuis), (b) Depois de 20 s o recipiente 
contém 0,54 mol de A e 0,46 mc 1 de * 
(c) Apôs 40 s o recipiente contem 
0,30 mol de A e 0,70 tnoi ae B 
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ter o A[ A] negativo para uma velocidade positiva. Como uma molécula de A é consumida para cada molécula de B 
que se íorma. a velocidade média de desaparecimento de A é igual à taxa média de aparecimento de B, como o se- 
guinte cálculo mostra: 


Velocidade média 


4A] 

At 


0,54 mol/L - 1,00 mol/L 

20s-0s 


= 2,3 * 10' : mol L 1 s"’ 


COMO FAZER 14.1 

Para a reação mostrada na Figura 14.3, calcule a velocidade média de desaparecimento de A durante o intervalo de 
tempo de 20 a 40 s. 

Solução 

Análise e Planejamento: a velocidade média é dada pela variação na concentração, A[ A], dividida pela variação cor- 
respondente do tempo. St. Como A c um reagente, um sinal de menos é usado no cálculo para tomar a velocidade 
uma grandeza positiva. 

Resolução: 

Velocidade média = = - 0,30 mol/L - 0,54 moVL = ^ u 10 -s mo , L * s -i 

St 40 s - 20 s 


PRATIQUE 

Para a reação mostrada na Figura 14.3, calcule a velocidade média de aparecimento de B durante o interc alo de tempo 
de 0 a 40 s. 

Resposta: 1,8 x 10 ‘ mol L' 1 s" 1 


Variação na velocidade com o tempo 

Agora, consideraremos uma reação química real que ocorre quando o cloreto de butila (C,H„C1) é colocado em 
água. Os produtos formados são álcool butilico (C 4 H,OH) e ácido clorídrico: 

C.H Xl(<»<7) + H,0(/) ► C 4 H,OH(<jíj) + HOfa,/) [14.31 

Suponha que preparemos uma solução aquosa de C 4 H„C1 e medimos a concentração de C 4 H,C1 em vários mo- 
mentos após o tempo zero, coletando os dados mostrados nas duas primeiras colunas da Tabela 14.1. Podemo- 
usar esses dados para calcular a velocidade média de desaparecimento de C 4 H„C! durante os intervalos entre a- 
medidas; essas velocidades são dadas na terceira coluna. Observe que a velocidade média diminui durante cada 
intervalo de 50 s para as primeiras medidas e continua a diminuir durante intervalos ainda maiores nas medida- 
restantes. Ê normal para as velocidades diminuírem à medida que a reação prossegue, porque a concentração do- 
reagentes diminui. A variação na velocidade à medida que a reação prossegue é também vista em um gráfico da 
concentração de C 4 H,C1 rvrsus tempo (Figura 14.4). Observe como o declive da curva diminui com o tempo, indi- 
cando diminuição da velocidade de reação. 


I 1ABELA 14.1 

Dados de velocidade para a reação de C^HjCI com água 


Tempo, t (s) 

IC 4 H,CU (mol/L) 

Velocidade média (mol L/s) 


1,9 x 11 r* 

1,7 x 10'* 

1,6 xlO -1 
1,4 x 10^ 
1,22 xlO - * 
1,01 x 10"* 
0,80 xl0~* 
0,560 «MT* 

10.000 0 


0,0 

50,0 

100,0 

150.0 

200.0 

300.0 

400.0 
5004) 

800.0 


0,1000 

0,0905 

0,0820 

0,0741 

0,0671 

0,0549 

0,0448 

0,0368 

0,0200 
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Figura 14.4 A concentracáo z~ 
cloreto de butila (C 4 H Ç CI) como ur^- 
funçáo do tempo. Os pontos 
representam os dados experimenta - 
das duas primeiras colunas da Tao- a 
14.2; a curva vermelha é desenharia 
para conectar regularmente os pontos 
dos dados. As linhas são desenhadas 
de forma que tangenciem a curva a 
f = 0 e í = 600 $. A inclinação de cada 
uma dessas tangentes é definida pela 
variação horizontal (isto é, 
A[C 4 H,CI]/At). A velocidade de reação 
a qualquer momento está relacionada 
à inclinação da tangente à curva 
naquele momento. Como C 4 H ? CI está 
desaparecendo, a velocidade é igual ao 
negativo da inclinação. 


tOO 200 300 400 500 600 700 800 900 
Tempo (s) 



O gráfico mostrado na Figura 14.4 é particularmente úlil porque nos permite avaliar a velocidade instantânea 
a velocidade em um momento específico na reação. A velocidade instantânea é determinada pela inclinação (ou 
tangente) dessa curva no ponto de interesse. Desenhamos duas tangentes na Figura 14.4, uma em f-0c outra em 
- - 600 s. As inclinações dessas tangentes fornecem as velocidades instantâneas nesses tempos. 1 Por exemplo, 
para determinar a velocidade instantânea a 600 s, desenhamos a tangente da curva nesse tempo, a seguir construi- 
mos linhas horizontais e verticais para formar o triângulo retângulo mostrado. A inclinação é a razão entre a altura 
do lado vertical e o comprimento do lado horizontal: 


Velocidade instantânea = 


A[C,H„ei] 
A l 


(0,017 - 0,042) mol/L 
(800 - 400)s 


- 6,2 x 10 ' mol L ‘s 1 


No que segue, o termo 'velocidade' significa 'velocidade instantânea', a menos que seja indicado o contrário. 
A velocidade instantânea em / - 0 é chamada velocidade inicial de reação. 

Paras entender melhor a diferença entre velocidade média e instantânea, imagine que você dirigiu 160 km em 
2.0 h. Sua velocidade média é 80 km/h. enquanto sua velocidade instantânea em certo momento é a velocidade 
lida no velocímetro naquele exato momento. 


COMO FAZER 14.2 

Usando a Figura 14 4, calcule a velocidade instantânea de desaparecimento do C ( H.,C1 quando l - 0 (a velocidade ini- 
dal). 

Solução 

Análise e Planejamento: para obter a velocidade instantânea em f = 0, devemos determinar a inclinação da curva 
em t = 0. A tangente está desenhada no gTáfico. A inclinação dessa linha reta é igual á variação no eixo vertical divi- 
dida pela variação correspondente no eixo horizontal (isto é, na concentração em quantidade de matéria durante a 
variação no tempo). 

Resolução: a linha reta vai de [C,H,Q] = 0,100 mol/L até 0,060 mol/L na variação de tempo de 0 s a 200 s, como indi- 
cado pelo triângulo amarelo mostrado na Figura 14 4. Portanto, a velocidade inicial é; 

W1 AÍC 4 H h C 1] (0,060 -0400) mol/L „ n 

Velocidade - - — - ■ = 2,0x10 mo L s 

Ai (200 - 0) s 


Você pode querer relembrar rapidamente o conceito de determinação gráfica de inclinações recorrendo ao Apêndice A. Se estiver 
familiarizado com cálculo, poderá compreender que a velocidade média aproxima-se da velocidade instantânea a medida que 
intervalo de tempo apruxiina-sc de zero. Esse limite, na notação de cálculo, é representado como -d[C,H,CI]/Af. 
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PRATIQUE 

Usando a Figura 14.4, determine a velocidade instantânea de desaparecimento de C,H>C1 em f = 300 s. 
Resposta: 1,1 * IO -1 mol L' 1 s 


Velocidades de reação e estequiometria 

Durante a abordagem da reação hipotética, A » B, vimos que a estequiometria requer que a velocidade dv 

desaparecimento de A seja igual à velocidade de aparecimento de B. Analogamente, a estequiometria da Equaçã* 
14.3 indica que um mol de Ç,H„OH é produzido para cada mol de C 4 H.,C1 consumido. Em consequência, a veloci- 
dade de aparecimento de C 4 H c OH é igual à velocidade de desaparecimento de C 4 H.C1 ; 


Velocidade = - 


A lC.H.C Il 
A I 


AlC^OH] 

A t 


O que acontece quando as relações estequiométricas não são um para um? Por exemplo, considere a seguint. 
reação: 


2HlQf) ► H,0f) + L(g) 

Podemos medir a velocidade de desaparecimento de Hl ou a velocidade de aparecimento de H ; ou I,. Comi 
2 mols de Hl desaparecem para cada mol de H, ou I : que se forma, a velocidade de desaparecimento de Hl é duas ve- 
zes a velocidade de aparecimento de H, ou I,. Para igualar as velocidades, devemos, portanto, dividir a velocidade de 
desaparecimento de Hl por 2 (seu coeficiente na equação química balanceada): 

Veloddade.-i^^íEd 
2 At At At 


Em geral, para a reação: 

i?A + />B * cC + </D 


a velocidade é dada pon 

Ve.oddade = -i^ = -i^í =1^3=1^ 

a At b At cAt d At 


[14.4 


Quando falamos da velocidade de uma reação sem especificar um reagente ou produto em particular, quere- 
mos dizer isso nesse sentido.* 


COMO FAZER 14.3 

(a) Como a velocidade de desaparecimento do ozônio relaciona-se com a velocidade de aparecimento do oxigênio na 

seguinte equação: 20, (ç) * 30,(jj )? (b) Se a velocidade de aparecimento de O,, A|0 2 ]/Af, è 6,0 x 10" mol /L/s em 

determinado instante, qual é o valor da velocidade de desaparecimento do O w -AjOJ/Ai, nesse mesmo instante? 


Solução 

Análise e Planejamento: as velocidades relativas em relação aos diferentes reagentes e produtos dependem dos coe- 
ficientes na equação quimica balanceada. A Equação 14.4 indica a relação geral. 

Resolução: (a) Usando os coeficientes na equação balanceada e a relação dada pela Equação 1 4.4, temos: 

Velocidade = 

2 At 3 At 


; A Equação 14.4 não õ verdadeira se outras substâncias além de C e D iorem formadas em quantidades significativas durante o curs, 

da reação. Por exemplo, algumas vezes substâncias intermediárias aumentam em concentração antes da formação dos produti - 
renais. Nesse caso, a relação entre a velocidade de desaparecimento dos reagentes e a veloddade de aparecimento dos produtos nãc 
-er: dadas pela Equação 14.4. Todas as reações cujas velocidades consideramos neste capitulo obedecem à Equação 14.4. 
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(b) Resolvendo a equação do item (a) para a velocidade de desaparecimento de 
O,, -A|OJ/Af, temos: 

= 5 moi L , s , xl0 -a mo) L i s , 

Aí 3 At 3 ' 

Conferência: podemos aplicar diretamente um fator estequiométrico para 
converter a velocidade em relação a 0 ? para a velocidade em relação ao O,: 

= f 6(0 xi 0 -^ mol °V L> l í 2 «n old e ? j ] = 4 jo * lo-* 

Aí ^ s J^3moldeO,J s 

= 4,0 x 10 ’mol L 1 s' 1 

PRATIQUE 

A decomposição de NUO, ocorre de acordo com a seguinte equação: 

2NA(g) * 4N0 2 (5) + OJg) 

Se a velocidade de decomposição de N.O, em determinado instante no reci- 
piente de reação for 4,2 * 1(T mol L 1 s' 1 , qual é a velocidade de aparecimento 
de (a) NO,; (b) O,? 

Respostas: (a) 8,4 * MT mol L' 1 s ; (b) 2,1 x 10 mol L' 1 s" 1 . 



ATIVIDADE 

Decomposição de N.O, 



Um olhar mais de perto 


Uso de métodos espectroscópicos para medir as 
velocidades de reação 


Uma variedade de técnicas pode ser usada para monito- 
rar a concentração de um reagente ou produto durante 
uma reação. Os métodos espectroscópicos, que confiam na 
habilidade das substâncias em absorver (ou emitir) radia- 
ção eletromagnética, são algumas vezes úteis. Os estudos es- 
pectroscópicos de dnética são normalmente realizados com 
a mistura da reação no compartimento da amostra no espec- 
trômetro, O espectrômetro é acertado para medir a luz absor- 
vida em um comprimento de onda característico de um dos 
reagentes ou produtos. Na decomposição do HI(g) em Hj(g) 
e !,(#), por exemplo, tanto 1 II quanto 1 1, são incolores, en- 
quanto 1, é violeta. Durante o curso da reação, a cor aumenta 
em intensidade ã medida que l 3 se forma. Portanto, a luz visí- 
vel de comprimento de onda apropriado pode ser usada 
para monitorar a reação. 

A Figura 14.5 mostra os componentes básicos de um 
espectrômetro. O espectrômetro mede a quantidade de 


luz absorvida pela amostra comparando a intensidade de 
luz emitida pela fonte com a intensidade de luz que emer- 
ge da amostra. À medida que a concentração de I, aumen- 
ta e sua cor toma-se mais intensa, a quantidade de luz 
absorvida pela mistura da reação aumenta, fazendo com 
que menos luz atinja o detector. 

A lei de Beer relaciona a quantidade de luz sendo absor- 
vida à concentração da substância absorvendo luz: 

A=abc [145] 

Nessa equação, A é a absorbânda medida. <? é a constante 
de absortividade molar (uma característica da substância 
sendo monitorada), bé o comprimento do caminho pelo qual 
a radiação deve passar ec é a concentração da substância que 
absorve a radiação. Portanto, a concentração é diretamente 
proporcional à absorbânda. 




\ * 




Fonte Lentes/fendas/ Mottocromador 
colimador 


0 

Amostra Detector Computador 


Figura 14.5 Componentes básicos de um espectrômetro. 
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14.3 Concentração e velocidade 


Uma maneira de estudar o efeito da concentração na velocidade de reação é determinar a maneira na qual a ve- 
locidade no começo de uma reação (a velocidade inicial) depende das concentrações iniciais. Para ilustrar essa 
abordagem, considere a seguinte reação: 

NH/(íu/) + NO,-(^) * N : (x) + 2H,0(/) 

Poderfamos estudar a velocidade dessa reação medindo a concentração de 
NH/ ou a de NO. como uma função do tempo ou medindo o volume de N- 
coletado. Uma vez que os coeficientes estequiométricos em NH 4 \ NO.' e N- 
são todos os mesmos, essas velocidades serão iguais. 

Como determinamos a velocidade inicial da reação para várias concentra- 
ções iniciais de NH," e NO.", podemos tabular os dados, como mostrado na Tabela 14.2. 

Esses dados indicam que variando [NH/| ou a [NO, ], varia a velocidade de reação. Se dobrarmos |NH/J en- 
quanto mantivermos [NO, ] constante, as velocidades dobram (compare os experimentos 1 e 2). Se [NH 4 ‘] é au- 
mentada por um fator de 4 (compare os experimentos 1 e 3), a velocidade varia por um fator de 4, e assim por 
diante. Esses resultados indicam que a velocidade é proporcional [NH/] elevada à primeira potência. Quando 
[NO. ) for variada de forma semelhante, enquanto (NH 4 *) mantida constante, a velocidade é afetada da mesma for- 
ma. Concluímos que a velocidade é também diretamente proporcional à concenh-ação de NO,". Podemos expres- 
sar a dependência da concentração como um todo como segue: 

Velocidade = jtfNHJNO/] £14.6] 

Uma equação como a Equação 14.6, que mostra como a velocidade depende das concentrações dos reagen- 
tes, é chamada uma lei de velocidade. Para uma reação geral: 

«A + hB » cC + r(D 


K 


ATIVIDADE 

Velocidades de reaçao 


a lei de velocidade geralmente tem a forma: 

Velocidade = HAnBr [14.7| 

A constante k na lei de velocidade ô chamada constante de velocidade. A magnitude de k varia com a tempe- 
ratura e, consequentemente, determina como a temperatura afeta a velocidade, como veremos na Seção 14.5. 
Os expoentes m e n são normalmente números inteiros pequenos (geralmente 0, 1 ou 2). Consideraremos esses 
expoentes mais de perto brevemente. 

Conhecendo-se a lei de velocidade para a reação e sua velocidade para um conjunto de concentrações do rea- 
gente, podemos calcular o valor da constante de velocidade, k. Por exemplo, usando os dados da Tabela 142 e o> 
resultados do experimento 1, podemos substituí-lo na Equação 14.6: 

5,4 x ÍCT mol L' 1 s"’) = *(0,0100 mol/L) (0,200 mol/L) 


TABELA 14.2 

Dados de velocidade para a reação dos fqtis arnõnio e nitrito em áyua a 25 

°C 

Número do experimento 

Concentração inicial de 

Concentração inicial de 

Velocidades iniciais 



NH/ (mol/L) 

NO, (mol/U 

observadas (mol L" 1 s" 1 ) 

1 


0.0100 

0,200 

5,4 x 1F 7 

O 

£ 


0,0200 

0200 

10,8 xlO 7 

3 


0,0400 

0200 

21,5 x 10 7 

4 


0,0600 

0200 

323 x KT 7 

5 


0200 

0.0202 

103 * 10" 7 

6 


0200 

0,0404 

21,6 x IO" 7 

T 


0200 

0.0606 

32,4 xl(T 

6 


0200 

0,0808 

433 *10" 7 
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Resolvendo para k, obtemos: 

Jt = - 


5,4 x 10 mol L 1 s 1 


(0,0100 mol/L) (0,200 mol/L) 


= 2,7 * IO* 4 mol' 1 L s 


-1 


\ ocê talvez queira verificar que esse mesmo valor da constante de velocidade é obtido usando qualquer outro 
«-Liado experimental fornecido na Tabela 14.2. 

i á que temos tanto a lei de velocidade quanto o valor da constante de velocidade para a reação, podemos calcular 
i • Hcodade de reação para qualquer conjunto de concentrações. Por exemplo, usando a Equação 14.6 e k - 2,7 x IO" 1 
«4 L s ', podemos calcular a velocidade para [NH 4 ‘] = 0,100 mol/L e [NO : ~] = 0,100 mol/L: 

Velocidade = (2,7 x IO -4 mol L*V) (0,100 mol/L) (0,100 mol/L) = 2,7 x 1(T mol L' 1 s 1 

opoentes na lei de velocidade 

As leis de velocidade para a maioria das reações têm a forma geral: 

Velocidade = A[reagente l] ra [reagente 2]"-. [14.8] 

pB expoentes raenem uma lei de velocidade são chamados ordens de reação. Por exemplo, considere outra 
pmz a lei de velocidade para a reação de NH/ com NO,*: 

Velocidade = *[NH/][NO : 1 


Uma vez que o expoente de [NH/] é um, a velocidade é de primeirn ordem em \ T H 4 . A velocidade é também de 
- meira ordem em NO, . (O expoente '1 ' não é mostrado expliritamente nas leis de velocidade.) A ordem total da 
- ação é a soma das ordens em relação a cada reagente na lei de velocidade. Assim, a lei de velocidade tem ordem 

> reação total de 1 + 1 - 2, e a reação é de segunda ordem coma um todo. 

Os expoentes em uma lei de velocidade indicam como a velocidade é afetada pela concentração de cada rea- 
cente. Como a velocidade de reação de NH/ com NO, depende de |NH 4 *] elevado á primeira potência, a velodda- 

> dobra quando [NH 4 ‘] dobra. Dobrando-se [NO, l,a velocidade dobra também. Se uma lei de velocidade for de 
-r-cunda ordem em relação a um reagente, [ A] J , dobrar a concentração daquela substância fará com que a velocidade 
Cr reação quadruplique ([2]' = 4). 

Os exemplos seguintes são de leis de velocidade: 


2N Ate) — » 

4NO,(g) + 0,(g) 

Velocidade - E[N,OJ 

[14.9] 

CHCl-fg) + Cl,(5) * 

CCl^) + HCl(g) 

Velocidade - À[CHC1,][C1,]' * 

(14.101 

H,(g) + I 2 (g) * 

2HI(g) 

Velocidade = t[H,j[I,] 

114.11] 


Apesar de os expoentes em uma lei de velocidade serem algumas vezes os mesmos que os coeficientes na equa- 
30 balanceada, esse nào é necessariamente o caso, como visto nas equações 14.9 e 14.10. Os valores daqueles expoen- 
devem ser determinados expenmcntalmente. Na maioria das leis de velocidade, as ordens de reação são 0, l ou 2. 
Entretanto, ocasionalmente encontramos também leis de velocidade nas quais a ordem da reação é fracionária 
como na Equação 14.10) ou até mesmo negativa. 


COMO FAZER 14.4 

Considere a reação A + B * C para a qual a velocidade = ir|A][B|'. Cada uma das seguintes caixas representa uma 

mistura de reação na qual A é mostrado como esferas vermelhas e B como esferas azuis. Coloque essas misturas em 
ordem crescente de velocidade de reação. 





- 


Caixa 1 


Caixa 2 


Caixa 3 
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Solução 

Análise e Planejamento: cada uma das caixas tem dez esferas. A lei de velocidade indica que fB] tem maior influência 
na velocidade do que [A] porque ela tem ordem de reação maior. Conseqüentemente a mistura com a maior concen- 
tração de B (mais esferas azuis) deverá reagir mais rapidamente. 

Resolução: as velocidades variam na ordem 2 < 1 <3. 

Conferência: se colocarmos o número dc esferas de cada tipo na lei de velocidade, obteremos os seguintes resultados: 

Caixa 1 - Velocidade = Jfcf5)(5) 3 = 125 Jt 
Caixa 2 - Velocidade « *(7)(3) J = 6 3k 
Caixa 3 - Veloddade = *(3)(7) J = 1471: 

Esses cálculos confirmam a ordem 2 < 1 < 3. 

PRATIQUE 

Supondo que velocidade = &(A][B], coloque as misturas representadas em ordem crescente de veloddade. 

Resposta: 2 = 3 < 1 


Unidade de constantes de velocidade 

A unidade da constante de velocidade depende da ordem de reação da lei de velocidade como um todo. Em 
uma reação que é de segunda ordem como um todo, por exemplo, a unidade da constante de velocidade deve sa- 
tisfazer à equação: 

Unidade de veloddade = (unidade da constante da veloddade) (unidade da concentração) 3 

Dessa forma, nas unidades normais de concentração e tempo: 

T . . . , , , ... unidade da constante da veloddade mol L 1 s 1 , -i 

(unidade da concentração)* (mol/L)‘ 


COMO FAZER 14_5 

(a) Quais são as ordens totais de reação para as reações descritas nas equações 14.9 e 14.10? (b) Qual é a unidade usual 
da constante dc veloddade para a lei de velocidade para a Equação 14.9? 

Solução 

Análise e Planejamento: a ordem total de reação é a soma dos expoentes na lei de velocidade. A unidade para a cons- 
tante de velocidade, k, ê encontrada ao se usar a unidade normal para a veloddade (mol L’ 1 s"') e concentração 
(mol/L). 

Resolução: (a) A veloddade de reação na Equação 14.9 é dc primeira ordem em N.O, e de primeira ordem como um 
todo. A reação na Equação 14.10 é de primeira ordem em CHC1, e de ordem meio em CU. A ordem total de reação é 
frés meios. 

(b) Para a lei de vdoddnde para a Equação 14.9, temos: 

Unidade de velocidade = (unidade da constante de velocidade) (unidade da concentração) 

Logo: 

. . , .... unidade da velocidade mol L' 1 s' 1 -i 

Unidade da constante de velocidade = = = s . 

unidade da concentração mol/L 

Observe que a unidade da constante de velocidade para a reação de primeira ordem é diferente da constante para a 
reação de segunda ordem abordada anteriormente. 

PRATIQUE 

(a) Qual é a ordem da reação do reagente H, na Equação 14.11? (b)Qual a unidade da constante de velocidade para 
Equação 14.11? 

Respostas: (a) 1; (b) (mol/L)’ 1 : s ' 
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Uso das velocidades iniciais para determinar as leis de velocidade 

A lei da velocidade para qualquer reação química deve ser determinada experimentalmente; ela não pode ser 
: revista simplesmente ao se olhar a equação quimica. Geralmente determinamos a lei da v elocidade para uma rea- 
io pelo mesmo método aplicada para os dados na Tabela 14.2: observamos os efeitus da variação das concentra- 
res iniciais dos reagentes na velocidade inicial da reação. 

Na maioria das reações, os expoentes na lei de velocidade são U, 1 ou 2. be uma reação é de ordem zero em um 
eagente específico, a variação de sua concentração não afetará a velocidade (desde que algum reagente esteja pre- 
=nte) porque qualquer concentração elevada a zero é igual a 1 . Por outro lado, temos visto que quando uma reação 
de primeira ordem em um reagente, variações na concentração daquele reagente produzirão uma variação pro- 
- ordonaJ na velocidade. Assim, dobrando-se a concentração a velocidade dobrará, e assim por diante Finalmente, 
uando a lei de velocidade for de segunda ordem em um reagente especifico, ao se dobrar sua concentração, au- 
~u»nta-se a velocidade por um fator de 2’ = 4; ao tripicá-la a velocidade aumentará por um fator de 3' = 9, e assim 
x>r diante. 

Ao trabalhar com leis de velocidade, é importante reconhecer que a velocidade de uma reação depende da con- 
•ntração, mas a constante de velocidade não depende dela. Como veremos posteriormente neste capítulo, a constan- 
• de velocidade (e, conseqüentemcnte, a velocidade de reação) é afetada pela temperatura e pela presença de um 
:atalisador. 


COMO FAZER 14.6 

A velocidade inicial de uma reação A + B » C íoi medida para várias concentrações iniciais diferentes de A e B, e 

os resultados são como seguem: 


Número do 
experimento 

IA] (mol/LI 

(Bl (mol/L) 

Velocidade inicial 
(mol L"' s 'l 

1 

0,100 

0,100 

4,0 x nr 

2 

0,100 

0,200 

4,0 x 10'’ 

3 

0,200 

0,100 

16,0 x 1(T 


Usando esses dados, determine (ala lei de velocidade para a reação; (b) a magnitude da constante de reação; (cl a velo- 
cidade de reação quando [A| - 0,050 mol/L e [B] - 0,100 mol/L 

Solução 

Análise: dada a tabela de dados que relaciona as concentrações dos reagentes com as velocidades iniciais de reação, 
pede-se determinar (a) a lei de velocidade, (bl a constante de velocidade e (c) a velocidade de reação para um conjunto 
de concentrações não relacionadas na tabela. 

Planejamento: (a) Supomos que a lei de velocidade tenha a seguinte forma: Velocidade = LIA]’ |Bf, logo devemos 
usar os dados fornecidos para deduzir as ordens de reação m e n Fazemos isso determinando como as variações na 
concentração muda a velocidade, (b) Como conhecemos m e n, podemos usar a lei de velocidade e um dos conjuntos 
de dados para determinar a constante de velocidade k. (c) Agora que sabemos tanto a constante de velocidade quanto 
as ordens de reação, podemos usar a lei de velocidade com as concentrações dadas para calcular a velocidade. 

Resolução: (a) À medida que passamos do experimento 1 para o experimento 2, [A] é mantida constante e [B] dobra. 
Portanto, esse par de experimentos mostra como [B] afeta a velocidade, permitindo-nos deduzir a ordem da lei de ve- 
locidade em relação a B. Em virtude de a velocidade permanecer a mesma quando [B] dobra, a concentração de B não 
tem efeito na velocidade de reação. A lei de velocidade e. portanto, de ordem zero em B (isto é, n - 0) 

Nos experimentos 1 e 3, |B| é mantida constante e assim eles mostram como (A] aieta a velocidade. Mantendo |B| 
constante enquanto [A] dobra, aumenta-se a velocidade quatro vezes. Esse resultado indica que a velocidade é pro- 
porcional a [AJ‘ (isto é, a reação é de segunda ordem em A). Consequentemente, a lei de velocidade é: 

Velocidade = MA]W = klA] 5 

Essa lei de velocidade poderia ser obtida de maneira mais formal ao se tomar a razão entre as velocidades para dois 
experimentos: 

Velocidade 2 4,0 «10 mol L 1 s' _ ^ 

Velocidade 1 4,0 xlO” mol L' s' 

Usando a lei de velocidade, temos: 

, = Velocidade 2 _ k [0,100 tn / Lj" [0,200 m/Ll" _ [ 0,2001" _ 

~ Velocidade 1 ’ k [0,100 m/L] [0,10(1 m/L| ’ [0,1001" 
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2' e igual .1 1 apenas se n - 0. Podemos deduzir o valor de m de maneira similar: 

Velocidade 3 16,0 x 10” mol L' s* 
Velocidade 1 4,0 xlO"* mol L 1 s 1 


Usando a lei de velocidade, obtemos: 

4 Velocidade 3 = k [0,200 m/L)" [0,100 m/t.]’ = [0,2001" = ,, 
‘ Velocidade 1 Jt [0,100 m/LP [0,100 m/LP [0,1001" 


2” = 4, logo m = 2. 

(b) Usando a lei de velocidade e os dados do experimento 1, temos: 

. velocidade 4,0 xl0 'mol L~' s 1 


[A] : 


(0,100 mol/L) : 


= 4.0 «10 ’mol Ls' 


(c) Usando a lei de velocidade do item (a) e a constante de velocidade do item (b), temos: 

Velocidade = t|AJ : = (4.0 * IO" 5 mol ' L s'')(0,050 mol/L) : = 1,0 « 10 1 mol/L s' 1 

Como [B] não faz parte da lei de velocidade, ela é irrelevante para a velocidade, desde que exista uma quantidade mí- 
nima de B presente para reagir com A. 

Conferência: uma boa maneira de conferir a lei de vcliKidade é usar as concentrações no experimento 2 ou 3 e ver st 
podemos calcular corretamente a velocidade. Usando os dados do experimento 3, temos: 

Velocidade = ArfAj 2 = (4.0 x 10 ’ mol ' L s‘‘)(0,200 mol/L) : = 1,60 x 10 a mol/L s ' 

Portanto, a lei de velocidade reproduz corretamente os dados, fornecendo tanto o número quanto a unidade correi, 
para essa velocidade. 


PRATIQUE 

Os seguintes dados foram medidos para a reação do óxido nítrico com hidrogênio: 

2NO($j) + 211,0;) * N,(g) + 2H,O0() 


Número do 
experimento 

[NOl (mol/L) 

[Hjl (mol/L) 

Velocidade inicial 
(mol L’ 1 

1 

0,10 

0,10 

1,23 x 10 J 

2 

0,10 

0,20 

2,46 x 10' 1 

3 

0,20 

0,10 

4,42 Klfl 1 


(a) Determine a lei de velocidade para essa reação, (b) Calcule a constante de velocidade, (c) Calcule a velocidadt 
quando [NO] = 0,050 mol/L e [H,I = 0,150 mol/L 

Respostas: (a) velocidade = lr[NO| [HJ; (b) k = 1,2 mols ' L i s’ 1 ; velocidade = 4,5 x IO’' mol L' 1 s - ' 


14.4 Variação da concentração com o tempo 

A lei de velocidade nos diz que a velocidade de uma reação varia a certa lemperatura à medida que variam- 
as concentrações dos reagentes. As leis de velocidade podem ser convertidas em equações que nos dizem quais são 
concentrações dos reagentes ou produtos a qualquer momento duranle o curso da reação. A matemática necesr 
ria envolve cálculo. Não esperamos que você seja capaz de realizar as operações de cálculo, entretanto você dc 
ser capaz dc usar as equações resultantes. Aplicaremos essa conversão para duas das mais simples leis de velocid 
de: as que são de primeira ordem como um todo e as que são de segunda ordem como um todo. 

Reações de primeira ordem 

Uma reação de primeira ordem é aquela cuja velocidade depende da concentração de um único reagem 

elevado à primeira potência. Para uma reação do tipo A * produtos, a lei de velocidade deve ser de prime 

ra ordem: 


Velocidade = - =Jt[A] 

At 
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Usando uma operação de cálculo chamada integração, essa relação pode ser transformada em uma equa<£ 
;ue relaciona a concentração de A no início da reação, [A];,, à sua concentração a qualquer outro momento : [A 1 

ln[A], - ln[A] p = -kt ou ln^=-tt [14.12J 

[A]„ 

A função 'ln' é o logaritmo natural (Apêndice A.2). A Equação 14.12 pode também ser arranjada e escrita como 
segue: 


ln[A], --kt + ln[A] 0 [14.13] 

As equações 14.12 e 14.13 podem ser usadas com qualquer unidade de 
'ncen tração, desde que as unidades sejam as mesmas tanto para [A], quanto 
rara [A]^ 

Para uma reação de primeira ordem, a Equação 14.12 ou 14.13 pode ser 
sada de várias maneiras. Dadas quaisquer três das seguintes grandezas, podemos resolver para a quarta: k, t, [A] 

: A],. Portanto, essas equações podem ser usadas, por exempla, para determinar (1) a concentração de um reagen- 
_ que sobra logo após o início da reação, (2) o tempo necessário para determinada fração de uma amostra reagir ou 
3 ) o tempo necessário para uma concentração de reagente cair em certo níveL 




ATIVIDADE 

Lei de velocidade integrada 


COMO FAZER 14.7 

A constante de velocidade de primeira ordem para a decomposição de determinado inseticida em água a 12 P Cé 1,45 
ano 1 . Certa quantidade desse inseticida é carregada pela água para um lago em 1 B de junho, levando a uma concentra- 
ção de 5,ü x 10” g/cm’ de água. Suponha que a temperatura média do lago seja 12 "C (a) Qual será a concentração de 
inseticida em 1- de junho do ano seguinte? (b) Quanto tempo levará para a concentração do inseticida cair para 

3.0 x 10” g/cm’? 

Solução 

Análise e Planejamento: sabemos que a velocidade é de primeira ordem. Per^xmta-se a respeito das concentrações e 
os tempos, logo a Equação 14.13 pode ser usada. Em (a) fornecidos k = 1,-15 ano” , t - 1 jOO ano, e [inseticida], - 5,0 x 1 0” 
g/cm', logo a Equação 14.13 podeser resolvida para [inseticida],. Em (b) são fornecidos ir = 1,45 ano” 1 , e [inseticida |., = 

5.0 x 10 e [inseticida], = 3,0 x 10 g/cm 3 , logo podemos resolver para í. 

Resolução: (a) Substituindo as grandezas conhecidas na Equação 14.13, ternos: 

ln[inseticida],. liBO = -(l,45 ano"')(l,00 ano) + ln(5,0 x 10”) 

Usamos a função ln em uma calculadora para estimar o segundo termo ã direita, fornecendo: 

ln[insetidda] r . |1B = -1,45 + (-14,51) - -15,96 

Para obter ln[insetiddaj, . , ^ usamos a função inversa do logaritmo natural, ou e\ na calculadora: 

[inseticida],. 1JOn = e' , ' v * = l,2 *10 ' g/cm' 

Observ e que as unidades das concentrações para [A], e [A] , devem ser as mesmas. 

(b( De novo substituindo [insetíddaj, = 3,0 * 10 g/cm’, obtemos: 

ln (3,0 x 10 Ã = -<1,45 ano ■')(/) + ln(5,0 x IO’ 7 ) 

Resolvendo para /, obtemos: 

1 = -[ln(3,0 x 10 ) -ln(5,0 x 10 )]/l,45 ano ' 

= -(-15X12 +■ 14,51 )/l. 45 ano ' - 0,35 ano 

Conferência: no item (a) a concentração que resta após 1 ,00 ano (isto é, 1,2 x 10” g/cm 1 ) é menor que a concentração 
inicial (5,0 > 10” g/cm'), como deve ser. Em (b) a concentração dada (3,0 x 10" g/cm 1 ) é maior que a que resta após 1 
ano, indicando que o tempo deve ser menor que um ano. Portanto, t = 0/55 ano é uma resposta razoável. 


Em termos de base 10, ou geralmente logaritmos, a Equação 14.12 pode seresenta como: 


•ug[A]'-!og[A|„=- 


kt 


ou 


log 


[A], 


kt 

2/503 


2/503 [A] 

O fator 2/503 resulta da conversão de logaritmos naturais para logaritmos de base 10. 
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PRATIQUE 

A decomposição do éter dimetflico, (CH.).O, a 510 "C é uni processo de primeira ordem com uma constante de veloci- 
dade de 6,8 * 1Q" 4 s' 1 : 

(CHOPU) * CH 4 (ír) t Hj (g) + CO(y) 

Se a pressão minai de (C HJjO lor 1 35 tnrr. qual será a pressão parcial após 1 .420 s? 

Resposta: 51 torr 


A Equação 14.13 pode ser usada para verificar se uma reação é de primeira ordem e para determinar sua cons- 
tante de velocidade. Essa equação tem a forma da equação geral para uma reta, y - »tx + b, onde m è a inclinação e ‘ 
é a intercessão de y com a reta (Apêndice A.4): 

ln[A], = -|r*í + ln^] 0 
y — m *r + b 



Isonitrila dc inetila 



Acetoni trila 


Figura 14.6 Transformação de 
isonitrila de metila (CH,NQ em 
acetonitrila (CH 3 CN) é um 
processo de primeira ordem. 

A isonitrila de metila e a 
acetonitrila são isõmeros, 
moléculas que lèm os mesmos 
átomos arranjados de maneira 
diferente. Essa reação é chamada 
reação de Isomerização. 


Para uma reação de primeira ordem, portanto, um gráfico de ln[ A], wrsi. 
tempo fornece uma reta com inclinação de -k e intercessão dc y de ln[ A] (l . Urr 
reação que não é de primeira ordem não produzira uma linha reta. 

Como exemplo, considere a conversão de isonitrila de metila (CH,NC) err 
acetonitrila (CH,CN) (Figura 14.6). Como os experimentos mostram que a rea- 
ção é de primeira ordem, podemos escrever a equação de velocidade: 

ln(CH,NC], = -kt + lnlCH^NC],, 

A Figura 14.7(a) mostra como a pressão pardal de isonitrila de metila var.: 
com o tempo à medida que ele se rearranja na fase gasosa a 198,9 ll C. Podemo- 
usar a pressão como unidade de concentração para um gás porque, da lei d 
gás ideal, a pressão é diretamente proporcional à quantidade de matéria pr 
unidade de volume. A Figura 14.7(b) mostra um gráfico de logaritmo natur,. 
da pressão contra o tempo, um gráfico que indica uma linha reta. A inclinaçãi 
dessa linha é -5,1 x KT s' 1 . (Você pode verificar isso sozinho, lembrando qi> 
seu resultado pode variar ligeiramente em relação aos nos9os por causa da ine- 
xatidão associada às leituras do gráfico.) Uma vez que a inclinação da reta : 
igual a -k, a constante de velocidade para essa reação é igual a 5,1 x 10 ' s 

Reações de segunda ordem 

Uma reação de segunda ordem é aquela cuja velocidade depende da c 
centração do reagente elevado à segunda potência ou da concentração de d. - 
reagentes diferentes, cada um elevado à primeira potência. Por razões de sir 

plicidade, vamos considerar do tipo A » produtos ou A + B » produ: - 

que são de segunda ordem em apenas um reagente, A: 

Velocidade = - ^ = Jt[Af 


Com o uso do cálculo, essa lei de velocidade pode ser usada para derivar a seguinte equação: 

1 u 1 

= kt + 

[Al, [A],, 


[14 


Essa equação, da mesma forma que a Equação 14.13, tem quatro variáveis, k, I. [A]„e [A] t , e qualquer uma d-. 
pode ser calculada quando se conhece as outras três. A Equação 14.14 também tem a forma de reta (y = mx + bi > 
reação é dc segunda ordem, um gráfico dei /[A], rvrsiis f produzirá uma reta com inclinação igual a ke intera- 
.:e y igual a 1 /[A].,. Uma maneira de distinguir entre as leis de velocidade de primeira e segunda ordem é fazer j 
crafico tanto de ln[ A], quanto de 1 /[A], contra t. Se o gráfico de ln|A], for linear, a reação é de primeira ordem 
crafico de 1 (A J. for linear, a reação é de segunda ordem. 
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Tempo (s) 


Figura 14.7 (a) Variação na 
pressão parcial da isonitrila de 
metila (CHjNC) com o tempo 
a 198,9 °C durante a reação 

CHjNC ► CHjCN. (b) Um 

gráfico de logaritmo natural da 
pressão de CH 3 NC em função do 
tempo. 


(a) <b) 


COMO FAZER 14.8 

Os seguintes dados foram obtidos para a decomposição na fase gasosa de dióxido de nitrogênio a .100 “C, 
N0 2 (g) ► NO(s) + £ 0 : (s): 

Tempo (s) [NOJ (mol/L) 


0,0 

0,01000 

50,0 

0,00787 

100,0 

0,00619 

200,0 

0,00481 

300,0 

0,00380 


A reação ó de primeira ou segunda ordem em NO,? 

Solução 

Análise e Planejamento: para testar se a reação é de primeira ou segunda ordem, podemos colocar em um gráfico 
ln[NO ; ] e 1 / [NO,] contra o tempo. Um ou outro será linear, indicando se a reação é de primeira ou segunda ordem. 

Resolução: para traçarmos o gráfico ln[NO,] e 1 /[NO,] contra o tempo, primeiro prepararemos a seguinte tabela com 
os dados fornecidos: 


Tempo (s) 

[NOj] 

(mol/L) 

lnINOjl 

1/lNOjJ 

0,0 

O/HOOO 

-4,610 

100 

50,0 

0,00787 

-4345 

127 

100,0 

0,00649 

-5,038 

154 

200,0 

0.00481 

-5337 

208 

300/1 

0,00380 

-5373 

263 


Como a Figura 14.8 mostra, apenas o gráfico de 1 /[NO,] versus tempo é linear, portanto a reação obedece a uma lei 
de velocidade de segunda ordem: velocidade - k[N0 3 J. A partir da inclinação da reta desse gráfico, determinamos 
que k = 0,543 mol' 1 L s"' para o desaparecimento de NÓ 3 . 

PRATIQUE 

Considere de novo a decomposição de NO, discutida em "Como fazer". A reação é de segunda ordem em NO, com 
k = 0,543 moT 1 L s“\ 5e a concentração inicial de NO, em um recipiente techado for 0,0500 mol/L, qual c a concentra- 
ção que sobra apôs 0,500 h? 

Resposta: 1,00 x 10 ' mol/L 
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Figura 14.8 Gráficos de dados 
cinéticos para a reação N0 2 (g) 

* NO(g) + jOj(g) a 

300 °C. Um gráfico de InfNOJ 
versus tempo (a) não é linear, 
indicando que a reação não é de 
primeira ordem em NO*. 
Entretanto, um gráfico de 1/[ 
versus tempo (b) é linear, 
indicando que a reação é de 
segunda ordem em N0 2 . 




Meia-vida 

A meia-vida de uma reação, f , ,,, é o tempo necessário para que a concentração de um reagente caia para a me- 
tade de seu valor inicial, [A] t -= | [A], r A meia-vida é uma maneira conveniente de descrever com que rapidez 
uma reação ocorre, especialmente se ela é um processo de primeira ordem. Uma reação rápida tem uma meia-vida 
curta. 

Podemos determinar a meia-vida de uma reação de primeira ordem substituindo [A], na Equação 14.12: 

HA]„ 


ln- 


[Al n 


= -kt 


1/2 




k 


* 1/2 


0,693 


114.15] 


Observe que t w para uma lei de velocidade de primeira ordem depende apenas de k. Portanto, a meia-vida do 
uma reação de primeira ordem não é afetada pela concentração iniciai dos reagentes. Conseqüentemente. ; 
meia-vida permanece constante durante toda a reação. Se, por exemplo, a concentração do reagente for 0,12’ 
mol/L em algum momento da reação, ela será ^(0,120 mol/L) - 0,060 mol/L depois de unia meia-vida. Após pas- 
sar mais uma meia-vida, a concentração cairá para 0,030 mol/L etc. 

A variação na concentração durante um período de tempo para o rearranjo de primeira ordem da isonitrila dt 
metila a 198,9 “C é colocada em um gráfico na Figura 14.9. A primeira meia-vida é mostrada a 13,300 s (isto é, 3,69 h i 
A 13/300 s mais tarde, a concentração de isonitrila diminuiu para a metade da metade, ou um quarto da concentra- 
ção original. Em uma reação de primeira ordem, a concentração do reagente diminui de em cada uma das séries de intervale- 
de tempo espaçados regularmente, chamado t w . O conceito de meia-vida é muito utilizado para descrever o decaimenii 
radioativo, um processo de primeira ordem que abordaremos em mais detalhes na Seção 21.4. 


Figura 14.9 Pressão da isonitrila de 
metila como uma função do tempo. 
Duas meias-vidas da reação de 
isomeri/ação (Figura 14.6) são 
mostradas. 
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Lm contraste ao comportamento de reações de primeira ordem, a meia-vida para reações de segunda ordem e 
-j nutras reações depende das concentrações do reagente e, consequentemente, varia à medida que a reação 
' <ride. Usando a Equação 14.14, encontramos que a meia-vida de uma reação de segunda ordem é: 


/ 


m 


1 


J14.16] 


Jbserve que a meia-vida depende da concentração inicial de reagente. 


COMO FAZER 14.9 

A partir da Figura 14.4, estime a meia-vida da reação de C 4 H„CI com água. 

Solução 

Análise e Planejamento: para estimar a meia-vida de uma reação de pnmeira ordem a partir de um gráfico, podemos 
selecionar uma concentração e determinar o tempo necessário para esta decair para a metade. 

Resolução: a partir da figura, vemos que o valor inicial de ]CjH,CI) é 0,100 mol/L. A meia-vida dessa reação de pri- 
meira ordem é o tempo necessário para |C,H,G] diminuir para 0,050 mol/L, a qual podemos ler no gráfico. Esse pon- 
to ocorre a aproximadamente 340 s. 

Conferência: no final da segunda meia-vida, que deverá ocorrer a 68Ü s, a concentração terá diminuído ainda por ou- 
tro fator de 2, 0,025 mol/L. A inspeção do gráfico comprova essa hipótese. 

PRATIQUE 

Usando a Equação 14.15, calcule f, . para a decomposição do inseticida descrito em "Pratique 14.7". 

Resposta: 1,02 x 10’ s 


■à. A química no trabalho Brometo de metila na atmosfera 


Várias moléculas pequenas contendo ligações carbo- 
no-cloro ou carbono-bromo, quando presentes na estra- 
n isíera, são capazes de reagir com ozônio (OJ e assim contri- 
buir para a destruição da camada de ozônio. (A natureza da 
amada de ozônio estratusférica e sua importância para os 
ecossistemas da Terra são abordadas na Seção 18.3.) 

Se uma molécula contendo halogênio contribui signifi- 
cativamente para a destruição da camada de ozônio, de 
rende em parte de sua concentração próxima a superfície 
da Terra e de sua meia-vida média na atmosfera. Leva um 
rempo bastante longo para que as moléculas formadas na 
superfície terrestre difundam-se pela atmosfera mais baixa 
chamada trnposfera) e se movam para a estratosfera, onde 
a camada de ozônio está localizada (Figura 14.10). A decom- 
posição na atmosfera mais baixa compete com a difusão na 
estratosfera. 

Os muito discutidos dorofluorcarbonos, ou CFCs, con- 
tnbuem para a destruição da camada de ozônio porque eles 
têm meias-vidas longas na troposfera. Assim, persistem 
por tempo suficiente para que uma fração substancial de mo- 
léculas formadas na superfície encontre* seu caminho para a 
troposfera. Outra molécula simples que tem o potencial de 
destruir a camada de ozônio estratosférica é o brometo de 
media (CH,Br). Essa substância possui um grande número 
de usos, incluindo tratamento antifungos em sementes de 
plantas, e tem consequentemente sido produzida em gran- 
des quantidades (aproximadamente 68 milhões de quilogra- 
mas por ono). Na estratosfera, a ligação C — Br é quebrada 
pela absorção de radiação de ondas curtas. 

Os átomos de Br catalisam a decomposição de O,. 


Estratosfera Difusão em direção 

à estratosfera 

Troposfera 


Decomposição »»» ■■ 

Superfície 

Figura 14.10 Distribuição e destino do brometo de 
metila (CHjBr) na atmosfera. Parte de CH,Br é removido da 
atmosfera pela decomposição e parte difunde-se para a 
estratosfera, onde contribui para a destruição da camada 
de ozônio. As velocidades relativas de decomposição e 
difusão determinam quão extensivamente o brometo de 
metila está envolvido na destruição da camada de ozônio. 

O brometo de metila é removido da atmosfera mais baixa 
por uma variedade de mecanismos, incluindo uma reação 
lenta com a água do oceano: 

CH,Br(jj) + H-CK /) ► CH,OH(aç) + 1 IBr(.iç) [ 14.17] 

Para determinar a importância potencial deCH,Br na des- 
truição da camada de ozônio, é importante saber com que ra- 
pidez a Equação 14.17 e todos os outros mecanismos junt > 
removem CH,Br da atmosfera antes que ele possa se difundir 
na estratosfera. Os dentistas recentemente realizaram pe-qui- 
sas para estimar a meia-vida média de CH_,Br na atm sicra 


■ 
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terrestre. Tal estimativa é difícil de se fazer, pois nâo pode ser 
íeita em experimentos baseados no laboratório porque as 
condições que existem por todo o planeta sào muito comple- 
xas para ser simuladas no laboratório. Em vez disso, os cien- 
tistas reuniram aproximadamente 4 mil amostras da atmosfe- 
ra durante vüos de avião sobre u Oceano PacliiCO tí üs analisa- 
ram quanto ã presença de traços de várias substâncias 
orgânicas, inclusive brometo de metila. A partir de uma aná- 
lise detalhada dos padrões de concentrações, foi possível 
para eles estimarem que o tempo iie residência atmosférica de 
CH,Br é 0,8 ± 1 ano. 


O tempo de residência atmosférica é igual à meia-vida d< 
CH,Br na atmosfera mais baixa, supondo que de se decompo- 
nha por um processo de primeira urdem. Isto é, de uma cole- 
ção de moléculas de CH,Br presentes a qualquer inoment 
em média, 50% poderá se decompor em 0,S anos, 75% apv- 
l,b anos etc. Um tempo de residência de 0,8 ancw, embora 
compara li vamente curto, ainda é suficientemente longo pan 
que CH,Br contribua significativamente para a destruição d, 
camada de ozônio. Em 1997, chegou-se a um acordo interna- 
cional para interromper o uso de brometo de metila nos pas- 
ses desenvolvidos até 2005. 


1 4.5 Temperatura e velocidade 


As velocidades da maioria das reações químicas aumentam à medida que a temperatura aumenta. Por excn 
pio, a massa de farinha cresce mais rapidamente à temperatura ambiente do que quando refrigerada, e as plant 
crescem mais rapidamente em clima quente do que em clima frio. Podemos literalmente ver o efeito da temperatura 
na velocidade de reação observando uma reação quimiluininescente (reação que produz luz). O brilho caracteris 
co de vaga-lumes é um exemplo comum de quimiluminescênda. Outro é a luz produzida por bastões de luz Cy 
lume , que contêm produtos químicos que produzem quimiluminescênda quando misturados. Como visto r 
Figura 14.1 1, esses bastões produzem uma luz brilhante a uma temperatura mais alta. A quantidade de luz prod. 
zida é maior porque a velocidade de reação é maior a temperatura mais alta. Apesar de o bastão de luz inicialmcr 
brilhar mais inlensamenle, sua luminescênda também cessa mais rapidamente. 

Como o efeito dessa temperatura experimentalmente observada é refletido na expressão da velocidade? ‘ 
maior veloddade a temperaturas mais altas deve-se a um aumento na constante de velocidade com o aumento c 

lemperatura. Por exemplo, vamos reconsiderar a reação de primeira ordem CH JVC » CH 3 CN (Figura 14.61. 

Figura 14.12 mostra a constante de velocidade para essa reação como uma função da temperatura. A constante c 
velocidade, em eonseqiiência a velocidade de reação, aumenta rapidamente com a temperatura e quase dobra . 
cada aumento de 10 “C. 

Modelo de colisão 

Vimos que as veloddades de reação sào afetadas tanto pelas concentrações dos reagentes quanto pela temp 
ratura. O modelo de colisão, baseado na teoria rinética molecular (Seção 10.7), explica os efeitos no nível molee 
lar. A idéia central do modelo de colisão é de que as moléculas devem colidir para reagir. Quanto maior o mimerv 



Figura 14.11 A temperalura afeta a veloddade 
de reação de quimiluminescênda nos bastões de 
luz Cyalume'’. O bastão de luz em água quente 
(esquerda) brilha mais intensamente que o 
bastão em água fria (direita); a reação é 
inídalmente mais rápida e produz uma luz mais 
brilhante a alta temperatura. 



Temperatura (°C) 

Figura 14.12 Variação da constante de velocidade de 
primeira ordem para o rearranjo da isonitrila de metila coro 
função da temperatura. (Os quatro pontos indicados são 
usados em conexão com o "Como fazer 1 4.1 1 ".) 


Capítulo 14 Cinética química 


501 


• & 

«af 

Antes da colisão 

Colisão 


(a) Colisão eficiente 

• «A 

«# 

Antes da colisão 

Colisáo 


(b) Colisáo ineficiente 




Após a colisão 



Após a colisão 


- ç>jra 14. 1 3 Duas maneiras possíveis nas quais os átomos de Cl e as moléculas de NOCI podem colidir, (a) Se as 
eculas estiverem orientadas apropriadamente, uma colisão sufiden temente energética levará ã reação, (b) Se a 
sentação das moléculas se colidindo estiver errada, não ocorrerá reação. 




-T colisões por segundo, maior a velocidade de reação. À proporção que a concentração das moléculas de reagen- 
— aumenta, conseqüentemente o número de colisões aumenta, levando ao crescimento da velocidade de reação, 
-jom disso, de acordo com a teoria cinética molecular de gases, a elevação da tempera tura aumenta as velocidades 
-■ leculares. Como as moléculas se movem mais velozmente, colidem mais vigorosamente (com mais energia) e 
'tn mais freqüência, aumentando as velocidades de reação. 

Contudo, para a reação ocorrer é necessário mais do que simplesmente uma colisão. Para a maioria das reações, 
-renas uma minúscula fração das colisões leva a uma reação. Por exemplo, em uma mistura de H, e 1, a temperatura 
- pressão ordinárias, cada molécula sofre aproximadamente 10 UI colisões por segundo. Se cada colisão entre H ? e I, 
-esultasse na formação de Hl, a reação terminaria em muito menos de um segundo. Em vez disso, à temperatura am- 
nente a reação prossegue muito lentamente. Apenas aproximadamente uma em cada 10 colisões produz uma rea- 
Jk). O que impede a reação de ocorrer mais rapidamente? 


c ator orientação 

Na maioria das reações, as moléculas devem ser orientadas de certa ma- 
neira durante as colisões para que a reação ocorra. As orientações relativas das 
moléculas durante suas colisões determinam se os átomos estiverem orienta- 
dos apropriadamente para formar novas ligações. Por exemplo, considere a 
reação de átomos de Cl com NOCI: 



ATIVIDADE 

Atividade de Arrhenius 


Cl + NOCI ► NO + Cl 3 

A reação ocon-erá se a colisão colocar os átomos de Cl juntos para formar CL como mostrado na Figura 14.13(a). 
Em comparação, a colisão mostrada na Figura 14.13(b) não será efetiva e não formará os produtos. De fato, muilas coli- 
'ões náo levam a uma reação simplesmente porque as moléculas não estão orientadas apropriadamente. Entretanto, 
existe outro fator normalmente até mais importante em determinar se colisões específicas resultam em reação. 

Energia de ativação 

Em 1888, o químico sueco Svante Arrhenius sugeriu que as moléculas devem possuir certa quantidade mínima 
de energia para reagir. De acordo com o modelo de colisão, essa energia vem das energias cinéticas das molécuias 
se colidindo. Na colisão, a energia cinética das moléculas podem ser usadas para esticar, dobrar e basicamente que- 
brar ligações, levando a reações químicas. Se as moléculas se movem muito lentamentc, com pouca energia cinéti- 
ca, elas simplesmente batem entre si sem mudar. Para que reajam, as moléculas que colidem devem ter energia 
cinética total igual ou maior que um valor mínimo. A energia mínima necessária para iniciar uma reação e chama- 
da energia de ativação, E.. O valor de E n varia de reação para reação. 
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Figura 14.14 Para mover a bola de 
golfe para a vizinhança do buraco, 
a jogadora deve fornecer energia 
cinética suficiente para a bola ser 
capaz de transpor a barreira 
representada pela colina. Essa situação 
é semelhante a uma reação química na 
qual as moléculas devem ganhar 
energia suficiente por meio de colisões 
para ser capazes de transpor a barreira 
da reação química. 


A 




A situação durante as reações é muito semelhante àquela mostrada na Figura 14.14. A jogadora no campo d. 
golfe precisa mover sua bola sobre a elevação para atingir a vizinhança do buraco. Para fazer isso, ela deve fomect 
energia cinética suficiente com o taco para mover a bola para o topo da elevação. Se ela não fornecer energia sufici- 
ente, a bola subirá metade da elevação e depois voltará. Do mesmo modo, as moléculas podem exigir certa energi. 
mínima para quebrar as ligações existentes durante uma reação química. No rearranjo da isonitrila de metila, pi • 
exemplo, podemos imaginar a passagem por um estado intermediário no qual o grupo N = C da molécula estar, 
posicionada Literalmente: 


H 3 C- 



H,C- 


C 

i 

N 


H3C — t 


A variação na energia da molécula durante a reação é mostrada na Figura 14.15. O diagrama mostra que m 
deve fornecer energia para esticar a ligação entre o grupo H,C e o grupo N = C de forma a permitir que o grup 
N = C gire. Depois do grupo N = C ter rodado suficientemente, a ligação C — C começa a se formar e a energia da 
molécula cai. Assim, a barreira representa a energia necessária para forçar a molécula pelo estado intermediári 
relativamente instável para o produto final. A diferença de energia entre a energia inicial da molécula e a energ- 
mais alta ao longo do percurso da reação é a energia de ativação, £.. O arranjo específico dos átomos no topo dü 
barreira é chamado complexo ativo ou estado de transição. 


Figura 14.15 Perfil de energia para o 
rearranjo (isomerizaçáo) da isonitrila 
de metila. A molécula deve transpor a 
barreira de energia de ativação antes 
que ela possa formar 0 produto, 
a acetonitrila. 




H 3 C-C=N 


HtC — \ r =C 


IlA- 


(Complexo 


ativado) 




H,C-C 


Cominho da reação 
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Energia cinética 


Figura 14.16 Distribuição das 
energias cinéticas em uma amostra de 
moléculas de gás a duas temperaturas 
diferentes. A temperatura mais a/ta, 
um maior número de moléculas tem 
energia mais alta. Portanto, uma fração 
maior a qualquer instante terá mais 
que a energia mínima necessária para 
a reação. 


A conversão de H,C — N « C parn FEC — N é exotérmica. A Figura 14. 1 5, dessa forma, mostra o produto 
mo tendo energia mais baixa que o reagente. A variação de energia para a reação A £ não tem efeito na velocidade 
reação. A velocidade depende da magnitude de geralmente, quanto mais baixa for E, r mais rápida n reação, 
bserve que a reação inversa é endotérmica. A barreira de ativação para a reação inversa é igual à soma de A£ e de 
para a reação direta. 

Como cada molécula especifica de isoni trila de metila obtém energia suficiente para vencer a barreira de ativa- 
lo? Fia o faz por meio das colisões com outras moléculas. Lembre-se, da teoria cinética molecular dos gases, de 
_ ue, a qualquer instante em particular, as moléculas de gases estão distribuidas em termos de energia sobre uma 
ai.\a larga. ^ v " I • A Figura 14.16 mostra a distribuição das energias cinéticas em duas temperaturas diferen- 
s, comparando-as com a energia minima necessária para a reação, £,. Na temperatura mais alta, uma fração muito 
maior de moléculas tem energia cinética maior que E u , que leva a maior velocidade de reação. 

A fração de moléculas que tem energia igual ou maior que £, é dada pela expressão: 

fme-*** 114.18] 

Nessa equação Ré a constante dos gases (8312 j/mol K) e Té a temperatura absoluta. Para se ter uma idéia da 
rdem de grandeza de /, vamos supor que E, seja 100 kj/mol, um valor típico de muitas reações, e que T seja 
10 K, em tomo da temperatura ambiente. O valor calculado de/ é 3,8 * 10 , um número extremamente peque- 
no! A 310 K, a fração éf = 1,4 x 10 ! . Portanto, um aumento de 10” na temperatura produz um aumento de 3,7 vezes 
- a fração de moléculas que possuem no mínimo 100 kj/mol de energia. 

Equação de Arrhenius 

Arrhenius observou que, para a maioria das reações, o aumento na velocidade com o aumento da temperatura 
não-linear, como mostrado na Figura 14.12. Ele descobriu que a maioria dos dados de velocidade de reação obe- 
- J .ece a uma equação baseada em três fatores: (a) a fração de moléculas que possuem energia igual ou maior que E .. 
ò) o número de colisões que ocorrem por segundo e (c) a fração de colisões que tem orientação apropriada. Esses 
Tés fatores são incorporados na equação de Arrhenius: 

k = Ae- t '" rr 114.19] 

Nessa equação, ké a constante de velocidade, £, é a energia de ativação, Ré a constante dos gases (8,314 J K) e 7 
a temperatura absoluta. O fator de freqüência, A, é constante, ou quase constante, fl medida que a temperatura 
aria. Ele está relacionado com a freqüência das colisões e a probabilidade com que as colisões são orientadas de 
maneira favorável.' 1 À medida que o valor de E á aumenta, k diminui porque a fração de moléculas que possui a 
energia necessária é menor. Portanto, as velocidades de reações diminuem à medida que E, aumenta. 


Uma vez que a frequência das colisões aumenta com a temperatura. A também tem alguma dependência da temperatura ~ 2 - ela 
é pequena comparada com a do termo exponencial. Consequentemente, A é considerado aproximadamente constante 
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COMO FAZER 14.10 

Considere uma série de reações tendo os seguintes perfis de energia: 





Supondo que as três reações tém aproximadamente os mesmos fatores de frequência, coloque as reações em ordem da 
mais lenta para a mais rápida. 

Solução 

Quanto menor a energia de ativação, mais rápida a reação. O valor de A £ não afeta a velocidade. Conseqüenlemer 
te, a ordem é (2) < (3) < (1). 

PRATIQUE 

Imagine que essas reações sejam inversas. Coloque essas reações reversas em ordem da mais lenta para a mais rápida 
Resposta: (2) < (1) < (3) porque os valores de £, são 40, 25 e 15 kj/mol, respectivamente. 


Determinando a energia de ativação 

Tomando o logaritmo natural dos dois lados da Equação 14.19, temos: 

lnAr = - — + lnA [14.2, 

RT 

A Equação 14.20 tem a forma de uma reta; ela determina que um gráfico de ln k versus 1/T será uma reta com 
dinação igual a -£ tI /R e intercessão de y igual a ln A. Portanto, a energia de ativação pode ser determinada ao 
medir k em uma série de temperaturas, colocando em um gráfico ln k versus 1/T e, então, calculando £, a partir 
inclinação da reta resultante. 

Podemos, também, usar a Equação 14.20 para estimar o valor de E,, de maneira não-gráfica se soubermo- 
constante de velocidade de uma reação em duas temperaturas. Por exemplo, suponha que em duas temperatur 
diferentes, T, e T : , uma reação tenha constantes de velocidade fc, e k y Para cada condição, temos: 

Infc, =--^- + lnA e ln E, = --^-+lnA 
’ RT, * RT : 


Subtraindo ln k : de ln k v obtemos: 


ln fc,-lnJc, = \ -■^ s -+]nA |- 
‘ { KT, 


-fí^hAl 
w J 


Simplificando essa equação e reorganizando-a, obtemos: 



[14,2: 


A Equaçao 14.21 fornece uma maneira conveniente de calcular a constante de velocidade, Ar,, a qualquer tempera- 
tura, T |, quando conhecemos a energia de ativação e a constante de velocidade, k 2 , a qualquer outra temperatura, T r 
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COMO FAZER 14.11 

A seguinte tabela mostra as constantes de velocidade para o rearranjo de isoni trila de metila a várias temperaturas (es- 
-<» são os dados da Figura 14.12): 


Temperatura ("O 

k <*-') 

189,7 

252 x 1(T 

198,9 

525 x 10 ’ 

2303 

630 * ítr 1 

2512 

3,16 x 10"’ 


iat A partir desses dados, calcule a energia de ativação para a reação, (b) Qual é o valor da constante de velocidade a 
430 K? 

Solução 

Análise e Planejamento: foram dadas as constantes de velocidade, k. medidas a várias temperaturas. Podemos obter 
E J a partir da inclinação de um gráfico de ln k versus 1/T. Como conhecemos E., podemos usar a Equação 14.21 com os 
dados fornecidos para calcular a constante de velocidade a 430,0 K. 

Resolução: (a) devemos primeiro converter as temperaturas de graus Celsius para kelvins. A seguir pegamos o inverso 
de cada temperatura, 1/T, e o logaritmo natural de cada constante de velocidade, ln k. Isso nos fornece a seguinte tabela: 


T (K) 

l/TOC 1 ) 

ln k 

462,9 

2,160 x 10-' 

-10589 

472,1 

2,118 xl0' J 

-9,855 

5035 

1,986x10-’ 

-7370 

524,4 

1,907 x ir’ 

-5,757 


Um gráfico de ln k versus 1/T resulta em uma reta, como mostrado na Figura 14.17. A inclinação da reta é obtida esco- 
lhendo-se dois pontos bem separados, como mostrado, e usando as coordenadas de cada um: 

Ay -6,6 -(-10,4) 

Ai ~ 0.00195 - 0,00215 


Inclinação = 


: = -1.9 xlO 4 


Uma vez que os logaritmos não tihn unidades, o numerador nessa equação é sem dimensão. O denominador tem a 
unidade de 1/T, isto é, K" 1 . Portanto, a unidade total para a inclinação é K. A inclinação é igual a -E/R. Usamos o valor 
para a constante molar dos gases R na unidade I/mol K (Tabela 102). Assim, obtemos: 

Inclinação = — 

R 

E. . - (inclinação} (K) ~ <-U> , IO* K> (. 3 j^) 

- 1,6 * 1Q ? kj/mol = 160kJ/mol 

Relatamos a energia de ativação com apenas dois algarismos significativos porque estamos limitados pela precisão 
com a qual podemos ler o gráfico na Figura 14.17. 

(b) Para determinar a constante de velocidade, Jfc,, a T, = 430,0 K, podemos usara Equação 14.21 com £, = 160 kj/mol. e uma 
das constantes de velocidade c temperaturas a partir dos dados fornecidos, como k, = 252 x 10 ' s 1 e T, = 462.9 k: 

J k, ) m [ 160 kj/mol \ Í_1 \) f UOOOJ'1 _ 318 

[ 2,52 *10 s ' I [831 J/mol K j [462,9 K 430,0 K J [ 1 kj J 


Assim, 


k 


- e 


= 4,15x10 


232 x 10 ’s 1 
k, = (4,15 * 10 - *) (252 x 10-* s ‘) = 13 * 10'* s' ! 
Observe que a unidade de ãr, é a mesma da de k : . 


PRATIQUE 

Usando os dados contidos em "Como fazer 14.11", calcule a constante de velocidade para o rearranjo da isonitrila de 
metila a 280 ’C 
Resposta : 22 x 10^ s"' 
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Figura 14.17 Logaritmo natural da 
constante de velocidade para o 
rearranjo da isonitrila de metila como 
uma função de 1/T. A relação linear é 
prevista pela equação de Arrhenius. 


14.6 Mecanismos de reação 

Uma equação balanceada para uma reação química indica as substâncias presentes no início da reação c as pro- 
duzidas conforme a reação prossegue. Entretanto, ela não fornece informação sobre como a reação ocorre. O proces- 
so pelo qual uma reação ocorre é chamado mecanismo de reação. Em nível mais refinado, um mecanismo de 
reação descreverá em detalhes a ordem na qual as ligações são quebradas e formadas, bem como as variações na? 
posições relativas dos átomos no curso da reação. Começaremos com descrições mais rudimentares de como a~ 
reações ocorrem, considerando mais adiante a natureza das colisões que levam ã reação. 

Etapas elementares 

Vimos que as reações acontecem como resultado das colisões entre as moléculas reagentes. Por exemplo, a? 
colisões entre as moléculas de isonitrila de metila (CH,NC) podem fornecer energia permitindo que CH,NC st 
rearranje: 



1/T 


HjC — ' 


H*C~ 


‘ H^C — 


Analogamente, a reação de NO e O, para formar NO, e O, parece ocorrer como resultado de uma única colisãc 
envolvendo moléculas de NO e O, apropriadamente orientadas e energéticas o suficiente: 


NO(s) + 0,0?) Na.0?) + 0,(g) 


[14.22J 


f) 


ANIMAÇÃO 

Reação bimolecular 


Ambos os processos ocorrem em um único evento, ou etapa, chamado etapa elementar (ou processos ele- 
mentares). 

O número de moléculas que participam como reagentes em uma etapa ele- 
mentar defini? a mnlecularidade da etapa. Se uma única molécula está envol- 
vida, a reação é unimoleeular. O rearranjo da isonitrila de metila é um 
processo unimoleeular. As etapas elementares envolvendo a colisão de duas 
moléculas de reagente são bi moleculares. A reação entre NO e O, (Equação 

14.22) é bimolecular. As etapas elementares envolvendo a colisão simultânea de três moléculas são termolecula- 
res. As etapas termoleculares são processos muito menos prováveis que os processos unimoleculares ou bimolecu- 
lares, e são raramente encontradas. A chance de quatro ou mais moléculas se chocarem simultaneamente com al- 
guma regularidade é ainda mais remota; dessa forma, tais colisões nunca são propostas como parte de um 
mecanismo de reação. 


Mecanismos de várias etapas 

A variação líquida representada por uma equação química balanceada geral mente ocorre por um mecanismo de 
i<árias etapas, que consiste de uma sequência de etapas elementares. Por exemplo, considere a reação de NO ; e CO; 


NO 3 fe) + CO(g) ► NOfc) + C0 3 C?) (14.231 

Abaixo de 225 °C, essa reação parece ocorrer em duas etapas elementares, cada uma das quais é bimolecular 
Primeiro, duas moléculas de NO. colidem e um átomo de oxigênio é transferido de uma para outra. NO-, resultante 
então colide com uma molécula de CO e lhe transfere um átomo de oxigênio; 
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NOj(£) + NO,(x) ► NO.Qf) + NOfc) 

NO,(y) + CCHs) * NO,(s) + CO ; (£) 

As etapas elementares em um mecanismo de várias etapas devem ser sempre adicionadas para fornecer a equação quimica 
■ processo total, No presente exemplo a soma das etapas elementares é: 

2NO 2 (g) + NOjft) + COQf) > NO(g) + NO,($) + NO(g) + CO,(g) 

A simplificação dessa equação pela eliminação das substâncias que aparecem em ambos os lados da seta fome- 
tí a Equação 14.23, a equação liquida para o processo. Como NO, não é um reagente nem um produto na reação to* 
-j] — é formado em uma etapa elementar e consumido na próxima — , é chamado intermediário. Os mecanismos 
ie várias etapas envolvem um ou mais intermediários. 


COMO FAZER 14.12 

Tem sido proposto que a conversão do ozônio em O, prossegue por duas etapas elementares: 

0 ,(£) * Oj(s) + O0f) 

0,<íf) + 0<tf) * 20,(jf) 

(a) Descreva a molecularidade de cada etapa nesse mecanismo, (b) Escreva a equação para a reação total, (c) Identifi- 
que o(s) intermediário(s). 


Solução 

Análise e Planejamento: a molecularidade de cada etapa depende do número de moléculas do reagente em cada eta- 
pa. A equação total é a soma das equações para as etapas elementares. O intermediário é uma substância formada em 
uma etapa e usada em outra; conseqüentemente. não é parte da equação para a reação total. 

Resolução: (a) a primeira etapa elementar envolve um único reagente e é por isso unimolecular. A segunda etapa, que 
envolve duas moléculas de reagente, é bimolecular. 

|b) A soma das duas etapas elementares fornece: 

20, fe) + CXs) 30,(g) + Ofs) 

Como CHg) aparece em quantidades iguais em ambos os lados da equação, ele pode ser eliminado para fornecer a 
equação Liquida para o processo químico: 

20,(£) > 30, (g) 

(d O intermediário é 0(£). Não é um reagente original nem um produto final, mas é formado na primeira etapa e con- 
sumido na segunda. 


PRATIQUE 
Para a reação: 

o mecanismo proposto é: 


Mo(CO)„ + P(CH.J, — 

Mo(CO),. - 
MofCO), + P(CH,), 


Mo(CO),P(CHj)3 + CO 

— *• M(KCO), + CO 
-► Mo{CO),P(CHJj 


(a) O mecanismo proposto é coerente com a equação para a reação como um todo? (b) Identifique o(s) intermediá- 
rio(s). 

Respostas: (a) Sim, a soma das duas equações resulta na equação global apresentada; (b) Mo(CO), 


Leis de velocidade para etapas elementares 

Na Seção 14.13 frisamos que as leis de velocidade devem ser determinadas experimentalmente; elas não po- 
dem ser previstas a partir de coeficientes de equações químicas balanceadas. Agora estamos em posição para en- 
tender por que isso é assim; cada reação é constituída de uma série de uma ou mais etapas elementares e as leis de 
velocidade e as velocidades relativas dessas etapas imporão a lei de velocidade como um lodo. Na realidade, a lei 
de velocidade para uma reação pode ser determinada a partir de seu mecanismo, como veremos em breve. Portan- 
to, o próximo desafio em cinética é chegar aos mecanismos de reação que levam às leis de velocidade consistentes 
com as observadas experimentalmente. Iniciaremos pelo exame das leis de velocidade das etapas elementares. 
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As etapas elementares são significativas de maneira muito importante: se soubermos que uma reaçdo ê tona rtfl/ 
elementar, saberemos sua lei de velocidade. A lei de velocidade de qualquer etapa elementar é baseada diretamente err 
sua molecularidade. Por exemplo, considere o processo unimolecular geral. 

A » produtos 

A medida que o número de moléculas de A aumenta, o número que decompõe em determinado intervalo 
do tempo aumentará proporcionalmente. Portanto, a velocidade de um processo unimolecular será de primei- 
ra ordem: 


Velocidade = Jt(A] 

No caso de etapas elementares bimoleculares, a lei de velocidade é de segunda ordem, como no seguinte exemple' 

A + B * produtos Velocidade = Jt(A][B] 

A lei de velocidade de segunda ordem segue diretamente a partir da teoria de colisão. Se dobrarmos a con- 
centração de A, o número de colisões entre as moléculas de A e B dobrará; de modo semelhante, se dobrarme- 
[B], o número de colisões dobrará. Consequentemente, a lei de velocidade será de primeira ordem tanto em [A. 
quanto em [B], e segunda ordem como um todo. 

As leis de velocidade para todas as etapas elementares possíveis são dadas na Tabela 14.3. Observe como a lei 
de velocidade para cada tipo de etapa elementar segue diretamente da molecularidade de cada etapa. Entretanto, é 
importante lembrar que não podemos dizer apenas olhando para uma equação química se a reação envolve um. 
ou várias etapas elementares. 


[TABELA 14.3 Etapas 

elementares e suas leis de velocidade 


Molecularidade 

Etapa elementar 

Lei de velocidade 

Unimolecular 

A ► produtos 

Velocidade = A[AJ 

Bimolecular 

A + A * produtos 

Velocidade = Arf AJ : 

Bimolecular 

A + B * produtos 

Velocidade = fc[A|jB] 

Termolecular 

A + A + A * produtos 

Velocidade = fc[A] J 

TVraiolecular 

A + A + B * produtos 

Velocidade - tj Aj : (B) 

Termolecular 

A + B + C » produtos 

Velocidade = 1(A|[B]|C) 


COMO FAZER 14.13 

Se a reação seguinte ocorre etn uma única etapa elementar, determine a lei de velocidade: 

H.(g) + Br,(j) * 2HBr(tf) 


Solução 

Análise e Planejamento: em virtude de supormos que a reação ocorra como uma única etapa elementar, s<wnos capa/es 
de escrever a lei de velocidade usando os coefirientes para os reagentes na equação como a.s ordens de reação. 

Resolução: se a reação envolve uma única etapa elementar, essa etapa é bimolecular, envolvendo uma molécula de H 
com uma molécula dc Br,. A lei de velocidade, dessa forma, seria de primeira ordem em cada reagente, e de segunda 
ordem como um todo: 

Velocidade - fr[H ; ][Br ; ] 

Comentário: estudos experimentais dessa reação mostram que ela tem uma lei de velocidade muito diferente: 

Velocidade = fr[H,l|Br,) 1/I 

Uma vez que a lei de velocidade experimental difere da obtida pela suposição de uma única etapa elementar, pode- 
mos concluir que o mecanismo deve envolver mais de uma etapa elementar. 

PRATIQUE 

Considere a seguinte reação: 2NO(g) + Br,(g) » 2NOBr(g). (a) Escreva a lei de velocidade para a reação, supondo 

que ela envolve uma única etapa elementar, (b) O mecanismo de uma única etapa c provável para essa reação? 

Rrspostas: (a) velocidade = Jt£MO]*fBr 3 ); (b) não, porque as reações termoleculares são muito raras. 
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Praça A 



1 


í> 


Praça B 

I = 


3 


(a) 


— c> 

Praça A Praça B 

-=l -J*t£ 

1 2 3 


(b> 


Figura 14.18 O fluxo de tráfego 
em um pedágio é limitado pelo 
fluxo de tráfego pela praça mais 
lenta. Ã proporção que os carros 
passam do ponto 1 para o ponto 3, 
eles passam pelas praças A e B. 

Em (a) a velocidade com a qual os 
carros podem atingir o ponro 3 é 
limitada por quão rápido eles 
podem passar pela praça A; passar 
do ponto 1 para o ponto 2 é a 
etapa determinante da velocidade. 
Em (b) passar do ponto 2 para o 
ponto 3 é a etapa determinante. 


e<s de velocidade para mecanismos de várias etapas 

Como com as reações em "Como fazer 14.13", muitas reações químicas ocorrem por mecanismos que envol- 
m mais de uma etapa elementar. Cada etapa tem sua própria constante de velocidade e energia de ativação. Fre- 
■mtementc uma das etapas é muito mais lenta que as outras. A velocidade total de uma reação não pode exceder 
• elocidade da etapa elementar mais lenta de seu mecanismo. Como a etapa mais lenta limita a velocidade total da 

- cão, ela é chamada etapa determinante da velocidade (ou eta/hi Ihmtnntc da velocidade). 

Para entender o conceito de etapa determinante da velocidade, considere um pedágio de estrada com duas 
is de pedágio (l-igura 14.18). Mediremos a velocidade na qual os carros saem do pedágio. Os carros entram no 

■ dágio no ponto 1 e passam através da praça de pedágio A. Eles passam em um ponto intermediário 2 antes de 

■ ;ssar através da praça de pedágio B. Ao sair, eles passam pelo ponto 3. Podemos, consequentemente, visualizar 
-rj viagem ao longo do pedágio como ocorrendo em duas etapas elementares: 

Etapa 1: Ponto 1 » ponto 2 (pela praça A) 

Etapa 2: Ponto 2 ponto 3 (pelapraça B) 

Total: Ponto 1 * ponto 3 (pela praça A e B) 

Agora suponha que vários dos portões da praça A não estejam funcionando perfeitamente, de tal forma que o 
~j»ego engarrafe atrás deles (Figura 14.18(a)). A velocidade na qual os carros podem conseguir passar pelo ponto 3 
r :milada pela velocidade na qual eles podem conseguir passar pelo engarrafamento do pedágio. Entretanto, se o 
3 lego flui rapidamente pela praça A, mas engarrafa na praça B (Figura 14.18(b)), existirá um aglomerado de car- 
" na região intermediária entre as duas praças. Nesse caso, a etapa 2é determinante da velocidade: a velocidade na 
Jãl os carros podem passar pelo pedágio é limitada pela velocidade na qual eles passam atrav és da praça B. 

Da mesma forma, a etapa mais lenta em uma reação de várias etapas determina a velocidade totaL Por analogia 
Figura 14.18(a), a velocidade de uma etapa mais rápida seguindo a etapa determinante da velocidade não afeta a 
docidade total. Sc a etapa mais lenta não é a primeira, como na Figura 14.18(b), as etapas mais rápidas que se- 
_ jvm levam a produtos intermediários que se acumulam antes dc ser consumidos na etapa lenta Em qualquer 
-o, a etapa determinante da velocidade governa a lei dc velocidade para a reação como um todo. 

Abaixo de 225 n C, cncontrn-sc cxperimcntalmente que a lei dc velocidade para a reação de NO, e CO para pro 
i izir NO e CO, (Equação 14.23) é de segunda ordem em NO, e de ordem zero em CO: velocidade - fc[NO,]\ Pode- 

- .os propor um mecanismo de reação que seja coerente com essa lei de velocidade? Considere o mecanismo de 
uas etapas: 

Etapa 1: NO.(s) + NO,(s)— — NO,(£)+NO(g) (lenta) 

Etapa 2: NQ 1 (jr)+CO(y)— >NO.,(g)+CO : (g) (rápida) 

Total: NO,(f)+CO {g) » NO(g) + CO,(g) 


O Índice inferior na constante de velocidade identifica a etapa elementar envolvida Portanto, Jt, é a constante de velocidade 
para a etapa 1, Jt, é a constante dc velocidade para a etapa 2 etc. Um índice inferior negativo refere-se à constante de 
velocidade para a etapa elementar inversa. Por exemplo, k , è a constante de velocidade para o inverso da primeira etapa. 
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A etapa 2 é muito mais rápida que a etapa 1, isto é, k 2 » fc, O intermediário NO,(£) é produzido lentamente n. 
etapa 1 e é imediatamente consumido na etapa 2. 

Como que a etapa 1 é lenta e a etapa 2 é rápida, a etapa 1 é determinante da velocidade. Portanto, a velocidadi 
de reação como um todo é igual ã velocidade da etapa 1, e a lei de velocidade de reação como um todo é igual à le- 
de velocidade da etapa 1 , A etapa 1 é um processo bimolecular que tem a lei de velocidade: 

Velocidade = Âr,[NO,J‘ 

Portanto, a lei de velocidade prevista por seu mecanismo está de acordo com a lei observada experiment.- 
mente. 

Poderiamos propor um mecanismo de uma etapa para a reação anterior? Poderiamos supor que a reação com 
um todo fosse um único processo elementar bimolecular que envolve a colisão de uma molécula de NO, com um 
de CO Entretanto, a lei de velocidade prevista pelo mecanismo seria: 

Velocidade = Âr[NO,][CO] 

Como o mecanismu propõe uma lei de velocidade diferente da observada experimentalmente, podemos de- 
cartá-la. 

Mecanismos com uma etapa inicial rápida 

É difícil derivar a lei de velocidade para um mecanismo no qual um intermediário é um reagente na etapa d-, 
terminante da velocidade. Essa situação origina-se em um mecanismo de várias etapas quando a primeira elap 
não é determinante da velocidade. Vamos considerar um exemplo: a reação na fase gasosa do óxido nítrico (NC 
com o bromo (Br,). 


2NO(jf) + Br,(ff) ► 2NOBrfs) [14.24 

A lei de velocidade determinada experimental mente para essa reação é de segunda ordem em NO e de prime' 
ra ordem em Br,: 

Velocidade = Jt[NO]-[Br ; ] [14.25; 

Procuramos um mecanismo que seja coerente com essa lei de velocidade. Uma possibilidade é que a rcaçãi 
ocorra em uma única etapa termolecular: 

NO(g) + NO(g) + Br,(g) ► 2NOBr<$) Velocidade = jt[NO]'[Br ; ] [14J2o 

Como observado em "Pratique 14.13", isso não parece provável porque os processas termoleculares são mui! 
raros. 

Vamos considerar um mecanismo alternativo que não invoque etapas termoleculares: 

Etapa 1: NO(g)+Br,(g)»- — NOBr,(g) (rápida) 

" *-i 

Etapa 2: NOBr, (g ) 4 NO (g)— 2NOBr,(g) (lenta) 

Nesse mecanismo a etapa 1 envolve dois processos: uma reação direta e sua inversa. 

Como a etapa 2 é lenta, a etapa determinante da velocidade, a velocidade de reação como um todo é governada 
pela lei de velocidade para aquela etapa: 

Velocidade = Jt[NOBr,][NO] [14.27] 

Entretanto, NOBr. é um intermediário gerado na etapa 1. Os intermediários são geralmente moléculas instávei- 
que têm concentração desconhecida baixa. Portanto, a lei de velocidade depende da concentração desconhecida d<. 
um intermediário. 

Felizmente, com a ajuda de algumas suposições, podemos expressar a concentração do intermediário (NOBr 
em termos de concentrações dos reagentes de partida (NO e Br,). Primeiro supomos que NOBr, é intrinsecamente 
instável e que ele não se acumula na mistura da reação a uma extensão significativa. Existem duas maneiras para i 
NOBr, ser consumido assim que ele for formado: ele pode reagir com NO para formar NOBr ou decompor-se err 
NO e Br,. A primeira dessas possibilidades é a etapa 2, processo lento. A segunda é a reação inversa da etapa 1 
processo unimoleculan 
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NOBr,(tf) — —— > NO(s) + Br ; (ff) [14.28J 

Como a etapa 2 é lenta, supomos que a maioria de IMOBr, se decompõe de acordo com a Equação 14.28. Portan- 
temos tanto a reação direta quanto a reação inversa da etapa 1 ocorrendo mais rapidamente que a etapa 2. Uma 
cí que elas ocorrem rapidamente em relação à reação na etapa 2, os processos direto e inverso da etapa 1 estabele- 
em um equilíbrio. Vimos exemplos de equilíbrio dinâmico anteriormente, no equilíbrio entre um líquido e seu va- 
pev e entre um soluto sólido e sua solução. Como em qualquer equilíbrio 

1 -\àmico, as velocidades de reações direta e inversa são iguais. Portanto, podemos igualar a expressão da veloci- 
liJe para a reação direla na etapa 1 com a expressão da reação inversa: 

*,[N01[Br : l = k_, [NO][Br,] 

Veloddade de reação direta Velocidade de reaçfto inversa 

Resolvendo para [NOBrJ, temos: 

[NOBr : l = [NO][Br,] 

Substituindo essa relação na lei de velocidade para a etapa determinante da velocidade (Equação 14.27), temos: 

Velocidade = kv^[NO][Br,][NO) = Jt[NO] : (Br,] 

Isso 6 consistente com a lei de velocidade experimental (Equação 14.25). A constante de velocidade experimen- 
tal, k, é igual a ItJt, Esse mecanismo, que envolve apenas processos unimolecular e bimolecular, é muito mais 
provável do que uma única etapa termolecular (Equação 14.26). 

Em geral, sc uniu etapa rápida precede uma etapa lenta, fwdcmos resolver pam a concentração de um intermediário su- 
rondo que se estabelece um equilíbrio na etapa rápida. 

COMO FAZER 14.14 

Mostre que o seguinte mecanismo para a Equação 14.24 também produz uma lei de velocidade consistente com a lei 
observada experimentalmente: 

. 

Etapa 1: NO(tf) + NO (g) * N ; 0,(y) (rápida, equilíbrio) 

*-i 

kj 

Etapa 2: N ; 0,( t ç)-»-Br;(^) *2NOBr(g) (lenta) 


Solução 

Análise e Planejamento: a lei de velocidade da etapa elementar lenta em um mecanismo determina a lei de velocida- 
de encontrada experimentalmente para a reação como um todo. Portanto, primeiro escrevemos a lei de velocidade ba- 
seada na molecularidade da etapa lenta. Nesse caso, a etapa lenta envolve o intermediário N,0. como um reagente. 
Entretanto, as leis de velocidade experimentais não contêm concentrações de intermediários, mas são expressas em 
termos das concentrações das substâncias de partida. Portanto, devemos relacionar a concentração de N,0, â concen- 
tração dc NO supondo que se estabelece um equilíbrio na primeira etapa. 

Resolução: a segunda etapa é a velocidade determinante, logo a velocidade total é: 

Velocidade - t : [N,0,][Br,] 

Resolvemos para a concentração do intermediário N ; 0 ; supondo que se estabeleceu um equilíbrio na etapa 1 ; portan- 
to, as velocidades de reações direta e inversa na etapa 1 são iguais: 

fc,|NO] ; = Il.ÍNjOJ 
[N : OJ = ^[NOf 

Substituindo essa expressão na expressão da velocidade, obtemos: 

Velocidade = k, ^-[NOj : [Br.] = k[NOl'[Br,] 

‘ k -, 

Portanto, esse mecanismo também produz uma lei de velocidade coerente com a lei de velocidade experünerv.z. 
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PRATIQUE 

A primeira etapa de um mecanismo envolvendo a reação do bromo é: 

*■ . 

Br„(# ) (rápida, equilíbrio) 

k-i 

Qual e a expressão relacionando a concentração de Br^*) à concentração de Br,(ç)? 
Resposta: (Br) - 1 ^ (Br ; l 


k. 




14.7 Catálise 


lm catalisador é uma substância que faz variar a velocidade de uma reação química sem que ele próprio sofra 
uma variação química permanente no processo. Os catalisadores são bem comuns; muitas reações no organismo 
na atmosfera, nos oceanos ou na indústria química ocorrem com a ajuda de catalisadores. 

Em seu trabalho de laboratório você pode ter de fazer a reação na qual o oxigênio é produzido pelo aquecimen- 
to do clorato de potássio (KCIOJ: 


2KC10,(s) 2KCl(s) + 30,0?) 


Na ausência de um catalisador, KCIO, não se decompõe rapidamente dessa maneira, mesmo com forte aqueci- 
mento. Entretanto, misturando dióxido de manganês preto (MnO,) com KCIO, antes do aquecimento ocasiona a 
ocorrência de reação muito mais rapidamente. MnO, pode ser recuperado dessa reação em grande parte sem alte- 
rações, e assim o processo química total ainda é claramente o mesmo. Portanto, MnO, atua como um catalisador 
para a decomposição de KCIO,. 

Muita pesquisa química industrial é voltada para a busca de novos e mais eficientes catalisadores para reaçõe.- 
de importância comercial. Esforços extensivos de pesquisa também são voltados para encontrar meios de inibir ou 
remover determinados catalisadores que promovem reações indesejáveis, como as que corroem metais, atuam nos 
corpos e causam queda dos dentes. 

Catálise homogénea 

Um catalisador presente na mesma fase que as moléculas reagentes é um catalisador homogêneo. Existem 
exemplos em abundância tanlo em solução quanto na fase gasosa. Considere, por exemplo, a decomposição d. 
solução aquosa de peróxido de hidrogênio, H ; 0,(í/q), em água e oxigênio: 

2H,0,(íjí/) » 2H,0(/) + 0,(g) [14.29j 

Na ausência de um catalisador, essa reação ocorre de maneira extremamente lenta. Muitas substâncias diferen- 
tes são capazes de catalisar a reação, incluindo o íon brometo. Br (aq), como mostrado na Figura 14.19(a). O íon bre- 
metn reage com o peróxido de hidrogênio em soluções ácidas, formando bromo aquoso c água; 

2Br~{aq) + H,0,(«q) + 2H* . Br,(flq) + 2H,0(/) [14.30} 

A cor marrom observada na Figura 14.19(b) indica a formação de Br,(«q). Se essa fosse a reação completa, o íon 
brometo não seria um catalisador parque ele sofre mudança química durante a reação. Entretanto, o peróxido de 
hidrogênio também reage com Br,(aq) gerado na Equação 14.30; 

Br,(mj) + H,C X(aq) — -* 2Br'(oq) + +- 0,Q?) [ 14.31 1 

Oborbulhamenlo evidente na Figura 14.19(b) deve-se à formação de 0,(y). A soma das equações 14.30 e 14.31 e 
exatamente a Equação 14.29: 



FILME 

Catálise 


2H.O,W) * 2H.CK/) + O ,(£) 

Quando H,0, se decompõe completamente, ficamos com uma solução 
incolor de Br (rtt j), como visto na Figura 14.19(c). O íon brometo, conseqüente- 
mente, é de fato um catalisador da reação porque acelera a reação total sem ele 
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(a) (b) (c) 

c igura 14.19 (a) Na ausência de um catalisador, HjOj(oq) decompõe-se muito lentamente, (b) Logo após a adição de 
.ma pequena quantidade de NaBr(oq) ao H,0,(ag), a solução torna-se marrom devido ao Br^ gerado (Equação 14.30). 
; aparecimento de Br 3 leva à rápida evolução de 0 3 (g), de acordo com a Equação 1 4.31. (c) Depois que todo o H,Oj 
* decompôs, obtém-se uma solução incolor de NaBr( aq). Assim, NaBr catalisou a reação mesmo não tendo sido 
consumido durante o processo. 


próprio sofrer qualquer variação líquida. Em contraste, Br : é intermediário porque é formado primeiro (Equação 
4.30) e, a seguir, consumido (Equação 14.31). 

Com base na equação de Arrhenius (Equação 14.19), a constante de velocidade (Ac) é determinada pela energia 
ativação (£„) e o fator de freqüéncía (A). Um catalisador pode afetar a velocidade de reação alterando o valor de 
E s ou A 

O efeito catalítico mais dramático vem da redução de E r Como regra geral, um catalisador abaixa a energia deati- 
tção total de certa reação química. 

Um catalisador geralmente diminui a energia de ativação total de uma reação fornecendo um mecanismo com- 
p letamente diferente para a reação. Os exemplos fornecidos anteriormente envolvem reação cíclica reversível do ca- 
talisador com os reagentes. Na decomposição do peróxido de hidrogénio, por exemplo, ocorrem duas reações 
ucessivas de H.O,, com brometo e bromo. Uma vez que essas reações juntas servem como um caminho catalítico 
rara a decomposição de peróxido de hidrogênio, ambas devem ter energias de ativação significativamente mais 
: aixas que a decomposição não-catalisada, como mostrado esquematicamente na Hgura 14.20. 

Catálise heterogênea 

Um catalisador heterogêneo existe em fase diferente das moléculas do reagente, geralmente como um sólido 
i-Ti contato com os reagentes na fase gasosa ou com os reagentes em solução líquida. Muitas reações industrial- 
-nente importantes são catalisadas pelas superfícies dos sólidos. Por exemplo, as moléculas de hidrocarbonetos 
ão rearranjadas para formar gasolina com a ajuda dos chamados catalisadores dc 'craqueamento' (veja o quadro 



Figura 14.20 Perfil de energia para 3 
decomposição não-catalisada de 
peróxido de hidrogénio e para a 
reação catalisada por Br'. A reação 
catalisada envolve duas etapas 
sucessivas, cada uma das quais tem 
menor energia de ativação que a 
reação não-catalisada. Observe que as 
energias dos reagentes e dos proi.::: 
não são mudadas pelo catalisado' 
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"A químico no trabalho", na Seção 25.3). Os catalisadores heterogêneos geralmente são compostos de metais oi 
óxidos metálicos. Como a reação catalisada ocorre na superfície, métodos especiais são normalmentc usados par 
preparares catalisadores de modo que eles tenham áreas superficiais grandes. 

A etapa inicial na catálise heterogênea normalmente é a adsorção dos rea- 
animação gentes. A adsorção refere-se às ligações das moléculas ã superfície, enquanu 

JT de superfície — absorção se refere ã passagem de moléculas para o interior de outra substân- 
cia. A adsorção ocorre porque os átomos ou íons na superfície 

de um sólido são extremamente reativos. Diferentemente de suas contraparte- 
no interior da substância, eles têm necessidades de v alência não preendüdas. As capacidades de ligação não utili- 
zadas dos átomos ou dos íons podem ser usadas nas ligações moleculares da superfície da fase gasosa ou da solu- 
ção na superfície do sólido. Na prática, nem todos os átomos ou íons da superfície são reativas; várias impureza- 
podem ser adsorvidas na superfície e estas podem ocupar muitos sítios de reação em potencial e bloquear reaçõe 
adicionais. Us locais onde as moléculas que estão reagindo podem vir a ser adsorvidas são chamados sítios ativos 
O número de sítios ativos por quantidade unitária de catalisador depende da natureza do catalisador, de seu méti - 
do de preparação e de seu tratamento antes do uso. 

A reação do gás hidrogênio com o gás etileno para formar gás etano fornece um exemplo de catálise heterogênea 


Etileno 


•QH.te) 

Etano 


AH D = -137 kj/mol 


114.31 


Mesmo essa sendo reação exotérmica, ela ocorre muito lentamente na ausência de um catalisador. Entretanh 
na presença de um metal finamente dividido, como níquel, paládio ou platina, a reação ocorre muito mais faci 
mente à temperatura ambiente. O mecanismo pelo qual a reação ocorre está esquematizado na Figura 14-21 . Tant 
o etileno como o hidrogênio são adsorvidos nus sítios ativos na superfície metálica (Figura 14-21 (a)). Com a adsor- 
ção a ligação H — H do H 2 quebra-se, produzindo dois átomos de 1 1 ligados à superfície metálica, como mostrad- 
na Figura 1 4.2l(b). Os átomos de hidrogênio estão relativamente livres para movimentar-se sobre a superfície. Quar - 
do um hidrogênio encontra uma molécula de etileno adsorvida, ele pode formar uma ligação a com um dos ate- 
mos de carbono, efetivamente destruindo a ligação .t C — Ce produzindo um grupo chia (C ? H,) ligado à superfícú 



(c) (d) 

Figura 14.21 Mecanismo para a reação do etileno com o hidrogénio em uma superfície catalítica, (a) O hidrogênio e o 
etileno sâo adsorvidos na superfície metálica, (b) A ligação H — H é quebrada para fornecer átomos de hidrogénio 
adsorvidos. (c) Estes migram para o etileno adsorvido e ligam-se aos átomos de carbono (d) À medida que as ligações C — H 
são formadas, a adsorção da molécula à superfície metálica é diminuída e o etano é liberado. 
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via uma ligação o metal-carbono [Figura 1421(c)[. Lssa ligação tt é relativ amepte fraca, de tal forma que quando o 
outro átomo de carbono encontra um átomo de hidrogênio, uma sexta ligação a C — H è rapidamente formada e 
uma mnlérula de etano é liberada da superfície metálica (Figura 1421 (d)). O sitio ati\ o está pronto para adsorver 
outra molécula de ctileno e começar o ciclo novamente. 

Podemos entender o papel do catalisador nesse processo considerando as entalpias de ligação envohi- 
das. No curso da reação, a ligação cr H H e a ligação ,t C — C devem ser quebradas, para que- 

brã-las c necessário fornecer energia, que podemos comparar á energia de ativação da reação. A formação das novas 
ligações a C — H libera uma quantidade de energia ainda maior, fazendo com que a reação seja exotérmíca. Quan 
do H, e C.H, estão ligados à superfície do catalisador, necessita-se de menos energia para quebrar as ligações, dimi- 
nuindo a energia de ativação da reação. 


\ -ijmmii.rt tu Conversores catalíticos 


A catálise heterogênea tem papel fundamental na luta 
contra a pohiição do ar urbano. Dois componentes da exaus- 
tão dos automóveis que a|udam a formar fumaça fotoquimi- 
ca são os óxidos de nitrogênio e os hidroenrbonetos de vários 
hpxfc que não foram queimados (Seção 18.4). Além disso, a exaus- 
ião dos automóveis pode conter quantidades cnnsiderãveis de 
monóxido do carbono. Mesmo com a mais cuidadosa atenção 
no projeto do motor, é impossível sob condições normais de 
direção reduzir a quantidade desses poluentes em um nivel 
aceitável nos gases da exaustão. E, portanto, necessário rvmu- 
vé-Ios da exaustão antes que sejam soltos no ar. Essa remoção 
é efetuada no CDRtMT atbllitkt). 

O conversor catalítico, que é par te do sistema de exaustão, 
deve realizar duas funções distintas; ( I ) oxidação de CO «■ dos 
hidrocarbonetos (C.Hj não queimados a dióxido de carbono 
e águj, e (2) red uzir os óxidos de ni tiogènio a gãs nitrogênio: 

CO.C.H, — ^-C0,-H,0 
NO, NO, » N, 

Essas duas funções necessitam de dois catalisadores dife- 
rentes, logo o desenvolvimento de um sistema catalítico efi- 
ciente é um desafio difidl. Os catalisadores devem ser 
eficientes em uma faixa grande de temperaturas de luncin- 
namento. Eles devem continuar a ser ativos mdependen te- 
mente do fato de vários componentes da exaustão poderem 
bloquear os sitios ativas do catalisador Eles devem ser sufi- 
i ientemente robustos para resistir ã turbulência do gás e aos 
choques mecânicos de dirigir sob várias condições por mi- 
lhares de quilômetros. 

Os catalisadores que promovem a combustão de CO e 
dos hidrocarbonetos são, em geral, óxidos de metais de 
transição e metais nobres como a platina. Uma mistura de 
dois óxidos metálicos diferentes. CaO e Cr^O^ por exem- 
plo, pode ser usada. Esses materiais são apoiados eni uma 
estrutura (Figura 14.22) que permite o melhor contato pos- 
sível entre os gases expelidos e a superfície do catalisador 
Estruturas em pérolas ou alveolares feitas de alumma 
(AhQ,) e impregnadas com o catalisador podem ser empre- 
gadas. Tais catalisadores funcionam primeiro absorvendo 
gás hidrogénio, também presente no gás expelido. Essa adsor- 
çáo enfraquece a ligação O — O em O., de tal forma que os 
átomos de oxigénio fiquem disponíveis para a reação com 
CO adsorvido para formar CO : . A oxidação dos hidrocar- 
bonetos provavelmente acontece de maneira similar, com 


os hidrocarbonetos sendo adsorvidos primeiro pela quebra 
de uma ligação C — H 

O catalisador mais eficiente para a redução de NO para 
produzir N, e O. sio os óxidos de metais de transição e metais 
nobres, os mesmos tipos de materiais que catalisam a oxida- 
ção do CO e dos hidrocarbonetos. Entretanto, os catalisado- 
res mais eficientes em uma reação são, em geral, muito 
menos eficientes em outras. É, portanto, necessário ter dois 
componentes catalíticos diferentes. 

Os conversores catalíticos são notavelmente catalisadores 
heterogêneos eficientes. Os gases da exaustão dos auto- 
móveis estão em contato com o catalisador por apenas 100 a 
4(1(1 ms. Nesse período muito curto de tempo. 96% dos hidro- 
carhrmetos e de CO são convertidos a CO : e H,0, e a emissão 
de óxidos de nitrogénio é reduzida em 76%. 

Existem custos e benefícios associados ao uso de converso 
res catalíticos. Alguns dos metais usados nos conversores são 
muito caros. Os conversores catalíticos atualmente respon- 
dem por aproximadamente 35".- da platina, 65% do paládio e 
95% do ródio usados anualmente. Esses metais, provementes 
prindpalmente da Russia e da África do Sul, são muito mais 
caros que o ouro. 



Figura 14.22 Um conversor catalítico de aço inoxidável 
usado nos automóveis. O conversor contém os 
catalisadores que promovem a conversão dos gases 
expelidos em CO,, H .O e N,. 
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Figura 14.23 Fígado de boi triturado 
faz com que o peróxido de hidrogênio 
decomponha-se em água e oxigênio. 

A decomposição é catalisada pela 
enzima catalme. Triturar o fígado abre 
as células, de tal forma que a reação 
ocorra mais rapidamente. A espuma 
deve-se ao desprendimento de gás 
oxigénio da mistura de reação. 



Figura 14.24 Modelo de chave e 
fechadura para a ação da enzima. 

O substrato correto é reconhecido por 
sua habilidade de se encaixar ao sítio 
ativo da enzima, formando o 
complexo substrato-enzima. Depois 
que a reação do substrato está 
completa, os produtos separam-se da 
enzima. 


Substrato 


‘ PP 



Enzima Complexo 

substrato-enzinB 


Produtm 

•tá 1 X. 


■ 

Enzima 



(a) 


Enzimas 

Muitos dos exemplos mais interessantes e importantes de catálise envolv em reações nos seres vivos. O corpi 
humano é caracterizado por um sistema extremamente complexo de reações químicas inter-relacionadas. Toda? 

essas reações devem ocorrer a velocidades cuidadosamente controladas para 
que a vida seja mantida. Um grande número de catalisadores maravilhosa- 
mente eficientes, conhecidos como enzimas, é necessário para que muita- 
delas ocorram a velocidades apropriadas. Muitas enzimas sào molécula? 
grandes de proteínas com massas moleculares variando entre 10 mil e aproxi- 
madamente 1 milhão li. Elas são muito seletivas nas reações que catalisam e al- 
gumas são absolutamenle específicas, atuando somente para uma substância 
em uma única reação. A decomposição de peróxido de hidrogênio, por exem- 
plo, é um importante processo biológico. Como o peróxido de hidrogênio t 
fortemente oxidante, pode ser fisiologicamente perigoso. Por essa razão, c 
sangue e os fígados dos mamíferos contém uma enzima, catakse , que catalisa a 
decomposição do peróxido de hidrogénio em água c oxigénio (Equação 14.29). 
A Figura 14.23 mostra a aceleração dramática dessa reação química pela cata- 
lase do fígado bovino. 

Apesar de uma enzima ser uma molécula grande, a reação é catalisada em 
uma posição muito específica da enzima, chamada sítio ativo. As substâncias 
que sofrem reação nesse sítio são chamadas substratos. Uma explicação 
simples para a especificidade das enzimas é fornecida pelo modelo de chave 
e fechadura, ilustrado na Figura 14.24. O substrato é representado como 
encaixando nitidamente em um local específico na enzima (sitio ativo), de 
modo muito semelhante a uma chave específica encaixando na fechadura. O 
sítio ativo é criado pela formação de espiral e dobramento da molécula longa 
da proteína para formar um espaço, algumas vezes como uma bolsa, na qual a 
molécula do substrato encaixa. A Figura 14.25 mostra um modelo da enzima 
lisoaizim com e sem uma molécula de substrato ligada. 



(b) 


Figura 14.25 (a) Modelo 
molecular da enzima tisoenzima. 
Observe a fenda característica, 
onde está localizado o sítio ativo 
(b) A lisoenzlma com uma 
molécula de substrato ligada. 
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A combinação de enzima e substrato é chamada complexo enzimasubstrnto. Apesar de a Figura 14.24 mostrar 
:anto o sitio ativo como seu substrato complementar como formas rígidas, existe geralmente uma quantidade ra- 
zoável de flexibilidade no sitio ativo. Assim, o sítio ativo pode variar sua forma à medida que se liga ao substrato. 
A ligação entre o substrato e o sitio ativo envolve forças intermoleculares como atrações dipolo-dipolo, ligações de 
hidrogénio e forças de dispersão de London. 

À proporção que as moléculas do substrato entram no sitio ativo, elas são de alguma forma ativadas, de forma 
que sejam suscetíveis a reações extTemamente rápidas. Essa ativação pode resultar de retirada ou doação de densi- 
dade eletrónica em uma ligação específica pela enzima. Além disso, no processo de se encaixar no sítio ativo, a mo- 
lécula do substrato pode ser distorcida e, em seguida, se tornar mais reativa. Depois que a reação ocorre, os 
produtos saem, permitindo que outras moléculas de substrato entrem. 


A fixação de nitrogênio e a nitrogenase 


A química e a vida 

O nitrogênio é um dos elementos mais essenciais aos or- 
ganismos rí vos. Ele é encontrado em muitos compostos fun- 
damentais para a vida, indumdo as proteínas, os ácidos 
nucloicns, as vitaminas e os hormônios As plantas usam 
compostos contendo nitrogênio muito simples, especial- 
mente NH „ NH, T e NO , , como materiais de partida a partir 
dos quais compostos complexos e biologicamente necessá- 
rios são formados. Os animais são incapazes de sintetizar os 
compostos complexos de nitrogênio de que necessitam a 
partir de substâncias simples usadas pelas plantas. Em vez 
disso, contam com precursores mais complicados presentes 
nos alimentos ricos em proteínas e vitaminas 

O nitrogênio é continuamente reciclado pela arena bioló- 
gica de várias formas, como mostrado no ciclo de nitrogênio 
na Figura 14.26. Por exemplo, determinados microorganis- 
mos convertem o nitrogênio em dejetos animais e plantas 
mortas em nitrogénio molecular, N,(ç), que retoma à atmos- 
fera. Para que a cadeia alimentar seja mantida, deve existir 
uma maneira de re incorporação desse N, atmosférico em 
uma forma que as plantas possam utilizar. O processo de 
conversão de \\ em compostos que as plantas podem utili- 
zar é chamado fixação de nitrogénio. A fixação de nitrogénio 
é difícil, pois N, é uma molécula excepcionalmente não 


reativa, em grande parte devido a sua ligação tripla N=N 
muito hirte. Algum nitrogênio fixado resulta 

da ação dos relâmpagos na atmosfera, e outro tanto é produ- 
zido industrialmente usando um processo que abordaremos 
no Capítulo 15. Entretanto, aproximadamente 6ü M u do nitro- 
gênio fixado é consequência da ação de tnna enzima complexa 
e notável chamada nitrogenase. Essa enzima fiüo está presente 
nos homens ou outros animais; mais propriamente, é encontra- 
da em bactérias que vivem nos nódulos das raizes de determi- 
nadas plantas, como leguminosas, trevo e alfafa 

A nitrogenase converte N, em NH V um processo que, na 
ausência de um catalisador, tem energia de ativação muito 
grande. Esse* processo é uma redução do nitrogênio - durante 
a reação, seu estado de oxidação é reduzido de 0 em N, para 
-3 em NH-. O mecanismo pelo qual a nitrogenase reduz Nj 
não é totalmenle entendido. Do mesmo modo que muitas 
enzimas, inclusive o catalnse, o sitio de atrvo da nitrogenase 
contém átomos de metais de transição; tais enzimas são cha- 
madas rwtnlocnzirriiif. Uma vez que os metais de transição 
podem variar o estado de oxidação rapidamente, as metalo- 
enzimas são especialmente úteis para realizar transforma- 
ções nas quais ds substratos são oxidados ou reduzidos 



Figura 14.26 Figura simplificada 
do ciclo do nitrogênio. 

Os compostos de nitrogénio no 
solo são espécies solúveis em água, 
como NU,, NO/ e NO/, que 
podem ser levados do solo pela 
agua do subsolo. Esses compostos 
de nitrogênio são convertidos em 
biomoléculas pelas plantas e são 
incorporados aos animais que as 
comem. Os dejetos dos animais e 
de plantas e animais mortos são 
atacados por determinadas 
bactérias que liberam N- para a 
atmosfera. N 3 atmosférico é fixado 
no solo principalmente pela ação 
de determinadas plantas que 
contêm enzima nitrogenase, 
consequentemente completando o 
ciclo. 



Para o subsolo 


Chuva 
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Sabe-se por aproximadamente 20 anos que uma parte da 
mhrogenase contém átomos de ferro e molibdéniu. Acredi- 
ta-se que essa parte, chamada co-Jator FeMo, sirva como sitio 
ativo da enzima. O co- fator FeMo da nitrogenase é um aglo- 
merado (c/nstrr) surpreendente de sete átomos de Fe e um 
átomo de Mo, todos unidos por átomos de enxofre (Figura 
1427). A pesquisa atual sobre a nitrogenase está explorando 
a possibilidade de que a molécula de N, possa entrar na 


bolsa' dentro do co-fator FeMo, no ponto onde começa a 
transformação do nitrogénio em amónia. 

É um dos segredos da vida que hadérias simples possam 
conter c omplexos maravilhosos e enzimas de vital importância 
como a nitrogenase Por causa dessa enzima, o nitrogênio 6 cun 
tinuamente reciclado entre seu papei oompaiativamente inerte 
na atmosfera e seu papel critico nos seres vivos; sem ele, a vida 
como conhecemos não existiria na Terra. 



Figura 14.27 Representação do co-fator FeMo da nltrogenase, como determinada por cristalografia de raios X. 

A nitrogenase é encontrada nos nódulos nas raízes de certas plantas, como nas raízes do trevo branco mostrado á 
esquerda. O co-fator, que se acredita ser o sítio ativo da enzima, contém sete átomos de Fe e um átomo de Mo, unidos 
pelos átomos de enxofre. As moléculas do lado de rora do co-fator /rgam-se ao resto da proteína. 


A atividade de uma enzima é destruída se alguma molécula na solução é capaz de ligar-se fortemente ao sítio 
ativo e bloquear a entrada do substrato. Titis substâncias são chamadas inibidorns dc enzima. Acredita-se que os ve- 
nenos que atuam no sistema nervoso e os íons metálicos tóxicos, como chumbo e mercúrio, atuem, dessa forma, 
para inibir atividades enzimáticas. Alguns outros venenos atuam atacando outros lugares da enzima, assim distor- 
cendo o sítio ativo de tal forma que o substrato não mais se encaixe. 

As enzimas são bem mais eficientes que os catalisadores não-biológicos comuns. O número de ocorrências in- 
dividuais de reações catalisadas ocorrendo em um sítio ativo específico, chamado número de wlações, é normalmen- 
te na faixa de 10’ a 10 por segundo. Tais números de rotações grandes correspondem a energias de ativação muito 
baixas. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O áddo fórmico (HCOOH) decompõc-so na fase gasosa a temperaturas elevadas como a seguir: 

HCOOHfc) COAÇ) - H : (.ç) 

A reação de decomposição C determinada como sendo de primeira ordem. Um gráfico da pressão parcial de HCOÜH 
versus tempo para a decomposição a 838 K é mostrado como a curva vermelha na Figura 14.28. Quando uma pequena 
quantidade de ZnO sólido é adicionada à câmara de reação, a pressão pardal do áddo ivrsus tempo varia como mos- 
trado pela curva azul na Figura 1428. 

(a) Estime a meia-vida e a constante de velocidade de primeira ordem para a decomposição do áddo fórmico. 

(b) O que você pode concluir a partir do efeito da adição de ZnO na decomposição do áddo fórmico? 
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Figura 14.28 Variação na pressão de 
HCOOHfg) como função do tempo a 
838 K. A linha vermelha corresponde à 
decomposição quando apenas 
HCOOH gasoso está presente. A linha 
azul corresponde à decomposição na 
presença de ZnO(s) adicionado. 


Tempo (s) 


(c) O progresso da reação foi seguido medindo-se a pressão de vapor do ácido fórmico em determinados tempos. 
Suponha que, em vez disso, tivéssemos feito um gráfico da concentração do ácido fórmico em unidade de mol/L 
Que efeito isso teria no valor calculado de 1c? 

(d) A pressão do vapor de áddo fórmico no início da reação é 3,00 x 1 0 : torr. Supondo a temperatura constante e o 
comportamento de gás ideal, qual é a pressão no sistema no final da reação? Se o volume da câmara de reação é 
436 cm ’, qual quantidade de matéria de gás ocupa a câmara de reação ao final da reação? 

(e) O calor -padrão de formação do vapor de áddo fórmico é AH',' = -378,6 kj/mol. Calcule AH" para a reação como um 

todo. Supondo que a energia de ativação (EJ para a reação é 184 kj /mol, esboce um perfil energético aproximado para 
a lertçSo e rutulc AH" e o estado dc transição. 

Solução (a) A pressão inidal de HCOOH é 3,00 * 10' torr. No gráfico passamos do nível no qual a pressão pardal de 
HCOOH é ISO torr, metade do valor inidal. Isso corresponde a um tempo de aproximadamente 6,60 xl(r s, que é, 
portanto, a meia-vida. A constante de velocidade de primeira ordem é dada pela Equação 14.15: k = 0,693 /t ia = 
0,693/660 s = 1,05 * 10 ' S 

(b) A reação prossegue muito mais rapidamente na presença de ZnO sólido, assim a superfície do óxido deve atuar 
como um catalisador para a decomposição do áddo. Esse é um exemplo de catálise heterogênea. 

(c) Se tivéssemos colocado em um gráfico a concentração de áddo fórmico em unidade de mol por litro, ainda tería- 
mos determinado que a meia-vida para a decomposição seria igual a 660 segundos, bem como teríamos achado o mes- 
mo valor para k. Como a unidade paTa k é s’ 1 , o valor para k é independente da unidade usada para a concentração. 

(d) De acordo com a estequiometria da reação, formam-se dois mols do produto para cada mol do reagente. Quando a 
reação se completa, consequentemente, a pressão será 600 torr, exatamente duas vezes a pressão inidal, supondo 0 
comportamento ideal (Seção 10.6). (Uma vez que estamos trabalhando a uma temperatura bastante alta e a uma pres- 
são de gás razoavelmente baixa, é considerável supor um comportamento ideal.) A quantidade de maténa de gás pre- 
sente pode ser calculada usando a equação de gás ideal (Seção 10.4): 

„ = ^ = — (600/760) atm (0,436 L) xl0 * mol 

RT (0,0821 L atm/mol K)(838 K) 

(e) Primeiro calculamos a variação total na energia. AH 1 ' (Seção 5.7 e Apêndice C), como em: 

AH- = AH °(CO : (jf)) + AH °(H,(s)) - AH “(HCOOH^)) 

= -393,5 kj/mol + 0 - (-378,6 kj/mol) 

= -14,9 kj/mol 

A partir desse valor e do valor dado para £ 4 , podemos desenhar um perfil 
de energia aproximado para a reação, em analogia à Figura 14.15. 
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Qufmira: a ciência central 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 14.1 Neste capítulo exploramos 
a cinética química, a área da química que estuda a velo- 
cidade das reações químicas e os fatores que as afetam, 
a saber, concentração, temperatura e calalisadures. 

Seção 14.2 As velocidades de reação são geralmen- 
le expressas como variações na concentração por unida- 
de de tempo; noi malmente, para reações em solução, as 
velocidades são dadas ern unidade de concentração em 
quantidade de matéria por segundo (mol L "* s‘"). Para a 
maioria das reações, um gráfico de concentração em 
quantidade de matéria versus tempo mostra que a velo- 
cidade diminui a medida que a reação prossegue. A ve- 
locidade instantânea é a Inclinação de uma linha 
tangente ã curva de concentração «tsms tempo em tem- 
po especifico .As velocidades podem ser escritas em ter- 
mos de surgimenlo de produtos ou desaparecimento de 
reagentes; a estequiometiia da reação determina a rela- 
ção entre as velocidades de surgimento e desapareci- 
mento. A espectroscopia é uma lécnica que pode ser 
usada para moniloraro curso de uma reação. De acordo 
com a lei de Beer, a absorção de radiação eletromagnéti- 
ca por uma substância em um comprimento de onda espe- 
cífico é diretamente proporcional a sua concentração. 

Seção 14_1 A relação quantitativa entre a velocidade 
l a concentração é expressa por uma lei de velocidade 
qut geralmente tem a seguinte forma: 

Velocidade - ^(reagente 1|" (reagente 2|".. 

A constante k na lei de velocidade é chamada cons- 
tante de velocidade; os expoentes m, n, e assim por diante 
são chamados ordens de reação para os reagentes. A 
soma das ordens de reação tnmeee a ordem de reação to- 
tal. As ordens de reação devem ser determinadas expe- 
rimental mente. A unidade da constante de velocidade 
depende da ordem de reação total. Para uma reação na 
qual a ordem dc reação total é 1, k tem a unidade s' 1 ; 
para uma na qual a ordem de reação e 2, Ur tem a iiiudade 
mo! Ls 

Seção 14.4 As leis de \ elocidade podem ser usadas 
para determinar as concentrações dos reagentes e pro- 
dutos a qualquer momento durante uma reação Em 
uma reação de primeira ordem a velocidade c propor- 
cionai à concentração de um único reagente elevado ã 
primeira potência- velocidade = A( A]. F.m tais casos 
ln|A| = -kt + ln[A] lV onde (A] é a concentração do rea- 
gente A no tempo t,kéã constante de velocidade e ( A|, 
é a concentração inicial de A. Assim, para uma reação 
de primeira ordem, um gráfico de InfAj irrsus tempo 
produz uma reta com inclinação ~k. 

Uma reação de segunda ordem é uma reação para a 
qual a ordem de reação total é 2. be uma lei de velocidade 
de segunda ordem depende da concentração de apenas 
um reagente, a velocidade - A( A ] e a dependência du 
tempoédada pela seguinte relação: l/f A(, - 1/[A], + ltf. 


Nesse caso u gráfico de 1 /( A], tfersus tempo fomei 
uma reta. 

A meia-vida de uma reação, /, 2 , é o tempo nccesíc 
no para a concentração de um reagente cait para d m> 
tade de seu valor inicial. Para uma reação de primeii 
ordem, a meia-vida depende apenas da constante c. 
velocidade e nao da concentração inicial: t ul — 0,693 
A meia-vida de uma reação de segunda ordem depene 
tanto da constante de velocidade quanto da concentr 
çáo inicial de A: i ,, = 1 /Al A 

Seção 14.5 O modelo de colisão, que supõe que 
reações ocorram como um resultado de colisões entr 
moléculas, ajuda a explicar por que as magnitudes d. 
constantes de velocidade aumentam com o aumento n 
temperatura. Quanto maior a energia cinética das m< 
féculas que estão colidindo, maior a energia de colisãi 
A energia mínima necessária para uma reação ocorrer 
é chamada energia de ativação, £,. Uma colisão con 
energia igual ou maior que E„ pode fazer com que oi 
átomos das moléculas que estão colidindo atinjam 
complexo ativado (ou estado de transição), que é o ai- 
ranjo de mais alta energia no caminho dos reagentes at>. 
os produtos. Mesmo se uma colisão tem energia sul’- 
ciente, ela pode não levar a uma reação; ns reagentes dt 
vem também estar correiamente orientados uns em '• 
lação aos outros para que a colisão seja efetiva. 

Conto a energia cinética das moléculas dependa 
da temperatura, a constante de velocidade de urr 
reação é muito dependente da temperatura. A relaçÃ 
entre k e a temperatura c dada pela equação de Arrhe- 
nius: k - Ac f * T . O lermo A é chamado fator de fre- 
qüéncia, ele relaciona o número de colisões que esfi 
favoravelmente orientadas para a reação. A equaçV 
de Arrltenius é freqüentemente usada na turma logan* 
mica: In k = In A - E /RT. Assim um gráfico de ln k ver- 
1/T produz uma rela com inclinação -EJR. 

Seção 14.6 L m mecanismo de reação detalha as ecs 
pas individuais que ocorrem no curso de uma reaçà 
Cada uma dessas etapas, chamadas etapas elemento 
res, tem uma lei de velocidade muito hem definida qo 
depende do número de moléculas (a molecularidadi 
da etapa. As etapas elementares são definidas com 
unimolecular, bimolecular OU termolecular. depu- 
dendo se estão envolvidas uma. duas ou três molécui. 
reagentes, respecth amente. As etapas elementares u 
moleculares sào muito raras. As etapas unimolecuiõi 
bimolecular e termolecular seguem as leis de vclodcL» 
de que são de primeira ordem no todo, segunda ord«.> 
no todo ou terceira ordem no lodo, respccHvamenri 
Uma eiapa elementar pode produzir um intermedL 
rio, um produto que é consumido em unra etapa e,- 
mentar posterior e, conseqüentemente, não aparece r. 
estequiometria tutal da reação. 
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Sc um mecanismo tem várias etapas elementares, 
velocidade total é determinada pela etapa elemen- 
' >r mais lenta, chamada etapa determinante da veloci- 
dade. Uma etapa elementar rápida que segue a etapa 
determinante da velocidade não terá efeito na lei de ve- 
-cidadc de reação. Uma etapa rápida que precede a 
rapa determinante da velocidade geralmente cria um 
equilíbrio que envolve um intermediário. Para um me- 
anismo ser válido, a lei de velocidade prevista para o 
mecanismo deve ser a mesma que a observada experi- 
menta lmente. 

Seção 14.7 Um catalisador é uma substância que 
jumenta a velocidade de uma reação sem ele próprio 
sofrer variação química. Fie fornece assim um mecanis- 
mo diferente para a reação, que tem uma energia de ati- 
ação mais baixa. Um catalisador homogéneo é o que 
stá na mesma fase que os reagentes. Um catalisador 


heterogêneo tem fase diferente dos reagentes. Metais 
finamente divididos são usados em geral como catalisa- 
dores heterogêneos para reações em solução ou em tese 
gasosa. As moléculas que estão reagindo podem se ligar 
ou sofrem adsorçáo na superfície do catalisador. Os síti- 
os no catalisador onde a reação ocorre são chamados sí- 
tios ativos A adsorçáo de um reagente em um sitio 
ativo faz com que as ligações se quebrem mais facilmen- 
te, diminuindo a energia de ativação. A catálise em or- 
ganismos vivos é atingida por enzimas, moléculas 
grandes de proteína que em geral catalisam uma reação 
muito específica. As moléculas de reagentes específicas 
envolvidas em uma reação enzimática são chamadas 
substratos. No modelo de chave e fechadura para a ca- 
tálise enzimática, as moléculas do substrato ligam-se 
muito especificamente ao sitio ativo da enzima, após o 
que elas podem sofrer reação. 


Exercícios 


Velocidades de reaçao 

U.l (a) Qual o significado do termo v elocidnde de reação? 
(bl Dé trés fatores que afetam a velocidade de uma 
reação química, (c) Qual a informação necessária para 
relacionar o desaparecimento dos reagentes na \ elocí- 
dade de aparecimento dos produtos? 

14.2 (a) Qual é a unidade geralmente usada para expressar 
as velocidades de reações que ocorrem em solução? 
(b) A partir de sua experiência cotidiana, dê dois 
exemplos dos efeitos da temperatura nas velocidades 
de reações, (c) Qual é a diferença entre velocidade mé- 
dia e velocidade instantânea? 

143 Considere a seguinte reação hipotética em solução 

aquosa: A(«ij) > B (aq). Uni frasco é carregado com 

0,065 moí de A em um volume total de 100,0 mL. Os se- 
guintes dados são coletados: 


Tempo 0 

imin) 

10 

20 

30 

40 

Quantidade 0,065 

0,051 

0,042 

0,036 

0,031 

de matéria 





de A 






ta) Calcule a quantidade de matéria de B em cada tempo 
na tabela, supondo que não existem moléculas de B 
quando o tempo for zero. (b) Calcule a velocidade 
média dc desaparecimento de A para cada intervalo de 
10 min, em unidade de mol If 1 S. (c) Entre i - 10 min e 
I = 30 min, qual é a velocidade média de aparecimento 
de B cm unidade de mol I 1 s* 1 ? Suponho que o volume 
da solução seja constante. 

14.4 Um frasco é carregado com 0,100 mol de A e deixado 
reagir para iormar B de acordo com a reação hipotéti- 
ca na fase gasosa A(#) * Os seguintes dados 

foram coletados: 


Tempo (s) 0 

40 

80 

120 

160 

Quantidade 0,100 

0,067 

0.114 5 

0,030 

0.020 

de matéria 





de A 






(a) Calcule a quantidade de matéria de B em cada tempo 
na tabela. <b) Calcule a velocidade média de desapareci- 
mento de A para cada intervalo de 40 s, em unidade de 
mol/s. (c) Qual a informação adicional necessária para 
calcular a velocidade em unidade de concentração por 
segundo? 

145 A isomerização da isonitrila de metila (CH V \C) ã aceto- 
nitriia (CH,CN) foi estudada na fase gasosa a 215 Ü C, e 
os seguintes dados foram obtidas: 


Tempo <s) |CH,NCJ (mol/U 


0 

0,0165 

2.000 

0,0110 

5.000 

0,00591 

8.000 

0,00314 

12.000 

0,00137 

15.000 

0,00074 


Calcule a velocidade média da reação, em mol L' - 
para o intervalo de tempo entre cada medida. 

14.6 A velocidade de desaparecimento de HO foi medidi 
para a seguinte reação: 

CH.OH(íiíj) + HO (atj) » CH,Cl(fl t j) + H.Olfi 

Os seguintes dados foram coletados: 
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Tempo (min) 

[HC1| (mol/L) 

0/) 

1,85 

54/) 

158 

107,11 

1,36 

215,0 

1,02 

•130,0 

0,580 


Calcule a velocidade média da reação, em mol L s" 1 , 
para o intervalo de tempo entre cada medida. 

14.7 Usando os dados torneei dos nn Exercício 14.5, faça um 
gráfico de fCHjCN] rerstts tempo. Use o gráfico para 
determinai’ as velocidades instantâneas em mol L' s 1 a 
/ = 5.000 e I « 8.000 s. 

14.8 Usando os dados fornecidos no Exercício 14.6, faça um 
gráfico de | HG] zvríiis tempo. Use o gráfico para deter- 
minar as velocidades instantâneas em mol L ‘ min 1 e 
mol L' 1 <’ a / = 75 f) e t = 250 min. 

14.9 Para cada uma das seguintes reações em fase gasosa, 
indique como a velocidade de desaparecimento de 
cada reagente está relacionada à velocidade de apareci- 
mento de cada produto: 

(a) HA(S) *H J fe)*0,k) 

<b) 2N,Q(.ç) * 2\ : (?) - OJ[g) 


(c) N 2 (g) - 3H,(y) * 2NHA’l 

14.10 Para cada uma das seguintes reações na fase gasosa, t- 
creva a expressão da velocidade em termos de apare: 
mento de cada pmduto ou desaparecimento de cac 
reagente: 

(a) » H,0f) + Br,(s) 

<b| 2SO,(y) ♦ O^) > 2SÒ,(, V ) 

(c> 2NO(g) - 2H,(jf) — » N,(g) + 2H,OQ») 

14.11 (a) Considere a combustão de 2H,(g) 

0 ; (j*) * 2H,0( i y). Se o hidrogênio e queimado á vel - 

eidade de 0,85 mol/s, qual é a velocidade de consuir. 
de oxigênio? Qual é a velocidade de formação de vapor a 

água? (bl A reaçáo 2NO(x) *• C1,Q>) » 2NOCI(yi 

realizada em recipiente fechado. Se a pressão parcial d 
NO está diminuindo à velocidade de 23 torr/mir. 
qual e a velocidade de variação da pressão total d 
recipiente? 

14.12 (a) Considere a combustão do etileno, C.H 4 (g) + 30,1., 
► 2CO } (g) + 2H.CH.Ç). Se a concentração de C.l 

está diminuindo a velocidade de 0,23 mol L" 1 s ‘, qua 
são as velocidades de variação na concentração de CC 
e HjO? (b) A velocidade de diminuição na pressr 
parcial de N.H, em um recipiente de reação fechuai 

da reação N ; M,(g) + H.(g) » 2NH,(^) é 45 torr 

Quais são as velocidades de variação da pressão parric 
de NHj e da pressão tutal do recipiente? 


Leis de velocidade 

14.13 Uma reação A ♦ B * C obedece à seguinte lei de rea- 

ção: velocidade = L[AJ'[BJ. (a) Se [A] é dobrada, como 
variará a velocidade? A constante de velocidade varia- 
rá? Justifique sua resposta, (bl Quais são as ordens de 
reação para A e B? Qual e a ordem de reação total? 
(r) Qual a unidade da constante de velocidade? 

14.14 Uma reação A + B » C obedece à seguinte lei de ve- 

locidade: velocidade - L(R|* (a) Se [A] é d Obrado, a v elo- 
cidade variará? A constante de velocidade variara? 
Justifique sua resposta, (b) Quais são as ordens de rea- 
ção para A e B? Qual é a ordem total da reação? (c) Qual 
a unidade da constante de velocidade? 

14.15 A decomposição de N.O, em tetracloreto de carbono 

acontece como segue: 2N ; O ç * 4NO-. tO, A lei de 

velocidade é de primeira ordem em N.O». A 64 "C a 
constante de velocidade é 4.S2 ■ 10~'s"'. (a) Escreva a lei 
de velocidade para a reação, (b) Qual é a velocidade de 
reação quando [N,0-[ - 0,0240 mol/L? (c) O que aconte- 
ce k velocidade quando a concentração de VO. é dobra- 
da para 0,0480 mol/L? 

14.16 Considere a seguinte reação: 

2NOfc) + 2H,(g) ► N,C?) - 2H : 0(s) 

(a) A lei de velocidade para essa reação é de primeira 
ordem em 1L e de segunda ordem em NO. Escreva a lei 
de velocidade, (b) Se a constante de v elocidade para 
essa reação a l.U0OKé6,0 x IO 4 mol" 1 L*s~', qual é a ve- 
locidade de reação quando [NO] = 0,050 mol/L e |l L ; [ = 
0/)10 mol/L? (c) Qual é a velocidade de reação a l.OOÒ K 
quando a concentração de Hé 0,010 mol/L? 

14.17 Considere a seguinte reação: 

CH,Br(fl< 7 ) * OH (itç) > CH-.OHOh/) + Br (aç) 


A lei de veloadade para essa reaçáo é de primeira or- 
dem em CH.iBr e de primeira ordem em OfT. Quanc 
JCHAr] é 5,0 x 10 ’ mol/L e (OH ] è 0,050 mol/L, a ve 
loridade de reaçáo é 0,0432 mol L"' s~' ta) Qual ê o vak 
da constante de velocidade? (b) Qual a unidade 
constante de velocidade? (c) O que aconteceria â velix 
dade se a concentração de OH" fosse triplicada? 

14.18 A reaçáo entre o brometo de eiila (C-H,Br) e o fon hJdn 

vido um álcool etílico a 330 K, + OH7,;/ 

* C}H,OH(0 + Br"((t/c), é de primeira ordem tan: 

em brometo de etila quanto em íon hidróxido. Quanc 
|C,H,Hr| < 0.0477 mol/L ef01T|é 0.100 mol/L. a \ ek* 
dade de desaparecimento do brometo de etila é 1,7 * lí. 
mol /L/s. (a) Qual é o valor da constante de velocidade" 
(b) Qual a unidade da constante de velocidade? (c) Conv 
a veloadade de desaparecimento do brometo do etila j 
riaria se a solução fosse diluída adicionando-*? um volu 
me igual de álcool etílico puro ã solução? 

14.19 Você determina que a lei de velocidade para uma re 

çáo A * B C tem a forma, velocidade = <r]A; 

Qual é o valor de x se <a) a velocidade triplica quanc 
|A] é triplicada; (b) a velocidade aumenta oito veze? 
quando [ A | é dobrada; (c) não existe variação na veloe 
dade quando [A] é triplicada? 

14.20 (a) Vucèeseu parceiro de laboratório estão estudando 

velocidade de uma reação, A + B * C Você faz tru- 

didas da velocidade inicial sob as seguintes condiçõe- 

1 [Al = 1.0 mol/L [B] = 1,0 mol/L 

2 [Aj = 2j0 moi/L fB| = 1,0 mol/L 

(a) Qual concentração de reagente você usaria para 
experimento 3 a fim de determinar a lei de velocidade 
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supondo que ela tivesse a forma, velocidade = fr[A) i |B} f ? 
(b) Para uma reação de forma, A + B -t- C * produ- 

tos, as seguintes observações sào feitas: dobrando-se a 
concentração de A dobra-se a velocidade, e triplican- 
do-se a concentração de B, nâo se altera a velocidade, 
triplícando-se a concentração de C aumenta-se a velo- 
cidade por um fator de 9. De qual fator a velocidade va- 
riará se as concentrações de A, B e C forem divididas 
pela metade? 

4 21 O íon iodeto reage com o íon hipoclorito lo ingrediente 
ativo de alvejantes clorados) da seguinte forma: OC1 -i 
F ► Or + Cl . Essa reação rápida fornece os seguin- 

tes dados de velocidade: 


PCX], mol/L 

r, mol/L 

Velocidade, mol 
L ' 5 1 

)5>:10"’ 

1,5 x 10' 1 

136 x 10" 1 

3il x 10"’ 

13 * 10"’ 

2,72 x 10 -1 

13 x 10 1 

3,0 x 10"’ 

2,72 x 10" 1 


(a) Escreva a lei de velocidade para essa reação, (b) Cal- 
cule a constante de velocidade, (c) Calcule a velocidade 
quando lOCf] = 1,0 «Kr’ mol/l e |P) = 5,0 * 1CT* 
mol/L 

'4-22 A reação 2C10 ; (í»íj) + 20H~(ijç) * GO,'(ni)) + 

CIO z ~(aq) + H.O(/) foi estudada com os seguintes resul- 
tados: 


Experimento 

[CIO,] 

tmol/LI 

[OH] 

(mol/L) 

Velocidade, 
mol L" 1 s 1 

1 

0,060 

0,030 

0,0248 


0,020 

0,030 

0,00276 

3 

0,020 

0.090 

0,00828 


(a) Determine a lei de velocidade para a reação, (b) Cal- 
cule a constante de velocidade, (c) Calcule a velocidade 
quando [CIOJ = 0,010 mol/L e [OH ] = 0,015 mol/L. 

4.23 Ós seguintes dados foram coletados para a vplocidade 
de desaparecimento de NO na reação 2NO(j) + 0,(g) 

* ZNO^Ç): 


Experimento 

lNO| 

(mol/l.) 

ÍOJ 

(mol/L) 

Velocidade 
inicial (mol 
L" 1 s" 1 ) 

! 

0,0126 

0,0125 

1,41 «nr 2 


0,0252 

0,0250 

1,13x10"' 

3 

0,0252 

0,0125 

5,64 x 1Q- 2 


(a) Qual 6 a lei de velocidade para a reação? (b) Qual a 
unidade de constante de velocidade? (cl Qual é o va- 
lor médio da constante de velocidade calculada a 
partir dos três conjuntos de dados? 

.4.24 Os seguintes dados foram medidos para a reação 
RF,(g) + NH t fc) ► F,BNH,(;): 


Experimento 

[BF 3 | 

(mol/L) 

TNHj] 

(mol/L) 

Velocidade 
inicial (mol 
L-'s-‘> 

1 

0350 

0.250 

03130 

2 

0350 

0,125 

0,1065 

3 

0,200 

0,100 

0,0682 

4 

0,350 

0,100 

0,1193 

5 

0,175 

0,100 

0,05% 


(a) Qual é a lei de velocidade para a reação? (b) Qual é 
a ordem total da reação? (c) Qual é o valor da constante 1 
de velocidade para a reação? 

1 1 4.25] Considere a reação na fase gasosa entre o óxido nítrico 
e o bromo a 273 L ’C: 2NO(g) + Br : (#) » 2NOBr^ç). 

Os seguintes dados para a velocidade inicial de apare- 
cimento de NOBr foram obtidos: 


Experimento 

[NO] 

(mol/L) 

[Br,] 

(mol/l) 

Velocidade 
inicial (mol 
L"' 5"’) 

1 

0,10 

030 

24 

2 

035 

030 

150 

3 

0,10 

0,50 

60 

4 

0,35 

0,50 

735 


(a) Determine a lei de velocidade, (b) Calcule o valor 
médio da constante de velocidade para o aparecimen- 
to de NOBr a partir dos quatro conjuntos de dados, 
(c) Como a velocidade de aparecimento de NOBr 
relaciona-se com a velocidade de desaparecimento 
de Br,? (d) Qual é a velocidade de desaparecimento de 
Br, quando |NO| - 0,075 mol/L e [BrJ = 0,25 
mol/L? 

114.261 Considere a reação do íon peroxidissulfato (S ; CV ) 
com o íon iodeto (T) em solução aquosa: 

SJDfipq) + 31" (nq) ► 2SO t z (aq) + l v (m/) 

A certa temperatura a velocidade de desaparecimento 
de S,0,“ varia com as concenlrações da seguinte ma- 
neira: 


Experimento 

tSA*l 

(mol/L) 

rri 

Imol/L) 

mol L"' s 1 

1 

0,018 

0,036 

2,6 xlO"" 

2 

0,027 

0,036 

3.9 x 10-* 

3 

0,036 

0,054 

7,8 x IO - ’ 

4 

0,050 

0,072 

1,4 x 10^ 


(a) Determine a lei de velocidade para a reaçii 

(b) Qual é o valor médio da constante de veloe - 

dade para o desaparecimento de S,Ü H : com b 
nos quatro conjuntos de dados? (c) Cotnu a v «?>v- 
cidade de desaparecimento de SjO* 3 " relaciona-* - 
velocidade de desaparecimento de E? (d) Qual o _ . - 
loridadc de desaparecimento de I" quand ' , - 

0,015 mol/L e [rj - 0,040 mol/L? 
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Variação da concentração com o tempo 

14.27 (a) Defina os seguintes símbolos encontrados nas 
equações de velocidade: [AJ„ /, ,, [A],, k (b) Quai a 
grandeza que, quando colocada em um gráfico prrsuf 
tempo produzirá uma reta para uma reação de prime- 
ira ordem? 

14.28 (a) Para uma reação de segunda ordem, qual a grande- 
za que, quando colocada em um gráfico oemts tempo, 
produzirá uma reta? fb) Como as meias-vidas de rea- 
ções de primeira e segunda ordem se diferem? 

14.29 ta) A decomposição na fase gasosa de 50, Cl,. 
SOjClj(g) — * SO,(y) + Cljljf), é de primeira ordem 
SO 3 CI 3 . A 600 K a meia-vida para esse processo é 
2,3 * 10’ s. Qual é a constante de velocidade a essa tem- 
peratura? (b) A 320 ‘‘C a constante de velocidade è 
2,2 x 10 ■' s '. Qual é a meia-vida a essa temperatura? 

14 30 (a) A decomposição de H,0,. H,0 ,(mf) - » H,0 (/) + \ 

0 2 {g), é uma reaçào de primeira ordem. A determinada 
temperatura, a constante de velocidade é igual a 
7J0 * IO " 1 Calcule á meia-vida a essa temperatura, 
(b) A 415 'C, (CH.),Q decompôe-se na fase gasosa. 
(CH.f.Otç) ► CH,(ç) + COfy). Se a reação é de pri- 

meira ordem com uma meia-vida de 56,3 min a essa 
temperatura, calcule a constante de velocidade em s 

14.31 Como descrito no Exercido 1429, a decomposição do 
cloreto de sulfurila (SO.CI,) é um processo de primeira 
ordem. A constante de veloddade para a decomposição 
a 660 K é 4,5 x IO -5 s '. (a) Se começamos com uma pres- 
são inicial de 375 torr, qual é a pressão dessa subslãnda 
apus 65 s? (b) A qual tempo a pressão de 50,0, cairá 
para um dédmo de seu valor inidal? 

14.32 A constante de velocidade de primeira ordem para 
a decomposição de N,Q* N.Odg) — > 2NO,(y) + 0.(ç), a 
70 "C, é 6,82 • 10" s Suponha que comecemos com 
0,0250 mol de N.O, (g) em um volume de 2,0 L (al 
Qual quantidade de matéria de N 4 0 ? restará depois de 
2,5 min? (b) Quantos minutos serão necessários para 
que a quantidade de \,0- caia para 0,010 mol? (c) Qual 
é a meia-vida de N,0, a 711 ‘C? 

14.33 A reação 

SO.CI j(y) — » 50 : {g) + a,cç) 
é de primeira ordem ern 50,0,. Usando os seguintes 
dados cinéticos, determine a magnitude da constante de 
veloddade de primeira ordem: 


Tempo (s) 

Pressão de SO.CI, (atml 

0 

1,00 

2.500 

0,947 

5.000 

0,895 

7.500 

0,848 

lll.ÚOO 

0,803 


1424 A partir dos seguintes dados para a isamerização de 
primeira ordem na fase gasosa de G4,NC a 215 ”C, cal- 
cule a constante de primeira ordem e a meia-vlda para a 
reação: 


Tempo <s) 

Pressão de CH,NC (torr) 

0 

502 

2.000 

335 

5.000 

180 

8.000 

953 

12.000 

41,7 

15.000 

22,4 

14.35 Considere os dados presentes no Exercido 143. (a) L -. 
do os gráficos apropriados, determme se a reação t -- 
primeira ou segunda ordem, (b) Qual é 0 valor - 
constante de velocidade para a reação? (c) Quai • - 
meia-vida para a reação? 

14.36 Considere os dados presentes no Exercido 14.4. lat 1 ■ 
termine se a reação c de primeira ou segunda orde~ 
(b) Qual é 0 valor da constante de veloddade? Ic) Qu± 
é o meia-vida? 

1437 A decomposição na fase gasosa de NO„ NO,(.ç) 

NO (g) + 0,(g), é estudada a 383 ‘C, fornecendo us 
guintes dados: 

Tempo (s) 

[NO,] (mol/L) 

0,0 

0,100 

5.0 

0,017 • 

10,0 

03090 

15,0 

0,0062 

2Qfi 

0,0047 


(a) A reação é de primeira ou segunda ordem em re^ 
ção à concentração de NO,? (b) Qual è 0 valor da cor- 
tante de veloddade? 

14.38 A sacarose (C^H^O,,), comumente conhecida coiro 
açúcar refinado, reage em soluções ácidas diluídas pa r 
formar dois açúcares mais simples, glicose e fruto-r 
ambos 05 quais têm fórmula C„H,,0„: 

CnHaOn^q) - H,0 (/) » 2QH,A,("<?) 

A 23 "C e 0,5 mol/L de HC1, os seguintes dados forac 
obtidos para o desaparecimento da sacarose: 


T empo (min) 

[C.jHyO,,) (mul/I ) 

0 

0316 

39 

0,274 

80 

0338 

140 

0,190 

210 

0.146 


<a) A reação é de primeira ou segtmda ordem em rc. 
ção a pCuHjjO,,]? (b) Qual é o valor da constante de . • 
locidade? 
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■^■nperatura e velocidade 

* 39 (a) Qual é a idéia central do modelo de colisão? (b> Quais 

fatores determinam se uma colisão entre d uas moléculas 
levarão a uma reação química? (c) De acordo cimi o mo- 
delo de colisão, por que a temperatura afeta o valor da 
constante de velocidade? 

» (a) Explique a velocidade de uma reação unimolecular 

(isto é, de uma molécula), como a isomeruação da iso- 
nitrila de metila (Figura 14.6), em termos de modelo 
de colisão, (b) Em uma reação de forma, A(#) + B(ç) 

► produtos, todas as colisões de A com B sufiden- 

temente energéticas são prováveis de levai n uma rea- 
ção? Justifique sua resposta, (c) Como a teoria cinética 
molecular ajuda-nos a cnlender a dependência da 
temperatura das reações químicas? 

* il Calcule a fração de átomos em uma amostra de gás ar- 

gõnio a 400 K que tem energia maior ou igual a 10,0 kj. 

- 42 (a) A energia de ativação para a isomerização da isoni- 
trila de metila (Figura 14.fi) é IfiO kj/mol. Calcule a fra- 
ção de moléculas de isonitrila de metila que têm 
energia maior ou igual a 160,0 kj a 500 K. (b) Calcule 
essa fração para uma temperatura de 510 K. Qual é a ra- 
zão entre a fiação a 510 K e aquela a 500 K? 

*-43 Para o processo elementar, N 3 0,(y) * NO,^) + 

NO,(g), a energia de ativação (EJ e AE total são 154 
kj/mol e 136 k|/mol, respecdvamente. <a) Esboce o 
perfil de energia para essa reação e rofuie E, e AE. (b) 
Qual c a energia de ativação para a reação inversa? 

* 44 A reação na fase gasosa, Cl(g) * HBrfv) » HCl(g) + 

Br(ç), tem variação total deentalpia de -66 kj. A energia 
de ativação para a reação é 7 kj. (a) Esboce o perfil de 
energia para a reação e rotule E„ e A£. (b) Qual é a ener- 
gia de ativação para a reação inversa? 

4 45 Com base nas energias de ativação e nas variações 
de energia, e supondo que todos os fatores de colisão 
sào os mesmos, qual das seguintes reações seria a 
mais rápida e qual seria a mais lenta? (a) E, = 45 
kj/mol; AE - -25 Kj/mol; (b> £, - 35 kj/mol; AE = -10 
kj/mol; (c) E, = 55 kj/mol; AE = 10 kj/mol. 

46 Qual das reações do Exercício 14.45 será mais rápida no 
sentido inverso? Qual será a mais lenta? 

-. 47 Determinada reação de primeira ordem tem uma cons- 
tante de velocidade de 2,75 « 10~ 7 s* 1 a 20 ‘C. Qual é o 
valor de k a 60 “C se (a) E a — 75,5 kj/mol; (b) E d - 105 
kj/mol? 

■ 4.45 Duas reações de primeira ordem têm a mesma cons- 
tante de velocidade a 30 "C. A reação A tem uma ener- 
gia de ativação de 45,5 kj/mol; a reação B tem uma 
energia de ativação de 25,2 kj /mol. Calcule a razão das 
constantes de velocidade, k jk^, a 60 "C 


14.49 A velocidade de reação 

CH,COOCH,(ü<?) - OH (aq) 

CH-,COO'(m/) + C,H,OH(aç) 
foi medida a várias temperaturas e os seguintes dados 
foram coletados: 


Temperatura CO 

k (mol* 1 L s' 1 ) 

15 

0,0521 

25 

0,101 

35 

0,184 

45 

0,332 


Usando esses dados, faça um gráfico In k versus 1/T. 
Usando seu gráfico, determine o valor de E„. 

14.50 A dependência da temperatura da constante de velo- 
cidade para a reação 

CC\ç) + NO,(y) » CO ; (#) 4 NOOf) 

está tabelada como segue: 


Temperatura <K) fc (mol 1 1. »~'l 


600 

0,028 

650 

0,22 

700 

1,3 

750 

6,0 

800 

23 


Calcule E, e A. 

114.511 A energia de ativ ação de determinada reação é 65,7 
kj/mol. Quantas vezes mais rápido a reação ocorrerá 
a 50 d do que a 0 "C? 

[14.52] A frase a seguir é uma citação de um artigo na edição 
de 18 de agosto de 1998 do New York Times sobre a 
quebra da celulose e do amido: "Uma diminuição de 
18 graus Fahrenheit |de TI para 59 ’F] diminui a velo- 
cidade de reação seis vezes; uma diminuição de 3b 
graus |de 77 para 41 "F| produz uma diminuição por 
um fator dc quatro na velocidade", (a) Calcule as 
energias de ativação para o processo de quebra com 
base nas duas estimativas do efeito da temperatura na 
velocidade. Os valores são coerentes? (b) Supondo 
que o valor de E, calculado a partir da queda de 36” e 
supondo que a velocidade de quebra é de primeira 
ordem com uma meia-v ida a 25 "C de 2,7 anos, calcule 
a meia-vida para a quebra a -15 “C. 


'écanismos de reação 

53 (a) Qual é o significado do termo etapas elementares ? 
<bl Qual é a diferença entre uma etapa elementar uni- 
molecular e uma hi 'molecular? Ic) O que é mecanismo tle 
reaçãol 


14.54 (a) Qual o significado do termo molecular nitule? (b) Por 
que as etapas elementares termolecu lares são tão raras? 
(c) O que é um intermediário em um mecanismo? 
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14.35 Qual ó a mnleeularidade de cada um dos seguintes pro- 
cessos elementares? Escreva a lei de velocidade para 
cada um. 

la» a : (£) » 2Cl(g) 

(b) OCI (s) + H,O0f) ► HOCl(íf) ♦ OH-Qí) 

(0 NO(.ç) + CUÕf) » NOClj(í) 

14.56 Qual è a molecularidade de cada um dos seguintes pro- 
cessos elementares? Escreva a lei de velocidade para 
cada um. 

(a) 2NO0f) ► N.aC?) 

(b) H,C — CH,($) » CH. «= CH — CH } (*) 

(c) SÒjCv) * SO,(s) + (X ? ) 

14.57 Com base no seguinte perfil de reação, quantos inter- 
mediários são formados na reação A » C. Quantos 

estados de transição existem? Qual etapa è a mais rápi- 
da? A reação A » C é exotérmica ou endo térmica? 



14.5S Com base no seguinte perfil de reação, quantos inter- 
mediários são formados na reação A » D? Quantos 

estados de transição existem? Qual etapa é mais rápi- 
da? A reação A » D è exotérmica ou endoténnica? 



14.59 O seguinte mecanismo foi proposto para a reação r 
fase gasosa de H. com IC1: 

HjW +'lC%) * Hll.ç) + HClft) 

Hl(y) ♦ IO&) 1,(5) + HC1C?) 

(a) Escreva a equação balanceada paia a reação tot. 

(b) Identifique quaisquer intermediários no mecani- 
mo. (c) Escreva as leis de velocidade para cada etapa 
mecanismo, (d) Se a primeira etapa é lenta e a segunc 
é rápida, qual a lei de veloadade que você esperaria - 
observada para a reação como um todo? 

14.60 O seguinte mecanismo foi proposto para a reação 
NO com H, para formar N-Õ e H,0: 

NÒ(.ç) + NO(g) — N : Ó,(í) 

N Ate) + H,C?) . NjOíjf) + 

(a) Mostre que as etapas elementares do mecanisrr 
propostn somam-se para fornecer a equação balance, 
da para a reação, (b) Escreva a lei de velocidade p. 
cada etapa elementar no mecanismo, (c) Idenüfic 
quaisquer intermediários no mecanismo, (d) A lei 
velocidade observada é velocidade = fc[NO] 3 [HJ. Se 
mecanismo proposto está correto, o que podemos cie 
cluir sobre as velocidades relativas da primeira e - 
gunda etapas? 

14.61 A reação 2NO(#) + Cl,(j{) ► 2NOCl(jf) obedece ã s 

de velocidade, velocidade = klINOflQJ. O segunv 
mecanismo foi proposto para essa reação: 

NOfc) + CljOf) » NOCUfc) 

NOCUfe) + NOfc) ► 2NOCl(j) 

tal Qual seria a lei de velocidade se a primeira etap 
fosse a etapa determinante da velocidade? (b) Com b.i - 
na lei de velocidade obsen r ada, o que você pode conciisr 
sobre as velocidades relativas das duas etapas? 

14.62 Você estudou a oxidação na fase gasosa de HBr porO 

4HBr(i-) + 0&) ► 2H J 0( í r) ♦ 2Br^) 

Você descobre que a reação é de primeira ordem em n 
lação a HBr e de primeira ordem em relação a O,. Vc - 
propõe o seguinte mecanismo: 

HBrfjf) + 0,(x) * HOOBrft) 

HOOBrCç) + HBrl.ç) » 2HOBr($) 

HOBry) ♦ HBrl.ç) * H&g) 4 Br.tf) 

(a) Indique como as etapas elementares somam-se pc 
íomecer a reação total. (Dictt: você precisara multiplicar 
coeficientes de uma das equações por 2.) (b) Com bast 
lei de velocidade, qual etapa é determinante da velocia 
de? (c) Quais são os intermediários nesse mecanisrr 
(d) Se você não for capaz de detectar HOBr ou HCX r 
entre os produtos, isso contradiz seu mecanismo? 


Caminho de reação 


Catálise 

1463 (a) Qual parte do perfil de energia de uma reação é afe- 
tada por um catalisador? (b) Qual é a diferença entre 
um catalisador homogêneo e um heterogêneo? 

14,64 (a) Muitos catalisadores heterogêneos importantes 
são materiais sólidos bem finamente divididos. Por 
que o tamanho da partícula é importante? (b) Qual o 


papel da adsorção na ação de um catalisador hetetvc. 
neo? 

14.65 A oxidação de SO ; a SQi é catalisada por NO,. A rea. a 
procede como a seguir: 

NO-fc) + Sa^l * NOOf) + 50,(.Ç) 

2NO(e) + CM*) » 2NO,(e) 
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tal Mostre que as duas reações podem ser somadas 
para tomecer a oxidação total de EO_ por O- para dar 
S ) . tb) For que consideramos MO. um catalisador, e 
na o um intermediário nessa reação? <c) Esse exemplo é 
. ■= exemplo de catalise homogênea ou heterogênea? 

i4-tt ( i \G catalisa a decomposição de XO, provavelmente 
pelo seguinte mecanismo: 

NQ($) + N\0(ç) ► N\(g) -i- NO,(g) 

2X0^) * 2NO(g) + 0](x) 

(a) Qual é a equação química para a reação como um 
todo? Mostre como as duas etapas podem ser soma- 
das para tomecer a equação total, (b) Por que NO é 
considerado um catalisador, e não um intermediário? 
(c) Se os experimentos mostram que. durante u de- 
composição de NjO, e NO- não se acumula em quanti- 
dades mensuráveis, tsso elimina o mecanismo propos- 
to? Se você pensa que não, sugira o que pode estar 
acontecendo. 

14.67 Muitos catalisadores metálicos, particularmente os 
catalisadores de metais preciosos, são geralmente 
depositados como filmes muito finos cm uma subs- 
tância de área superficial por unidade de massa 
alta, como alumina (Al .O,) ou sílica (SiO,). Por que 
essa é uma maneira efidente de utilizar o material 
catalisador? 

14.68 (a) Se você fosse construir um sistema para conferir a 
efiriônda de urn conversor catalítico automotivo, por 
qual substánda você iria querer procurar na exaustão 
do carro? (b) Conversores catalíticos automotivos 
fundonam a altas temperaturas, já que os gases quen- 
tes expelidos fluem por des. De que forma isso pode 
ser uma vantagem? De que forma isso pode ser uma 
desvantagem? (c) Por que a veloddade do fluxo de 
gases expelidos - sobre um conversor catalítico è Inv 
portanto? 


14.69 Quando D. Teage com etileno (C.H,) na presença de 
um catalisador finamente dividido, forma-se o etano 
com dois deuterios, CH.D-CH-D. (O deutério, D, é 
um isótopo do hidrogênio de massa 2.) Forma-se uma 
quantidade muito pequena de etano com dois deu té 
rios ligados a um carbono (por exemplo, CHr-CHD,). 
Use a sequência de etapas envolvida na reação para 
explicar por que acontece isso. 

14.70 Os catalisadores heterogéneos que realizam reações 
de hidrogenação, como ilustrado na Figura 14.21, sSo 
sujeitos a envenenamento, que desativa suas habili- 
dades catalíticas- O» compostos de enxofre geralmen- 
te são os venenos. Sugira um mecanismo pelo qual 
tais compostos podem atuar como venenos. 

14.71 (a) Explique a importância das enzimas nos sis- 
temas biológicos, (b) Quais transformações quími- 
cas são catalisadas (i) pela enzima ca laia se; (ú) pela 
nitro genase? 

14.72 Exislem Ilteralmente milhares de enzimas que atuam 
em sistemas vivos complexos como o ser humano 
Quais propriedades das enzimas dão origem a suas 
habilidades de distinguir um substrato de outro? 

[14.751 A energia de ativação de uma reação nâo-catalisada é 
93 kJ/moL A adição de um catalisador diminui a 
energia de ativação para 55 kj/tnol. Supondo que o 
fator de colisão permaneça o mesmo, por qual fator o 
catalisador aumenta a velocidade de reação a (a) 25 "C; 
(b) 125 X? 

114.741 Suponha que certa reação biológica importante c bas- 
tante lenta a temperatura fisiológica (37 X) na ausên- 
cia de um catalisador. Supondo que o falor de colisão 
permaneça o mesmo, de quanto uma enzima deve 
abaixar a energia de ativação da reação para que se 
atinja um aumento de 1 x 10' vezes na velocidadp de 
reação? 


Exercícios adicionais 

14.75 O sulfeto de hidrogênio (H.S) é um poluente comum e 
problemático em dejetos aquosos Industriais. Uma 
maneira de remover H.S é tratar a água com cloro, 
quando ocorre a seguinte reação: 

H-SOaj) * Cl,(«q) » S(s) ♦ 2H (iiq) * 2CE( aq) 

A veloddade dessa reação é de primeira ordem em 
cada um do reagentes. A constante de velocidade 
para o desapareàmento de H»S a 28 X é 3,5 • 10 - ' 
mol 1 L s l . Se em determinado momento a concentra- 
ção de H.5é 1,6 x IfT 1 mol/Lea do CL o 0,070 mol/L, 
qual é a veloddade de formação do CT7 

14.76 A reação 2NO(g) 4 0.(ç) * 2\0,(çj é de segunda 

ordem em NO e de primeira ordem em O,. Quando 
( NO) = 11,040 mol/L e |0.) = 0,035 mol/L, a velocidade 
de desaparecimento de NO observada é 9,3 x 10"' 
mol/L/s. (a) Qual é a velocidade de desaparecimento 
de O, nesse momento? (b)Qual é O valor da constan- 
te de velocidade? (c) Qual è a unidade da cons- 
tante de velocidade? (d) O que aconteceria á 


velocidade se a concentração de NO fosse aumentada 
de um fator de 1,87 

14.77 Para a reação do íon i odeio com o ion hipoclorito, I (aq) 
- OC1 (aq) « Ol(aq) + Cl (aq), encontra-se que a 
reação é de primeira ordem tanto no ton íodeto quan- 
to no ion hipoclorito, e inversa mente proporcional à 
concentração de ion hidróxido presente na solução, 
(a) Escreva a lei de velocidade para a reação, (b) Por 
qual fator a velocidade variará se a concentração do ion 
íodeto for triplicada? (c) Por qual fator a velocidade va- 
riará se a concentração de ion hidróxido for dobrada? 

14.78 Considere a seguinte a»ação entre o cloreto de mereú- 
rio(ll) e o ion o.valato: 

2HgCl,(.t-7) + CO/ H) * 

2CI Uiq) + 2CO : ($) 4 Hg.CLIs) 
A Velo ci dade inicial dessa reação foi determinada 
para várias concentrações de HgCI, e C 2 0,' . eessí- 
guintes dados de velocidade foram obtidos para a •. e- 
loridade de desaparecimento de C.O^': 
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Experimento 

IHgCL] 

(mol/L) 

ico/i 

(mol/L) 

Velocidade 
(mol L" 1 s' 1 ) 

1 

0,164 

0,15 

3,2 « IO'' 

2 

0.164 

0,45 

2,9 m 10"* 

3 

0,082 

0,45 

L4 KlO- 

4 

0,246 

0,15 

4,8 x IO - * 


(a) Qual é a lei de velocidade para essa reação? (b) Qual 
é o valor da constante de velocidade? (c) Qual é a velo- 
cidade de reação quando a concentração de HgCL é 
0,12 mol/L ea de C,0 4 * 00,10 tnol/Lsea lemperatu- 
ro é o mesma usada para obter os dados mostrados? 

14.79 A reação 2NO- » 2NO ♦ O, lem a constante de ve- 

locidade k - 0,63 mol 1 L s‘ . Com base na unidade de k, 
a reação é de primeira ordem ou segunda em NO,? Se 
a concentração inicial de NO. for 0,100 mol/L, como 
você determinaria quanto tempo levaria para a con- 
centração diminuir para 0,025 mol/L? 

14.80 A uréia (NH,CO\TL) é o produto final no metabolis- 

mo de proteínas nos animais. A decomposição da uréia 
em HC1 0,1 mol/L ocorre de acordo com a reação 
NHjCONH,(ii<f) + + 2H.O (/) » 

2NH,‘(oij) ♦ HCO, («j) 
A reação é de primeira ordem na uréia e de primeira 
ordem como um todo. Quando fNH.CONH,] = 0,200 
mol/L, a velocidade a 61,05 "C é 8,56 x 10 ' mol L s"‘. 

(a) Qual é o valor para a constante de velocidade, k? 

(b) Qual é a concentração de uréia nessa solução de- 
pois de 5.00 • 10* s se a concentTação inicial é 0,500 
mol/ L? (c) Qual é a rneia-vida para essa reação a 61/15 “C? 

114.81 1 A velocidade de uma reação de primeira ordem é se- 
guida por espectroscopia. monitorando a absorção de 
um reagente colorido. A reação ocorre em uma célula 
de amostra de 1,00 cm e a única espécie colorida na 
reação tem uma constante de absortividade de 
5,60 * t0 3 cm 1 mol L. (a) Calcule a concentração inicial 
do reagente colorido se a absorbãncia fur 0,605 no inicio 
da reação, (b) A absorbãncia cai para 0,250 em 30,0 
min Calcule a constante de velocidade em unidade 
de s 1 . (c) Calcule a meia-vida da reação. <d) Quanto 
tempo leva para a absorbãncia cair para 0,100? 

14.82 O dclopentadieno (CjHJ reage com ele mesmo para 
formar diciclopentadieno (C, Uma solução de 
0,0400 mol/L de C=.H, foi monitorada em função do 

tempo ã medida que a reação 2C,H„ » C 1(I H 12 

prossegue. Os seguintes dados foram coletados: 


Tempo (s) 

[C„H,1 (mol/L) 

0,0 

0,0400 

50,0 

0,0300 

100/) 

0/1240 

150/) 

0,0200 

200/) 

0,0174 


Faça gráficos de [C,HJ rwsns tempo, ln[C ; H,j versus 
tempo e 1 /[CHJ versus tempo. Qual é a ordem da rea- 
ção? Qual é o valor da constante de velocidade? 


14.83 (a) Duas reações têm v alores idênticos de £,. Isso a>- 
gura que das tenham a mesma constante de velocu: 
de se realizadas a mesma temperatura? Justifique - 
resposta, (b) Duas reações similares têm a mesr 
constante de velocidade a 25 l C, mas a 35 "C uma d 
reações tem constante de velocidade maior que a 
tra. Explique essas observações. 

14.84 A constante de velocidade de primeira ordem p_ 
uma reação de certo composto orgânica com água \ . 
ria com a temperatura como segue: 


Temperatura (K) 

Constante de velocidade 
(a* 1 ) 

300 

3,2 x 10 " 

320 

1,0 x 1(T’ 

340 

3,0 x nr 4 

355 

2,4 x 10 ' 


A partir desses dados calcule a energia de ativação • 
unidade de kj/mol. 

14.85 A decomposição de peróxido de hidrogênio é cata. 
sada pelo ion iodeto Pensa-se que a reação catalisa, 
prossegue por um mecanismo de duas etapas: 

H.O ; (/tíj) * F ( aq ) » H,0(7) 4 IO~(<i<f) (lenta 

lÕ (mj) + » H,0(/) + 0,(^) + T (ai/) (rápid. 

ta) Supondo que a primeira etapa do mecanismo v 
etapa determinante da velocidade, determine a lei d- 
véloddade para o processo como um todo. <b) Escn 
va a equação química para o processo como um tod 

(c) Idenfifique o intermediário, se houver algum, n<- 
mecanismo. 

14.86 Usando a Figura 1-1.20 como base. desenhe o perfil .* 
energia para a decomposição do peróxido de hidmg. 
nio catalisada pelo ion brometo, (a) Rotule a cur. ■ 
com as energias de ativação para as reações Jl4.3l'J 

1 14.31 1. (b) Observe a partir da Figura 1-4.1 9(b) qu- 
quando Br [nq) for adicionado inicialmente, Br -* 
acumula até certa extensão durante a reação. O qo 
isso nos diz sobre as velocidades relativas das reaçtW. 
[U.30|e 114.31)7 

J14.37I O seguinte mecanismo foi proposto para a reação r . 
fase gasir-a de clorofórmio (CHC10 e cloro 

Etapa 1: Cl 3 ($) . 2Q(£) (rápida 

Etapa 2: Cl(.ç) + CHC1,( g) — U HC(y)+ CC1,( j) (lent 

k 5 

Etapa 3: Cl(£) + CC1,(£) •• CCI 4 (jf) (rápida 

fa) Qual ó a reação como um todo? (b) Quais são os u 
termediários no mecanismo? (c) Qual é a molecularid. 
de em cada uma das etapas elementares? (d) Qual e 
etapa determinante da velocidade? (e) Qual éa lei de v i- 
loddade prevista para esse mecanismo? (Dia r a orden 
da reação como um hxio não ê um número inteiro.) 

[14.881 Em uma solução de hidrocarboneto, o composto - 
ouro (CH,),AuPH, decompõe-se em etano (C,H, i - 
em um composto de ouro diferente, (CH,JAuFH 
O seguinte mecanismo foi proposto para a decon 
posição de (CH.lAuPH,: 
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-tapa 1: 
* *=pa 2, 


(CHj.AuPH 

(CHJjAu 


^=(CH,), Au + PH 

i: 


(rapida) 

(lenta) 


tj 

.tapa 3: (CH,)Au + PH, — — *{CH,)AuPH (rápida) 

U) Qual é a reação como um lodo? (bl Quais são os in- 
termediários no mecanismo7 (c) Qual é a moleculari- 
dade em cada uma cias etapas dementai es? (d) Qual é 
a etapa determinante da velocidade? (et Qual é a lei 
de velocidade prevista para esse mecanismo? (f) Qual 
seria o efeito na velocidade de Teaçâo a adição de PH, 
ã solução de (CH-),Aul’H,? 

14.89 Uma das muitas notáveis enzimas no organismo hu- 
mano é a anidrase carbônica, que catalisa a mtercon- 
versãu de ando carbônico com dióxido de carbono e 
água. Se não fosse pela enzima, o organismo náo po- 
deria livrar-se rápido o suficiente de CO, acumulado 
pelo metabolismo das células. A enzima catalisa a de- 


14.90 


sidrataçào (libera para o ar) de até 10' moléculas .u- 
CO. por segundo Quais componentes dessa descri- 
ção correspondem aos lermos enzima subshata e «u- 
me iv de tvUfJto? 

A enzima vrvertasc catalisa a conversão da sacarose, 
um diséacarídeo, para açúcar invertido, uma mistura 
de glicose e frutose. Quando a concentração de inver- 
tase é 4,2 y 10 mol/I e a concentração de sacarose e 
0,0077 moI/L, o açúcar invertido é formjdo a veloci- 
dade de 1,5 < 10~ mol L s Quando a concentração 
de sacarose for dobrada, a velocidade de formação do 
açúcar invertido também o é. (a) Supondo que o mo- 
delo enzlma-substralo seja operacional, a fração de 
enzima presa como um complexo é grande ou peque- 
na? Justifique sua resposta, (b) A adição de inositol, 
outni açúcar, diminui a velocidade de formação do 
açúcar invertido. Sugira um mecanismu pelo qual isso 
ocorre. 


Exercícios cumulativos 

14.91 Ü penloxido de diriilrogèiiio (NvO,) decompõe-se em 
clorofórmio como um solvente para produzir NO, e 
O,. A decomposição e de primeira ordem com uma 
constante de velocidade a 45 "C de 1,0 * 10 <' 

Calcule a pressão parcial de O, produzido a partir de 

1.00 L de 0,600 mol/I de N.O, a 45 'C por um período 
de 20,0 h se o gás é coletado em um recipiente de 

10.0 L, (Suponha que os produtos não se dissolvam 
em clorofórmio.) 

1 1 4.92) A reação entre iodeto de elila e ion hidróxido em uma 
solução de etanol (CH,OH), C,H,l(«/c) -r CMT(fiíi) 

» C,H,OH(/) + T (ff/c), tem energia de ativ ação de 

862)kJ/inol e fator de frequência de 2,10 x 10" mol ' L 
s 1 (a) Determine a constante de velocidade a 35 'C 
(b) Uma solução de KOH em etanol e preparada dis 
solvendo-se 0,335 g de KOH em etanol para formar 

250.0 mL de solução. Analogamente, 1,453 g de C,H,1 
é dissolvido em etanol para formar 250,0 mL de solu- 
ção Volumes iguais das duas soluções são mistura- 
dos. Supondo que a reação é de primeira ordem em 
cada reagente, qual e a velocidade inicial a 35 ’C? (c) 
Qual reagente na reação limitante, supondo que a rea- 
ção prossiga até se completar 7 

‘ 4.93 O zinco metálico dissolve-se em ácido clorídrico de 
acordo com a reação: 

Zn(s) + 2HCl(ffq) » ZnCl : (ffçO + H.(,ç) 

Suponha que lhe peçam para estudar a emética dessa 
reação monitorando a velocidade de produção de 
Hj(£). (a) Usando um recipiente de reação, um manó- 
metro e qualquer equipamento comum de laborató- 
rio, desenvolva um equipamento experimental que 
lhe permita monitorar a pressão pamal de H-(g) pro- 
duzida em função do tempo <b) Explique como você 
usaria o aparelho para determinar a lei de velocidade 
de reação, (c) Explique como você usaria o aparelho 
para determinar a ordem de reação para [H'J para a 
reação, td) Como você usaria o aparelho para deter- 
minai a energia de ativação da reação? (e) Explique 


como você usaria o aparelho para determinar os elei- 
Uis de variar a forma de Zn(s) de fitas metálicas para 
grânulos. 

14.94 A reação na fase gasosa de MOcont F.para formar NOF 
e F tem energia dealivaçáo de E t - 6,3 k]/ mol e um fainr 
de frequência de A = 6,0 * 10" mol ' L s Acredita-se 
que a reação seja bimolecular 

NC%) -t- F : (jf) * NOFfç) 4 FQf) 

(a) Calcule a constante de velocidade a 100 "C (b) De- 
senhe as estruturas de Lewis para as moléculas de NO 
e de NOF. sabendo-se que a fórmula química para 
NOF ê enganosa porque o átomo de nitrogénio é na 
realidade o álamo central na molécula, (c) Determine 
a estrutura para a molécula de NOF. (d) Desenhe um 
passível estado de transição para n formação de NOF. 
usando linhas pontilhadas para indicar ligações fra- 
cas que começam a se formar, (e) Sugira uma razão 
para a baixa energia de ativação para a reação. 

14.95 O mecanismo para a oxidação de 1 IBr por O. para for- 
mar 2H.O e Br- e mostrado na Figura 1 4 62 (a) Calcule 
«i variação total da entnlpia-padráo para o processo da 
reação, (b) HBr náo reage com O, a velocidade mensu- 
rável à temperatura ambiente sob condições ordinárias. 
O que você pode inferir a partir disso sobre a magni- 
tude da energia de ativação para a etapa determinante 
da velocidade? (c) Desenhe uma es+rutura de Leveis 
plausível para o intermediário HOOBr. A qual com- 
posto familiar de hidrogênio e oxigénio ele parece si- 
milar? 

14.96 As enzimas, catalisadores de sistemas biológicos, sã. 

materiais de proteínas de alta massa molecular O s 
tio ativo da enzima é formado por um arranjo tridi- 
mensional da proteína na solução Quando aqutvi^_ 
em solução, as proteínas sofrem desnMurafâo, um j 
cesso no qual a estrutura tridimensional da preter- 
desembaraça-se ou, no mínimo, desembaraça—. . -r 
cialmente. O gráfico que acompanha esse f 
mostra a vanação com a temperatura da arê . : - 
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uma enzima típica A atividade aumenta com a tem 
peratura até um ponto adma da região de atuação 
normal da enzima, para diminuir rapidamente com 
posterior aumento da temperatura. Qual o papel que 
a desnaturação tem na determinação da forma dessa 
curva? Como sua explicação se encaixa no modelo de 
chave e fechadura de ação da enzima? 



[14.97] Os metais geralmente formam vários cátions com 
diferentes cargas. O cério, por exemplo, forma íons 
Ce’" e Ce 4 *, c o tálio lorma íons TI* e Tl v . Os íons de 
cério e tálio reagem como segue: 

2Ce i ' (aq) + Tl>/) ► 2Ce u (nq) + TI v '(<«/) 

Essa reação é muito lenta e acredita se que ela ocnrra 
em uma única etapa elementar. A reação é catalisada 
pela adição de Mn‘*(uq), de acordo com o seguinte 
mecanismo: 

Ce*’(aq) + Mn'"(/Jí/) » Ce~(,ttq) + Mn'*(m/) 

Ce 4 *(aq) + Mn''(flí/) * Cefiiq) + Mn ‘{aq) 

Mn*' (aq) + Tl‘(aç) * Mn**(m/) + Tl^mj) 

ta) Escreva a lei de velocidade para a reação não-catalisada. 
(b) O que é raro sobre a reação não-catalisada? Por que ela 
deve ser uma reação lenta? (c) A v elocidade para a rea- 
ção catalisada é de primeira ordem em [Ce 4 *] e de pri- 
meira ordem em [Mn’*]. Com base nessa lei de velocida- 
de, qual dessas etapas no mecanismo catalisado é etapa 
determinante da velocidade? (d) Use os estados de oxi- 
dação disponíveis de Mn para contentar sobre sua ade- 
quação para catalisar essa reação. 


[14.981 As velocidades de muitas reações atmosféricas sât 
aceleradas pela absorção de luz por um dos reagen 
tes. Por exemplo, considere a reação entre o metano t 
o cloro para produzir cloreto de metila e cloreto de 
hidrogênio: 

Reação 1: CH 4 (j?) + CUQf) * CH,Cl(tf) + HCl(tf) 

Essa reação é muito lenta na ausência de luz. Entre- 
tanto, Cl, (tf) pode absorv er luz para formar átomos 
de Cl: 

Reação 2: Cl, (tf) + hv ► 2Cl(tf) 

Uma vez que os átomos de Cl são gerados, eles poden 
catalisar a reação de CH 4 e Cl 2 , de acordo com o se- 
guinte mecanismo proposta: 

Reação 3: CH,(tf) ♦ Cl(tf) ► CHj(tf) + HCl(tf> 

Reação 4: CH,(tf) + CU(g) * CH a Cl(g) + Cl (tf 

As variações de entalpia c as energias de ativaçã 
para essas duas reações estão tabeladas a seguir 


Reação 

AH," (kj/mol) 

£. (kj/mol) 

3 

+4 

17 

4 

-109 

4 


(a) Usando a entalpia de ligação para Cl, (Tabela S -1 
determine o comprimento de onda de luz mais lor. 
energético o suficiente para fazer com que a reaçã, 1 
ocorra. Em qual porção do espectro eletromagnêtc 
essa luz é encontrada? (b) Usando os dados tabela c. - 
aqui, esboce um perfil energético quantitativo para a rei 
ção catalisada representada pelas reações 3 e 4. (c) Usr- 
do as entalpias de ligação, estime onde os reagen;— 
CHj(tf) + Q,(tf) deverão ser colocados no seu diagrama 
do item (b). Use esse resultado para estimar o valor de E 

para a reação CH,(tf) + Cl,(tf) CH,(tf) + HClitf - 

Q(g). (dl As espécies Cl(tf) e CHátf) nas reações 3 e 4 
radicais, átomos ou moléculas com elétrons desempa-v- 
Ihados? Desenhe uma estrutura de Lewis de CH, e ver- 
fique que da é um radical, (e) A sequência de rcaçôe- * • - 
compreende um mecanismo em cadeia de radical. Por cr» 
você acha que essa reação é chamada 'reação em cadi^_ ~ 
Proponha uma reação que terminará a reação em cada. 


Capítulo 15 

Equilíbrio 

Químico 
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Figura 15.1 Estruturas das moléculas 
de N,0 4 e NO,. Ambas as substâncias 
áo gases â temperatura ambiente e 
pressão atmosférica. O tetróxido de 
dinrlrogènio (N,OJ é incolor, 
enquanto o dióxido de nitrogênio 
(NÓ,) é marrom. As moléculas 
interconvertem-se rapidamente: 

N,0 4 (g) 2NO,(g). 



Os equilíbrios químicos explicam grande número de fenômenos naturais e têm papéis importantes em muito 
processos industriais. Neste e nos próximos dois capítulos exploraremos os equilíbrios químicos com alguns deta 
lhes. Aqui aprenderemos como expressar a posição de equilíbrio de uma reação em termos quantitativos e estucb 
remos os fatores que determinam as concentrações relativas dos reagentes e produtos no equilíbrio. Começaremo 
explorando a relação entre as velocidades das reações opostas e como essa relação leva ao equilíbrio químico. 



Figura 15.2 Estabelecimento de um equilíbrio entre N,0 4 (cinza) e NO, (vermelho), (a) N,0 4 congelado é quase incole- 

(b) À medida que N,0 4 é aquecido acima de seu ponto de ebulição, ele começa a se dissociar em gás marrom. 

(c) Evontualmente a cor pára de mudar à medida que N 2 0 4 (g) e NO,(g) atingem pressões parciais nas quais são 
ínierconvertidos na mesma velocidade. Os dois gases estão em equilíbrio. 
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' 5.1 Conceito de equilíbrio 


Vamos começar examinando as reações na fase gasosa para, em seguida, ampliar a abordagem a fim dc incluir 
- sólidos, os líquidos e as soluções aquosas. À proporção que considerarmos esses tópicos, descobriremos que fre- 
uentementc precisamos expressar as concentrações relativas dos reagentes e produtos presentes nas várias mistu- 
-i' no equilíbrio. Para os gases expressaremos as concentrações como pressões parciais (cm atmosferas). (Seçâ 
Para os solutos na solução usaremos as concentrações em quantidade de matéria. Agora, vamos considerar o 
~tado de equilíbrio. 

No equilíbrio a velocidade na qual os produtos são formados a partir dos reagentes é igual à velocidade na 
uai os reagentes são formados a partir dos produtos. Podemos usar alguns dos conceitos desenvolvidos no Capí- 
-Jo 14 para ilustrar como o equilíbrio c atingido. Vamos imaginar que temos uma reação simples na fase gasosa 

;) » B(g), e que tanto a reação direta quanto a inversa, B(g) * A(g), são processos elementares. Como 

r rendemos na Seção 14.6, as velocidades dessas reações unimoleculares são: 

Reação direta: A *B Velocidade = k, [A] [15.1] 

Reação inversa: B ► A Velocidade = k, [B] [15.2] 

nde k ( e /c, são as constantes de velocidade para as reações direta e inversa, respectivamenle. Para substâncias ga- 
- >as, podemos usar a equação de gás ideal (Seção 10.4) para converter entre concentração (em quantidade de ma- 
ria, c) e pressão (em atm): 

PV = RT, logo n = (n/ V) = (P/K7) 


Para as substâncias A e B, portanto, 

[A| = (P,/RT) e [B] = (P,/RT) 


As velocidades para as reações direta e inversa podem, assim, ser expressas como: 

p 

Reação direta: Velocidade - k. — 

s j RT 


Reação inversa: Velocidade - k, — 

RT 


[15.3] 

[15.4] 


Agora vamos supor que comecemos com o composto A puro em um recipiente fechado. À medida que A reage 
. ara formar o composto B, a pressão parcial de A diminui enquanto a pressão parcial de B aumenta (Figura 15.3 
i )). Conforme P A diminui, a velocidade da reação direta diminui, como na Figura 15.3(b). De forma similar, à me- 
idaque P„ aumenta, a velocidade da reação inversa aumenta. Eventualmente a reação atinge um ponto no qual 
is velocidades direta e inversa são as mesmas (Figura 1 5.3(b)); os compostos A e B estão em equilíbrio. No equi- 
ibrio, conseqüentemente, 



Rearranjando a equação e cancelando os termos RT, temos: 


(P./RT) P a k, 

— cr — = — = uma constante 

(P Á /RT) p a k, 


[15.5] 



(a) 


FquiKbrin atingido 
|( velocidades sJo iguais) 



k,{P a /RT ) 


Tempo - 

(b) 


Figura 15.3 Alcançando o 
equilíbrio químico para a reação 
A — B. (a) A reação do 
composto puro A, com uma 
pressão parcial inicial P K . Após urr 
tempo as pressões parciais de A e : 
não variam. A razão é que (b) as 
velocidades da reação direta, 
kJPJRT), e da reação inversa, 
k/Pf/RT), tornam-se iguais. 
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O quociente das duas constantes como A, e k, é por st só uma constante. Assim, no equilíbrio a razão entre 
pressões parciais de A e B ê igual a constante, como mostrado na Equação 1 5.5. (Consideraremos essa constante 
Seção 15.2.) Não faz diferença sc começamos com A ou B, ou até metano com uma mistura dos dois. No equilíbrio 
razão é igual a um valor específico. Portanto, existe urn importante limite nas proporções de A e B no equilíbn 
Como o equilíbrio é estabelecido, as pressões parciais de A e B não mais variam (Figura 153(a)). O resultado 
uma nif-lura em equilibrai de A e B. Entretanto, apenas porque a composição do equilíbrio permanece constante curr. 
tempo não significa que AeB param de reagir. Ao contrário, o equilíbrio édmâmico. (Ser.io 1 lAiOcompostc 


r- quíp ícó no trabalho O processo de Haber 

Figura 15.4 O processo de Haber é usado para converter N,(g) e H,(g) em NH,(g), um processo que, apesar de 
exotérmico, precisa quebrar a ligação tripla muito forte em Nj. 


Apresentamos o quadro ‘A q uímica e a vida ' na Seção 14.7 
que aborda afitnçBa de nitrogênio, processo que converte gás 
N, em amónia, que pode ser incorporado aos seres vivos. 
Aprendemos que a enzima nitrogenase é responsável por ge- 
rar a maioria do nitrogênio fixado essencial ao crescimento 
das plantas. Entretanto, a quantidade de alimentos necessá- 
ria para alimentar a população mundial sempre crescente 
ultrapassa a fornecida pelas plantas que fixam nitrogênio, 
logo a agricultura humana necessita de quantidades subs- 
tanciais de fertilizantes ã base de amónia que possam ser 
aplicados diretamente as áreas de colheita. Portanto, de to- 
das as reações químicas que os homens aprenderam a reali- 
zar e controlar para proveito próprio, a síntese da amónia a 
partir de hidrogênio e nitrogénio atrnostéricoé a mais impor- 
tante. 

Em 1912 o químico alemão Fritz Hnber ( 1868-1934) desen- 
volveu um processo para sintetizar amónia diretamente a 
partir de nitrogênio e hidrogénio (Figura 15.4). O processo é 
algumas ve/es chamado pwee^o Haber-Boseh também para 
homenagear Karl Bosch. engenheiro que desenvolveu o 
equipamento para a produção industrial de amónia. A en- 
genharia necessária para implementar o processo de Flaber 
requer o uso de temperaturas e pressões (aproximadamente 
500 C e 2DÜ atm) difíceis de se atingir naquela cpoca. 

O processo de Haber fornece um exemplo historicamente 
interessante do impacto complexo da química em nossas vi- 
das. No começo da Primeira Guerra Mundial, em 1914, a Ale- 
manha dependia dos depósitos de nitrato no Chile para os 
compostos contendo nitrogênio necessários para a fabrica- 
ção de explosivos. Durante a guerra o bloqueio naval dos ali- 
ados na América do Sul cortou esse suprimento. Entretanto, 
pela fixação de nitrogénio do ar, a Alemanha foi capaz de 
continuar n produzir expkisivus. Os especialistas estimaram 
que a Primeira Guerra Mundial teria terminado antes de 
1U18 se não fosse o processo dc Haber. 

A partir desse começo infeliz como fator dedsívona guer- 
ra internacional, o processo de Haber tornou-se a principal 
fonte mundial de nitrogênio fixado, O mesmo processo que 
prolongou a Primeira Guerra Mundial permitiu aos cientis- 


tas sintetizar fertilizantes que aumentaram a produção - 
grãos, salvando em consequência milhões de pessoas da iro 
niçào. Aproximadamente 18 bilhões de quilogramas de an 
nia são fabnendos anuaimente nos Estados Unido- 
prínripalmente pelo prvvcessu de Haber. A amónia pode - - 
aplicada diretamente ao solo como fertilizante (Figurn 13 - 
Ela também pode ser convertida em sais de amónio - p 
exemplo, sulfato de amónio, (NI t 4 )3C\. ou hidrogenuhK * 
de amónio, ( NH 4 ).HP0 4 que, por sua vez, são usados cor- 
fertilizantes. 

f laber foi um alemão patriótico que deu apoio entusi.i-i 
ao esforço de guerra do seu pais. Ele serviu como chefe . 
Semço de Guerra Química da Alemanha durante a Primt - 
Guerra Mundial e desenvolveu o uso do cloro como un • 
arma de gás de veneno. Consequentemente, a decisão d 
premiá-lo com o Prêmio Nobel de Química em 1918 foi or 
to de consideráv el controvérsia e criticas. Entretanto, n iro- i 
final veio em 1933, quando Haber foi expulso da Akman > ^ 
porque era judeu. 



Figura 15.5 Amónia líquida, produzida pelo processo de 
Haber. pode ser adicionada diretamente ao solo como 
fertilizante. O uso agrícola á a maior aplicação individual 
de NH, fabricado. 
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i mda está se convertendo no composto B, e B em A, mas no equilíbrio ambos os processos ocorrem na mesma veie 
Jade, de forma que não existe variação líquida em suas quantidades. Para indicar que a reação prossegue tanto no 
-entido direto quanto no inverso, usamos uma seta dupla: 

A B 

Esse exemplo ilustra que as reações opostas levam naturalmente à situação de equilíbrio. Para examinar o 
quilíbno para um sistema químico real, atentaremos para reação química importante: síntese da amónia a partir 
ie nitrogênio e hidrogênio: 

N 2 (g) + 3H 3 (g) = 2NH,(*) |15.6] 

Essa reação é a base do processo de Haber para sintetizar amónia. 


1 5.2 A constante de equilíbrio 


O processo de Haber combina N 3 e H 3 cm um tanque a uma pressão total de várias centenas de atmosferas, na 
: resença de um catalisador, e a temperatura de várias centenas de graus Celsius. Os dois gases reagem para formar 
. mônia sob essas condições, mas a reação não leva ao consumo completo de N. e H>. Em vez disso, em algum mo- 
icnto a reação parece parar, com os três componentes da mistura da reação presentes ao mesmo tempo. 

A maneira pela qual as concentrações de H„ N, e NH, variam com o tempo é mostrada na Figura 15.3(a). As 
quantidades relativas de N,, H. e NH, no equilíbrio não dependem da quantidade de catalisador presente. Entre- 
.mto, dependem das quantidades relativas de H, e N ; no inicio da reação. Além disso, se apenas a amónia coloca- 
:a no tanque sob as mesmas condições, uma mistura em equilíbrio de N,, H 3 e NH, será formada. As variações nas 
r ressoes parciais como função do tempo para essa situação são mostradas na Figura 15.6(b). No equilíbrio as pres- 
tes parciais de H : , N, e NH, são as mesmas, importando se a mistura de partida era em razão molar de 3 : 1 de H, e 
V ou NH, puro. A COndiçdO de equilíbrio pode ser atingida a jtartir de qualquer sentido. 

Anteriormente vimos que quando a reação A(g) - B(g) atinge o equilíbrio, a razão das pressões pardais de 
•\ e B tem valor constante (Equação 15.5). Uma relação similar determina as pressões pardais de NU, H 3 e NH, no 
quilíbrio. Se fôssemos variar sistematicamente as quantidades relativas desses três gases na mistura de partida e a 
eguir analisar as misturas de gases no equilíbrio, poderíamos determinar a relação entre as pressões pardais no 
equilíbrio. Os químicos realizaram estudos desse tipo em outros sistemas químicos no século XTX, antes do traba- 
ho de Haber. Em 1864, Cato Maximilian Guldbcrg (1836-1902) e Peter Waage (1833-1900) postularam a lei da 
ição da massa, que expressa a relação entre as concentrações (expressas como pressões pardais para gases e con- 
•-•ntração em quantidade de matéria para soluções) dos reagentes e produtos presentes no equilíbrio em qualquer 
-•ação. Suponha que tenhamos a seguinte equação geral de equilíbrio: 

aA + íiB cC + rfD [15.7] 


nde A, B, C c D são as espécies químicas envolvidas, ea,b.ced são coeficientes na equação química balanceada. 
_'e acordo com a lei de ação da massa, a condição de equilíbrio é expressa pela seguinte equação quando todos os 
reagentes e produtos estiverem na fase gasosa: 


K jp c Y(t> u r 
V > A YiPj 


[15.8] 



(a) 



Equilíbrio .itmjçidú 
H 


NH, 


n 2 


Tempo — - 

(b) 


Figura 15.6 Variação nas pressões 
parciais em direção ao equilíbrio para 
Nj + 3H 2 * 2NH,. (a) O equilíbrio 

é atingido começando com H 3 e N_, na 
proporção de 3 : 1 . 

(b) O equilíbrio é atingido começando 
com NH,. 


v 


7 


I 
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Quando os reagentes e os produtos estão todos em solução, a condição de equilíbrio é expressa pelo mesmo 
dpo de equação, mas com concentrações em quantidade de matéria. 


K _ ic r (P i 
v iAns] fr 


[15M 


Chamamos essa relação de expressão da constante de equilíbrio (ou simplesmente expressão de equilíbrio 
para a reação. A constante de equilíbrio que chamamos constante de equilíbrio, é o valor numérico obtidt 
quando substituímos as pressões pardais ou concentrações molares reais no equilíbrio na expressão da constante 
de equilíbrio. 

Em geral, o numerador da expressão de constante de equilíbrio é o produto das concentrações (expressas comi 
pressões pardais para espédes gasosas e como concentração em quantidade de matéria para espécies aquosas) de 
todas as substâncias no lado do produto da equação dc equilíbrio, cada uma elevada a uma potência igual ao sei: 
coeficiente na equação balanceada. O denominador é derivado, de modo semelhante, do lado do reagente da equa- 
ção de equilíbrio. Para a reação A(g) - B(g), a expressão de equilíbrio é K r< = P n P.,, em concordànria com a 

Equação 15.5. Para o processo de Haber (Equação 15.6), a expressão da constante de equilíbrio é: 



Observe que uma vez que sabemos a equação química balanceada para um equilíbrio, podemos escrever . 
expressão da constante de equilíbrio mesmo que não saibamos o mecanismo da reação. A expressão da constante d . 
equilíbrio depende npenas dn estequiometria da reação, e não de seu mecanismo. 

O valor da constante de equilíbrio a certa temperatura não depende das quantidades iniciais de reagente-, • 
produtos. Também não importa se as outras substâncias estão presentes, desde que elas não reajam com reagente 
ou produto. O valor da constante de equilíbrio varia apenas com a temperatura. 

Podemos ilustrar como a lei da ação da massa foi descoberta empiricamente, considerando o equilíbrio na fase 
gasosa entre o tetróxido de dinítrogênin c o dióxido de nitrogênio: 

NjOifc) 2NO 2 (g) [15.101 


A Figura 15.2 mostra esse equilíbrio sendo atingido depois de iniciai- com NX), puro. Como NO, é ma- 
rom-escuro e N.O, é incolor, a quantidade de NO. na mistura pode ser determinada medindo-se a intensidade da 
cor marrom da mistura de gases. 

A expressão dc equilíbrio para a Equação 15.10 é: 


K = 

P, 


Pmf 


VjO. 


[15.111 


Como podemos determinar o valor numérico para K yf e verificar que é uma constante independente das quan 
tidades de partida de NO, e N,0 4 ? Poderíamos realizar experimentos nos quais começamos com vários tubos sela 
dos contendo diferentes pressões pardais de NO. e N,0 4 , como resumida na Tabela 15.1. Os tubos são mantidos - 
100 "C até que nenhuma variação posterior na cor do gás seja observada. Em seguida, analisamos as mistura- 
determinamos as pressões parciais de NO, e N.O, no equilíbrio, como mostrado na Tabela 15.1 . 


I TABELA 15.1 

Pressões parciais iniciais e no equilíbrio (f r ) dc N .O, e N0 2 a 100 

’C 


Experimento 

Pressão parcial 
inicial de N.0 4 
(atm) 

Pressão parcial 
inicial de NO. 
(atm) 

Pressão parcial de 
N.O, no equilíbrio 
(atm) 

Pressão pardal de 
NO. no equilíbrio (atm) 


1 

0,1) 

0,612 

0,0429 

0,526 

6,45 

2 

0,0 

0,9)9 

0,0857 

0,744 

6,46 

3 

0,0 

1,22 

0,138 

0,944 

6,46 

4 

0,612 

0,0 

0,138 

0,944 

6,46 
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Figura 15.7 Como visto na Tabela 
15.1, a mesma mistura em equilíbrio é 
produzida começando com 1,27 atm 
de NOj (experimento 3) ou com 
0,612 atm de N ? 0 4 (experimento 4). 


Para avaliar a constante de equilíbrio, as pressões parciais no equilíbrio sào inseridas na expressão da constante de 

quilíbrio (Equação 15.11). Por exemplo, usando o primeiro conjunto de ciados, P so = 0,526 atm e P N - 0,0429 atm: 


#C„ = 

P. 


( P No f _ (0,526)- 
0,0429 


= 6,45 


N«0, 


Procedendo da mesma forma, os valores de K,„ para outras amostras foram calculados, como relacionados na 
Tabela 15. 1 . Observe que o valor de K ll} é constante - 6,46, dentro dos limites 

:o erro experimental) mesmo que as pressões iniciais variem. Além disso, os re- jfc atividade 
-ultados do experimento 4 mostram que o equilíbrio pode ser atingido come- Jfm Constante de equilíbrio 
.ando com N : Ó., ou com NO,. Isto é, o equilíbrio pode ser atingido a partir de ^ 

■ nabos os sentidos. A Figura 15.7 mostra como tanto o experimento 3 quanto o 

vperimento 4 resultam na mesma mistura em equilíbrio mesmo um começando com 1,22 atm de N0 3 e o outro 
com 0,612 atm de N 2 0 4 . 


COMO FAZER 15.1 

Escreva a expressão de equilíbrio para K„, para as seguintes reações; 
W 20,(£) ^ 30,(0 

(b) 2NO&) + Cljfc) 2NOCI(£) 

(c) Ag[aq) + 2NH,(*f) Ag(NH 1 ),*(a^) 


Solução 


Análise: dadas três equações, pede-se escrever uma expressão da constante de equilíbrio para cada uma delas. 
Planejamento: usando a lei da ação de massa, escrevemos cada expressão como um quodente. O quodente tem os 
termos da concentração dos produtos multiplicados juntos e cada um elevado à potência de seu coeficiente estequio- 
métrico na equação balanceada, dividido pelos termos da concentração dos reagentes multiplicados juntos e cada um 
elevado à potênda de seus coeficientes cstequiométricos. 


Resolução: (a) Para uma reação na fase gasosa, usamos as pressões parciais dos produtos e reagentes para os termos 
de concentração: 





(b) Analogamente, temos: 


K iPuoaf 
* (PnfPa, 


(c) Para uma reação aquosa, usamos as concentrações molares dos produtos e reagentes para os termos de concentração. 


[AgfNH^I 

” lAg’I[NH,F 
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PRATIQUE 


Escreva a expressão da constante de equilíbrio para (a) ■+ !,(#) 

-iBr (aq) * CdBr/Tiwj). 


Respostas: la) 



[CdBr 4 : l 

[Cd : j[Br]* - 


í— — 2Hl( t (f), <b> Cd : '(a<?) 


' i 

Reagentes 







Reagentes 


Produtos 


<b)K„«l 

Figura 1 5.8 A expressão de equilíbrio tem 
produtos no numerador e reagentes no 
denominador, (a) Quando > 1 , existem 
mais produtos que reagentes no equilíbrio, e 
o equilíbrio supostamente localiza-se à 
direita, (b) Quando < 1, existem mais 
reagentes que produtos no equilíbrio, e o 
equilíbrio supostamente localiza-se à 
esquerda. 


Ordem de grandeza das constantes de equilíbrio 

As constantes de equilíbrio podem ser muito grandes ou muit 
pequenas. A ordem de grandeza da constante fornece-nos infonr.. 
ções importantes sobre a composição de uma mistura em equilíbn. 
Por exemplo, considere a reação entre os gases monóxido de earbon 
e cloro a 100 “C para formar fosgénio (COCl : ), gás tóxico usado na fa- 
bricação de determinados polímeros e inseticidas. 

CO(g) + Cl.(£) ^ COCI : (g) = 1 ,49 x 10* 

”cxr ci, 

Para que a constante de equilíbrio seja grande, o numerador da 
expressão da constante de equilíbrio deve ser muito maior que o de- 
nominador. Assim, a concentração de COC1, no equilíbrio deve ser 
muito maior que as concentrações de CO ou CU; uma mistura em 
equilíbrio dos três gases é basicamente COCl, puro. Dizemos que es-t 
equilíbrio encontra-se à diratu (istoé, no sentido do produto). Analoga- 
mente, uma constante de equilíbrio muito pequena indica que a mis- 
tura no equilíbrio contém reagentes em sua maioria. Então dizem. - 
que o equilíbrio encontra - se ã esquerda. Em geral, 

K . f ;» 1: equilíbrio encontra-se à direita; predominam us produtos. 

K ni <C 1: equilíbrio encontra-se ã esquerda; predominam os reagentes 

Essas situaçõ»?s estão resumidas na Figura 15.8. 


COMO FAZER 15.2 

A reação de N, com O, para formar NO poderia ser considerada uma maneira de 'fixar' nitrogênio. 

N& + 0,0?) 5=^ 2NCH.V) 

O valor para a constante dc equilíbrio para essa reação a 25 "C é K rJ ■ 1 * lfT 1 ". Descreva a praticabilidade dessa reaçã» 
para a fixação de nitrogênio. 

Solução 

Análise: pede-se comentar sobre a utilidade de urna reação com base na ordem de grandeza de sua constante a 
equilíbrio. 

Planejamento; consideraremos a ordem de grandeza da constante de equilíbrio para determinar se essa reação é pr: 
tica ou não para a produção das espécies desejadas. 

Resolução; como K ^ é muito pequeno, muito pouco NO será formado a 25 “C. O equilíbrio encontra-se à esquero 
favorecendo os reagentes. Consequentemente, essa reação é uma escolha extremamente ruim para a fixação de r 
trogênio, pelo menos a 25 ‘‘C. 

PRATIQUE 

A constante de equilíbrio para a reação H : (g) + I,(g) « ZHIlg) vana com a temperatura como segue: K., = 794 a 2 U > ? 

= 54 a 700 K. A formação de Hl é mais favorecida a temperatura mais alta ou mais baixa? 

Resposta: ela é favorecida a temperatura mais baixa porque é maior. 
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0 sentido da equação química e K cq 

Uma vez que um equilíbrio pode ser abordado a partir de qualquer sentido, o sentido no qual escrevemos a 
equação química para um equilíbrio é arbitrário. Por exemplo, temos visto que podemos representar o equilíbrio 
VO, - NO, como: 


Np* (g) — 2NO&) 


Para essa equação, podemos escrever: 

(P ) J 

= v, ° i = 6,46 (a 100 °C) 

P *,o, 

Poderíamos igualmente considerar esse mesmo equilíbrio em termos da reação inversa: 

2NOp) í=Np,(g) 


[15.12] 


A expressão de equilíbrio é dada por. 


K nr = - 0,155 


(Pso.)- 


(a 100 °C) 


[15.13] 


A Equação 15.13 éexatamente a recíproca da Equação 15.12. A expressão da constante de equilíbrio para uma reação 
■~.rita em um sentido ê a recíproca iin escrita no sentido inverso. Em eonseqüência, o valor numérico da constante de 
equilíbrio para a reação em um sentido é recíproco àquele para a reação inversa. 

.mbas as expressões são igualmente válidas, mas não faz sentido dizer que a ~<k 
: />nstante de equilíbrio entre NO, e Np* c 6,46 ou 0,155, a menos que indique- 
mos como a reação de equilíbrio está escrita e também especifiquemos a tem- 
peratura. 


COMO FAZER 15.3 


(a) Escreva a expressão para para a seguinte reação: 

2NO(jr)^^N J ( g ) + 0,(g) 

(b) Usando a informação de "Como fazer 15.2", determine o valor dessa constante de equilíbrio a 25 "C. 


Solução 

Análise: pede-se escrever uma expressão para a constante de equilíbrio e determinar o valor da constante de equilí- 
brio para o equilíbrio gasoso. 

Planejamento: como antes, esc revemos a constante de equilíbrio como um quociente de produtos sobre reagentes, 
cada um elevado á potência que é igual ao seu coeficiente na equação balanceada. Podemos determinar o valor da 
constante de equilíbrio relacionando a expressão da constante de equilíbrio que escrevemos para essa reação com a 
expressão da constante de equilíbrio de "Como fazer 15.2". 


Resolução: (a) Escrevendo os produtos sobre os reagentes, temos: 


K m 


füA 


(b) A reação é exatamente o inverso da apresentada em "Como lazer 15-2". Portanto, tanto a expressão da constante de 
equilíbrio quanto o valor numérico da constante de equilíbrio são recíprocos aos de "Como fazer 15.2". 


K - P »A - L_ 


- = 1 xio 30 


Independentemente da maneira como expressamos a constante de equilíbrio entre NO, N, e O,, a 25 ‘C ele apresen- 
ta-se do lado que favorece N ? e Oj. 


PRATIQUE 

Para a formação de NH, a partir de N, e H,, Nj(g) + 3H,(fl) - 2NH 3 (g), K„ = 4,34 * ICT' a 300 “C. Qual é o valor de 

K„ para a reação inversa? 

Resposta: 2,30 x 10 7 


540 


Química: a ciência central 


Outras maneiras de manipular as equações químicas e os valores de K rq 

Exata monte como os valores de K das reações direta e inversa são recíprocos um ao outro, as constantes d-, 
equilíbrio das reações apresentadas de outras maneiras também estão relacionadas. Por exemplo, se fôsscirv 
multiplicar o equilíbrio N,0 4 - NO, original por 2, teríamos: 

2NA(S) — W(í) 

A expressão da constante de equilíbrio para essa equação é: 



que c simplesmente a expressão da constante de equilíbrio para a equação original, dada na Equação 15.11, ao qua 
drado. Como a nova expressão da constante de equilíbrio é igual ã constante original ao quadrado, a nova constar 
te de equilíbrio é igual à constante original ao quadrado, nesse casa 6,42 - 41,7 (a 100 °C). 

Algumas vezes, como em problemas nos quais utilizamos a lei dc Hess (Seção 5.6), devemos usar as equaçõv 
montadas em duas ou mais etapas. Obtemos a equação líquida somando as equações individuais e cancelando o 
termos idênticos. Considere as duas reações seguintes, suas expressões das constantes de equilíbrio e suas core 
tantes de equilíbrio a 100 U C: 

2NOBr(g) — 2NO(tf) + Br,fc) = ^ = 0,42 

Br 2 (*) + Cl ; (£)^2BrCI(s) ^ K lTf = 7,2 

F *» ct, 

A soma dessas duas equações é: 

2NOBr(g) + Cl,(£) 2NO(jr) + SBrCl^) 
e a expressão da constante de equilíbrio para a equação líquida é: 

« (P P 3 

V NOBr > 'O 

Essa expressão da constante de equilíbrio é o produto das expressões para as etapas individuais. Como a 
expressão da constante de equilíbrio da equação líquida é o produto das duas expressões, sua constante dt 
equilíbrio é o produto das duas constantes de equilíbrio individuais: 0,42 *72 = 3,0. 

Para resumir: 

1. A constante de equilíbrio de uma reação no sentido inverso é o inverso da constante de equilíbrio da reação 
no sentido direto. 

2. A constante de equilíbrio de uma reação multiplicada por um número á a constante de equilíbrio elevada á 
potência igual àquele número. 

3. A constante de equilíbrio para uma reação líquida montada em duas etapas é o produto das constantes di 
equilíbrio para as etapas individuais. 


COMO FAZER 15.4 

Dada as seguintes informações: 

HF(oi/) hT(aq) + F(«q) *^ = 6,8 *10“* 

HjCAW) 2H><J) + CjO ‘-[aq) = 3,8 x KT" 

determine o valor da constante de equilíbrio para a seguinte reação: 

2HFH) + C,0 /lai/) 2F (tuj) + H,C,0 4 (^) 

Solução 

Análise: dadas duas equações e as constantes de equilíbrio corres-pondentes, pede-se determinar a constante de equ:- 
líbrio de uma terceira equação, relacionada com as duas primeiras. 
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Planejamento: não podemos simplesmente somar as duas primeiras equações para obter a terceira. Em vez disso, 
precisamos determinar como manipular as equações para chegar ás etapas que somaremos para nos fornecer a equa- 
ção desejada. 

•fcv Jucao: se multiplicarmos a primeira equação por 2 e alterarmos adequadamente a constante de equilíbrio (ele- 
-- ao quadrado), obteremos: 

2HF(iiq) 2H'(a<|) + 2F(aq) K„ = 4,6 x 11T 

IM-Vio a segunda equação e fazendo a mudança adequada na constante de equilíbrio (tomando seu ivcir* 

2H (aq) + CO/ (aq) HjCpJ/Uf) K , = 2,6 x llf 

Agora temos duas equações que, somadas, fornecem a equação líquida; podemos multiplicar os valores de K^. indi\ i- 
duais para obter a constante de equilíbrio desejada. 

2HF(<7ij) « 2H‘(oq) + 2F (u/j) 

21 1 ■ • a q)^=^H,C i O i (aq) 

2HF(aq)+ C,0, ; (aq)« 2F (aq) + H,C.0 4 {«q) 

K,, = (4,6 x 1(T ) (2,6 x 10") = 0,12 


PRATIQUE 

Dada a seguinte informação a 700 K, K = 54,0 para a reação H ; (ç) + h(g) « 2HI(ç), e K ( - 1 ,04 x 1 1) 4 paro a reação 

Nj(y) + 3H,(ç) o - -- 2NH,( i sf), determine o valor da constante de equilíbrio para a reação 2NH-/ç) 3l,(ç) ■ 

6Hl(y) + Nj(g) a 700 K. 

Resposta: 1,51 x 10* 


Jnidades das constantes de equilíbrio 

Você deve ter notado que nenhum dos valores de tem qualquer unidade associada a ele, mesmo que as 
r ressoes e concentrações que entram nas expressões de equilíbrio tenham unidades de atmosferas e mol por litro, 
respectivamente. Isso acontece porque os valores que substituímos na expressão de equilíbrio são na realidade 
izões entre pressão e pressão de referência, P irf , ou entre a concentração molar e uma concentração de referência, 

A pressão de referência, para as pressões expressas em atmosferas, é 1 atm. A concentração de referência, para a 
oncentração expressa em concentração em quantidade de matéria, é 1 mol/L. Por exemplo, considere o equilíbrio 
\ A(tf) • 2NO(jf). A expressão da constante de equilíbrio para essa equação é dada pela Equação 15. 1 1 . Se fõs- 
rmos simplesmente substituir as pressões parciais na expressão, obteríamos um valor de K , com unidades de 
•tm. Primeiro dividindo cada pressão parcial pela pressão de referência (1 atm), eliminamos as unidades de atmos- 
:ras e obtemos uma constante de equilíbrio que é adimensional. 


(P.SU JPJ 
(^K.O & t li) 


[15.141 


O mesmo vale para os equilíbrios aquosos. Simplesmente substituindo as concentrações molares na expressão 
ia constante de equilíbrio para a formação de Ag(NHj)/(<Kf) a partir de Ag'fe<j) e NH ,(aq) ("Como fazer 15.1") pro- 
duziria urna constante de equilíbrio com unidade de mol 1 L'. Entretanto, dividindo-se a princípio cada concentra- 
do por 1 mol/L elimina-se a unidade e fomece-nos a constante de equilíbrio adimensional desejada. Como cada 
grandeza usada na expressão da constante de equilíbrio é apresentada sem dimensão pela divisão por uma gran- 
deza de referência, podemos usar as pressões parciais e as concentrações molares na mesma expressão, quando for 
o caso, como veremos na Seção 15.3. No restante deste livro, não mostraremos a divisão pela pressão ou concentra- 
ção de referência explicitamente porque o respectivo valor numérica do resultado não varia. 


15.3 Equilíbrios heterogêneos 

Muitos equilíbrios, como o sistema hidrogênio-nitrogènio-amõnia, envolvem todas as substâncias na mesma 
fase. Tais equilíbrios são chamados equilíbrios homogêneos. F.m outros casos, as substâncias no equilíbrio estão 
em fases diferentes, dando origem aos equilíbrios heterogêneos. Como exemplo, considere a dissolução de clore- 
to de chumbo(II) (PbCU). 
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Química: a ciènáa contrai 


PbCl,(s) == Pb’*(rti 7 ) + 20 (rtfl) 


[15 7 


Esse sistema consiste em um sólido em equilíbrio com duas espécies aquosas. Se escrevermos a expressão 
instante de equilíbrio para esse processo da maneira normal, obteremos: 


K _ [Pb- ][C1 ] 3 
[PbCIJ 


[15 


Esse exemplo apresenta um problema que não encontramos anleriormente: como expressarmos a concentr 
çào de uma substância sólida? Apesar de ser possível expressar a concentração de um sólido em termos de nr. 
por unidade de volume, fica claro ser desnecessário expressar a concentração de um sólido para o propósito de t 
crever as expressões das constantes de equilíbrio. Lembre-se da última seção: o que realmente é substituído c 
uma expressão de equilíbrio é uma razão entre a concentração (ou pressão parcial) e o valor de referência. O nu - 
mo vale para substâncias puras, independentemente de elas serem sólidas ou líquidas, e a concentração de refere* 
cia para qualquer substância pura é simplesmente a da substância pura mesmo. Conseqüen temente, a divisão p* 
concentração de referência para qualquer sólido puro ou líquido puro resulta em 1, tomando desnecessário q 
sólidos e líquidos apareçam na expressão da constante de equilíbrio. Portanto, se um sólido ou um liquido puro t - 

envolvido em um equilíbrio heterogêneo, sim concentração não ê incluída na expre- 
dn constante de equilíbrio piara a reação. Quando o solvente está envolvido r 
equilíbrio, sua concentração também é excluída da expressão da constar- 
de equilíbrio, desde que as concentrações dos reagentes e produtos sejer 
baixas, de tal forma que o solvente seja praticamente uma substância pur: 
Entretanto, as pressões parciais de gases e as concentrações molares das sur 
tâncias em solução são incluídas nas expressões da constante de equilíbrio jxr 
que essas grandezas podem variar. Para resumir: 

1. As pressões parciais dos gases são substituídas na expressão da cor - 
tante de equilíbrio. 

2. As concentrações molares das espécies dissolvidas são substituídas *. 
expressão da constante de equilíbrio. 

3. Os sólidos puros, os líquidos puros e os solventes não sâo incluídos r_ 
expressão da constante de equilíbrio. 

Aplicando essas regras à decomposição do carbonato de cálcio: 

CaC03(s) í=± CaO(s) + C0 3 (£) [15.1“ 



CaO CaCO, 

(a) 


S. 

> 1 \ 

CCMX.) + 

> 9 



CaO CaCO, 


(b) 

Figura 1 5.9 A decomposição de 
CaCO, é um equilíbrio heterogêneo. 
Na mesma temperatura a pressão de 
C0 : . no equilíbrio é a mesma nas 
duas jarras em forma de sino, 
mesmo que as quantidades relativas 
de CaCO. puro e CaO difiram 
enormemente entre si. 


obtém-se a seguinte expressão da constante de equilíbrio: 

ll-W 

A Equação 15.18 nos diz que, a determinada temperatura, um equilíbr 
entre CaCO-„ CaO e CO, sempre levarão à mesma pressão parcial de CO, des- 
de que os três componentes estejam presentes. Como mostrado na Figura 15 - 
teríamos a mesma pressão de CO, rndependentemente das quantidades relar 
vas de CaO e CaCO,. Observe que mesmo que eles não apareçam rui expressão a. 
constante de equilíbrio, sólidos e líquidos puros participantes da reação devem esta 
presentes no equilíbrio. Aplicando as regras a um equilíbrio envolvendo águ 
como solvente, 

H,0(/) + CO ;'(aq) OH ~(aq) + HC0 3 (fli/) [15.1M 

obtém-se a seguinte expressão da constante de equilíbrio: 

[OHUHCO,-) 

^ [CO/-1 11 
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COMO FAZER 15.5 

Escreva as expressões da constante de equilíbrio para cada uma das seguintes reações: 

(a) CO,(jj) + H,(y) CO <g) + H,0 (/) 

(b) SnO.(s) -t- 2 CO(à’) Sn(s) 4- 2CO,0f) 

(c) Sn(s) 4- 2H~(m/l í=± Sn 2 *(aq) + H,(y) 


Solução 

Análise: dadas três equações químicas, todas para equilíbrios heterogéneos, pede-se escrever as expressões da cons- 
tante de equilíbrio correspondente. 

Planejamento: empregamos a lei da ação de mar-.i lembrando de omitir quaisquer sólidos puros, líquidos puros e 
solventes das expressões. 


Resolução: (a) A expressão da constante de equilíbrio é: 


JC = 


P- 


Uma vez que a água aparece na reação como um liquidi > puro, sua concentração não aparece na expressão da constan- 
te de equilíbrio. 

(b) A expressão da constante de equilíbrio é: 


k: = 



Como SnO, c Sn são ambos sólidos puros. sua> concentrações não aparecem na expressão da constante de equilíbrio. 
Ic) A expressão para a constante de equilíbrio e 

[Sn : ')P H 
" [Ht 

Como Sn ó um sólido puro, sua concentracão não aparece na expressão da constante de equilíbrio. Observe que tanto 
as concentrações cm quantidade de matéria quanto as pressões parciais aparecem na mesma expressão. 


PRATIQUE 

Escreva as expressões da constante de equiiíbno para as reações <a> 3Fe(s) + 4H,0(y) • » - Ft^O^s) 4- 4H,(g), e 

(b) Cr(s) 4- SAg^o*) Cr v (iJif) - 3Agi -i. 

Respostas; (a) K fl ,=(P tIr )MP í)j0 ) 4 ;(blK = [Cr ] AgT 


COMO FAZER 15.6 

Cada uma das seguintes misturas toi colocada em um recipiente techado e deixada em repouso Qual(is) das seguin- 
tes misturas c(são) capaz(es) de atingir o equilibr . • pres -4 * pela Equação 15.17: (a) CaCO, puro; (b) CaO e uma pres- 

são de CO, maior que o valor de K„,; (c) um pouco de CaCO, e uma pressão de CO, maior que o valor de K, f ; (d) CaCO, 
e CaO? 

Solução 

Análise: perguntam- se quais das várias combinaçõe- ;e ---recies podem estabelecer em equilíbrio entre o carbonato 
de cálcio e seus produtos de decomposição, óxido de , : : 1 e dióxido de carbono: CaCO-,(s) Ca 0(5) 4- C0 2 (jí). 

Planejamento: para que o equilíbrio seja atingido, do e ser possível tanto para o processo direto quanto para o pro 
cesso inverso ocorrer. Para que o processo direto ocorra deve existir um pouco de carbonato de cálcio presente. 
Para que o inverso ocorra, deve existir tanto óxido de cálcio quanto dióxido de carbono. Em ambos os casos, os 
compostos necessários podem estar presentes inicialmentt ou ser formados pela reação de outras espécies. 

Resolução: o equilíbrio pode ser atingido em todos os casos exceto em (c), porque quantidades suficientes de sólidos 
estão presentes. Em (a) CaCO, simplesmente se decompõe, formando CaO(s) e CO,(ij) até que a pressão de equilíbrio 
de CO, seja atingida. Entretanto, deve haver CaCO, suficiente para permitir que a pressão de CO ; atinja o equilí- 
brio. Em (b) CO, combina-se com CaO presente até que sua pressão diminua para o valor de equilíbrio. Não existe 
CaO presente em (c), logo o equilíbrio não pode ser atingido porque não existe uma maneira de a pressão de CO. dimi- 
nuir ale seu valor de equilíbrio (o que exigiria parte de CO. reagir com CaO). Em (d) a situação é basicamente a mesma 
que em (a): CaCO, decompõe-se até que o equilíbrio seja atingido. A presença de CaO no início não foz diferença. 
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PRATIQUE 

Qual das seguinte-. substâncias - H,(g), H.O(£), 0,(£) quando adicionadas a Fe,0 4 (s) em um recipiente fechado, r - 
mitirá que o equilíbrio seja estabelecido na reação 3Fe(s) + 4H ; 0(£) ■ Fe^fs) + 4H ; (#)? 

Resposta: apenas fi,(g). 


1 5.4 Cálculo das constantes de equilíbrio 

Uma das primeiras tarefas encontradas por Haber quando de abordou o problema da síntese da amónia ft 
contrnr a ordem de grandeza da constante de equilíbrio para a síntese de NH, a várias temperaturas. Se o vali 4 
K ni para a Equação 15.6 fosse muito pequeno, a quantidade de NH. em uma mistura em equilíbrio seria peq. 
em relação às quantidades de N : e H 2 . Isto é, se o equilíbrio se localiza muito distante à esquerda, seria impo- i 
desenvolver uma síntese de amónia satisfatória. 

Haber e seus colaboradores conseqüentemente avaliaram as constantes de equilíbrio para essa reação a va -m 
temperaturas. O método que eles empregaram é semelhante ao descrito na «mstrução da Tabela 15.1: começa ■ 
com várias misturas de Nj, H, e NH„ deixaram as mistun ~ atingirem o equilíbrio a uma temperatura especit J 
mediram as concentrações dos três gases no equilíbrio. Como a- pressões parciais no equilíbrio de todos os pi- 
tos e reagentes são conhecidas, a constante de equilíbrio poderia ser calculada diretamente a partir da expresso. I 
constante de equilíbrio. 

COMO FAZER 15.7 

Uma mistura de hidrogénio e nitrogênio em um recipiente de reação atinge o equilíbrio a 472 “C A mistura de g? v 
em equilíbrio foi analisada e descobnu-se que ela cc- 1 tém ~ H atm de H,, 2.46 atm de N, e 0,166 atm de NH,. A pu- 
desses dados calcule a constante de equilíbrio. K . para 

N,(.ç) - 3H&) 2NH,(g) 


Solução 


Análise: dadas uma equação balanceada e as pressões pardais no equilíbrio, pcde-sc calcular o valor da constante 
equilíbrio. 

Planejamento: usando a equação balanceada, escrevemos a expressão da constante de equilíbrio. A seguir substr 
mos as pressões parciais na expressão e achamos o valor de K c? . 

Resolução: 


„ = (Pm (0,166)- 

” P n ,(Ph/ (2,46)(73) 3 


= 2,79 kIQ-' 


PRATIQUE 

Encontra-se que uma solução aquosa de ácido acético tem as seguintes concentrações no equilíbrio a 25 "C [HC.Fi -i 
= 1,65 xlO* 2 mol/L: [H'j = 5,44 * 10"* mol/L e [C,H/D; ] - 5,44 x 10 -1 mol/L. Calcule a constante dc equilíbrio, 
para a ionização do ácido acético a 25 °C. = (Seção 43) 

Resposta: 1.79 » 10 " 


Geraimente não sabemos as concentrações no equilíbrio de todas as espédes químicas em um equilf: 
Entretanto, se conhecemos a concentração no equilíbrio de no mínimo uma espécie, podemos geralmente us i 

estequiometria da reação para deduzir as concentrações no equilíbrio das outras espédes na equação quiir 

Usaremos o seguinte procedimento para fazer isso: 

1. Tabelar as concentrações inidais e no equilíbrio de todas as espédes na expressão da constante de equ 
brio. 

2. Para as espédes que tanto a concentração inicial quanto a concentração no equilíbrio são conheddas, ca - 
Íamos a variação na concentração que ocorre à medida que o sistema atinge o equilíbrio. 

3. Use a estequiometria da reação (isto é, use os coeficientes na equação química balanceada) para calcula - 
variações na concentração para todas as outras espédes no equilíbrio. 

4. A partir das concentrações inidais e das variações na concentração, calcule as concentrações no equilít 
Estas são usadas para avaliar a constante de equilíbrio. 
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Ilustramos o procedimento no "Como lazer 15.8". 


COMO FAZER 15.8 

Dissolve-se uma quantidade de amónia suficiente em 5,00 litros de água a 25 "C para produzir uma solução de 0,01 24 
mol/L de amónia. A solução é mantida até que atinja o equilíbrio. A análise da mistura em equilíbrio mostra que a 
concentração de OH é4,64 x 10 J mol/L. Calcule a K a 25 “C para a reação. 

NH y (aq) + H,C>(/) NH/(aç) + OH (ai?) 


Solução 

Análise: dadas a concentração inicial de amónia e uma concentração no equilíbrio de um de seus produte- de disso- 
ciação pede-se determinar o valor da constante de equilíbrio para a dissociação da amónia em água. 

Planejamento: construímos uma tabela para encontrar as concentrações no equilíbrio de todas as espécies e usamos 
as concentrações para calcular a constante de equilíbrio. 

Resolução: em primeiro lugar, tabelamos as concentrações iniciais e no equilíbrio conhecidas de todas as espécies na 
expressão da constante de equilíbrio. Proporcionamos também espaço na tabela para listar as variações nas concen- 
trações. Como mostrado, é conveniente usar a equação química como cabeçalho para a tabela. Observe que não exis- 
tem entradas na coluna abaixo da água porque esta é um solvente e não aparece na expressão da constante de 
equilíbrio: 


ISIH,(flç) + H,0(/) NH/(oç) + OH(aq) 


Inidal 

0,0124 mol/L 


0 mol/L 

0 mol/L 

Variação 





Equilíbrio 




4,64 x 10 - * mol L 


Em segundo lugar, calculamos a variação na concentração de OH~ usando os valores inicial e do equilíbrio. A \ anação 
é a diferença entre os valores inicial e do equilíbrio, 4,64 x 10~* mol/L 

Em terceiro lugar, usamos a estequiometria da reação para calcular as variações das outras espécies. A equação química 
balanceada indica que, para cada mnl de OH formado, 1 mol de NH. deve ser consumido. Portanto, a quanfcdaje 
NH, consumida é também 1,61 * 10 -1 mol/L A mesma linha de raciocínio fornece a quantidade de NH/ pr.x3 iirx .-ia 
que também é 4,64 x 10' 4 mol/L 

Em quarto lugar, calculamos as concentrações no equilíbrio, usando as concentrações iniciais e as variações - cc na — 
tração de NH, no equilíbrio é a concentração inidal menos a que foi consumida: 

[NH J = 0,0124 mol/L - 4,64 y 10™ mol/L - 0,01194 inol/L (com um algarismo significativo extra) 

Analogamente, a concentração de NH/ no equilíbrio c: 

[NH/] = 0 mol/L + 4,64 x IO' 4 mol/L = 4,64 x 10'* mol/L 

A tabela completa agora se parece com a que segue: 


NH,(mj) + H,0(/) NH/(mj) + OH~(mj) 


Inidal 

0,0124 mol/L 


0 mol/L 

0 mol/L 

Variação 

-4,64 x 10 H mol/L 


+4,64 x 10 - * mol/L 

+4,64 x 10^ mol/L 

Equilíbrio 

0,0119 mol/L 


4,64 x 10 - * mol/L 

4,64 xlQ-* mol/L 


Finalmente. agora que cohecemos a concentração no equilíbrio para cada reagente e produto, podemos usar a expres- 
são da constante de equilíbrio para calcular a constante de equilíbrio. 

[NH/11QH-1 J4A4 xl0 ^ = 0 ,, 

^ [NH,) (0,0119) 

Comentário: o mesmo método pode ser aplicado para problemas de equilíbrio gasosos. As pressões parciais são 
facilmente usadas ao entrar na tabela em lugar das concentrações molares. 

PRATIQUE 

O trióxido de enxofre decompõe-se a alta temperatura em um recipiente selado: 2SO,(£) - - 2SQ.IO + O-(c). Inicial- 
mente o recipiente é abastecido a 1 .000 K com SO,(£) a uma pressão parcial de 0,500 atm. No equilíbrio a pn>são parcial 
de SO, é 0,200 atm. Calcule o valor de a 1.000 K. 

Resposta: 0/338 
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1 5.5 Aplicações das constantes de equilíbrio 


Vimos que a ordem de grandeza de K rj indica a extensão na qual uma reação prosseguirá. SeK^é muito pequeno 
(isto é, muito menor que 1), a mistura em equilíbrio conterá basicamente só reagentes. A constante de equilíbrio tam- 
bém permite-nos (1) determinar o sentido no qual uma mistura de reação prosseguirá para atingir o equilíbrio e (2 
calcular as concentrações de reagentes e produtos quando o equilíbrio foi atingido. 

Determinando o sentido de reação 

Suponha que coloquemos uma mistura de 2,0 mol de H 2 , 1 ,00 mol de N 3 e 2,00 mol de NH, em um recipiente dt 
1,00 L a 472 “C. N, e H ; reagirão para formar mais NH 3 ? Nessa instância devemos primeiro calcular a pressão parei 
ai inicial de cada espécie, usando a equação de gás ideal. 

n ll: RT (2,00 mols)(0, 0821 Latm/mol K (745 K)_ 

H * V l,O0L * 


P 


N : 


>'u z RT _ (1,00 mol)(0, 0821 Latm/mol K (745 K) 
V 1,00L 


= 61,2 atm 


P = 

1 NH, 


v~ 


(2,00 mols)(0, 0821 Latm/mol K (745 K) 
1.00L 


= 122 atm 



Reação Equilí- Reação que 
que forma brio forma os 
os produtos reagentes 

Figura 15.10 As ordens de 
grandeza relativas do quociente de 
reação Q e da constante de 
equilíbrio K m indicam como varia o 
sentido da reação à medida que ela 
tende ao equilíbrio. Se Q for menor 
que K^, a reação prossegue da 
esquerda para a direita até que 
Q = Quando Q = K^, a 
reação está em equilíbrio e não 
tem tendência a variar. Se Qé 
maior que a reação prossegue 
da direita para a esquerda até que 

Q= K *r 


Se inserirmos as pressões parciais de N 7 , H-, e NI 1, na expressão da cor.' 
tante de equilíbrio, temos: 

(I W’ _ (122)* . ^ 

W)’ (OJ)(122)» 

De acordo com "Como fazer 15.7", JÇ = 2,79 x 10' 5 a essa temperatura. Cnn 
seqüentemente, o quociente /P N P’ precisará diminuir de 134x10 ' 
para 2,79 x 10'’ para que o sistema atinja o equilíbrio, Essa variação pode 
acontecer apenas se a pressão parcial de NH, diminuir e as pressões Je N, e H 
aumentarem. Assim, a reação prossegue no sentido do equilíbrio pela formaçõ 
de Nj e H a partir de NH V isto é, a reação prossegue da direita para a esquerda 
Quando substituímos as pressões parciais ou concentrações dos produto- 
e reagentes na expressão da constante de equilíbrio, o resultado é conhecida 
como quociente da reação, representado pela letra Q. O quociente da reação sc 
igual à constante de equilíbrio, K nf apenas se o sistema estiver em equilíbrio: Q ~ k 
apenas no equilíbrio. Temos visto que quando Q > K ilf , as substâncias do lad. 
direito da equação química reagirão para formar as substâncias da esquerda 
a reação caminha da direita para a esquerda ao se aproximar do equilíbr 
Contrariamenfe, se Q < K^, a reação atipgirá n equilíbrio formando mais r 
dutos; ela caminha da esquerda para a direita. Essas relações estão resumia õ- 
na Figura 15.10. 


COMO FAZER 15.9 

A 448 "C a constante de equilíbrio, K^, para a reação 

H-fç ) - l-lç) 2HJ(y) 

é 51 Determine como a reaçãoprusseguirá para atingir o equilíbrio a 448 ' C se começarmos com 2,0 x 10 * mol de HL' 
1,0 x KT* mol de H 3 e 3,0 x 10 ' mol de L em um recipiente de 2,00 L. 

Solução 

Análise: dados o volume e as quantidades molares daí espécies em uma reaçào, pede-se determinar em qual sentido ; 
reação deve prosseguir para atingir o equilíbrio. 
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Planejamento: podemos determinar as pressões parciais iniciais de todas as espécies a partir das informações dadas. 
Podemos, em seguida, substituir as pressões parciais iniciais na expressão da constante de equilíbrio para caicuiar o 
quociente da reação, Q. A comparação das ordens de grandeza da constante de equilíbrio, que foi dada, e o quociente 
da reação nos revelarão em qual sentido a reação prosseguirá. 


Resolução: as pressões iniciais são: 

p _ iitgRT _ (2,0 >10 : mol)(0,0821 L atm/mol K (721 K) _ Q ^ ^ 

m ~ V 2.0ÜL " ~ a 

n H RT (1,0 xlO" mol)(0,0821 L atm /mol K (721 K) , 

r u = — 1 = — — — U/Zto atm 


»I . RT (3,00 xio - mol)(Ü,D821 Latm/mol K (721 K) 
V ~ 2,00 L 


= 0,888 atm 


O quociente da reação é: 

(Pnf (0,592 )'- 

P Hj P,. (0^%K0^88) 

Como Q < K íV a pressão parcial de Hl deve aumentar e as pressões parciais de H, e 1. devem diminuir para que o equi- 
líbrio seja atingido; a reação prosseguirá da esquerda para a direita. 

PRATIQUE 

A 1.000 K o valor de para a reação 2SO,(ç) ■ 2SO,(g) + 0^)0 0,338. Calaileo valor de Q, determinado o senti- 

do no qual a reação prosseguirá em direção ao equilíbrio se as pressões parciais dos reagentes forem Pmk = 0,16 atm; 
Pso. = 0.41 atm: P 0 , = 23 atm. 

Resposta: Q = 16; Q > K,„ logo a reação prosseguirá da direita para a esquerda, formando mais SO v 


Cálculo das concentrações no equilíbrio 

Os químicos com frequência precisam calcularas quantidades de reagentes e produtos presentes no equilíbrio. 
i abordagem na resolução de problemas desse tipo é similar à que usamos para avaliar as constantes de equíli- 
rio: tabelamos as pressões parciais ou concentrações iniciais, as variações que ocorrem e as pressões ou concen- 
ações finais. Geralmente terminamos usandò a expressão da constante de equilíbrio para derivar uma equação 
ae deve ser resolvida para uma quantidade desconhecida, como demonstrado em "Como fazer 15.10". 


COMO FAZER 15.10 

Para o processo de Haber, N,(y) + 3H,(^) . 2NH,(g), K^= 1,45 x 10 a 500 °C. Em uma mistura em equilíbrio dos 

três gases a 500 “C, a pressão parcial de H. é 0,928 atm e a pressão paraal de N, é 0,432 atm Qual é a pressão parcial de 
NJHj nessa mistura no equilíbrio? 


Solução 

Análise: dadas a constante de equilíbrio e as pressões pardais no equilíbrio dos reagentes na equação, pede-se calcular 
a pressão pardal do produto no equilíbrio. 

Planejamento: podemos igualar a constante de equilíbrio, que foi dada, à expressão da constante de equilíbrio e subs- 
btuir as pressões parciais que conhecemos. Dessa forma, podemos calcular a única incógnita na equação. 
Resolução: como a mistura está em equilíbrio, não predsamos nos preocupar com as concentrações inidais. Tabela- 
mos as pressões no equilíbrio como a seguir 

Njfe) + 3H,(£) 2M-U?) 

Pressão no equilíbrio (atm): 0,432 0,928 x 

Uma vez que não sabemos a pressão de NH, no equilíbrio, representamo-la pela variável v. No equilíbrio as pressões 
devem satisfazer à expressão da constante de equilíbrio: 

(PnH ) S X 2 -4 

K = í = 1,45 x 10 

** (0,432) (0,938)* 

Agora rearranjamos a equação para calcular x: 

r - (1,45 x 10 *) (0,432) (0,928)* = 5,01 x 10'* 

r = = 234 x 10 * atm = P sti , 
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Comentário: podemos sempre conferir a resposta usando-a para recalcular o valor da constante de equilíbrio: 

„ _ (22.4«lii 


(0,432)(0,928)' 


1.45 > 10' 


PRATIQUE 

A 500 K a reação FCl^?) - — 1 PG,(,?) + Cl ? (,ç) tem K,, - 0,197. Em uma mistura em equilíbrio a 500 K, a pressão para 
de PClj é 0,860 atm e a pressão pardal de PCI, é 0,350 atm. Qual é a pressão parcial de Cl, na mistura em equilíbrio? 
Resposta: 1,22 atm 


Em muitas situações saberemos o valor da constante de equilíbrio e as quantidades iniciais de todas as espoe. 
Devemos, portanto, calcular as quantidades no equilíbrio. Isso geralmente requer tratar a variação na pressão pe- 
dal ou concentração como uma variável à medida que o equilíbrio é atingido. A estequiometria da reação fonu-. 
relação entre as variações nas quantidades de todos os reagentes e produtos, como ilustrado a seguir. 


COMO FAZER 15.11 

Um frasco de 1,000 L é preenchido com 1,000 mol de 1 1, e 2,000 mols de h a 448 °C. O valor dn constante de equilíbn 
fC,,, para a reação: 

H : C?) + U?) — 2H%) 

a 448 "C é 50,5. Quais são as pressões parciais de H„ l, e Hl no frasco no equilíbrio? 

Solução 

Análise: dados volume, constante de equilíbrio c quantidades de matéria iniciais dos reagentes para um equilíbr. 
pede-se calcular as pressões parciais no equilíbrio de todas as espécies. 

Planejamento: nesse caso, diferentemente de “Como fazer 15.10", não foram dadas quaisquer pressões parciais 
equilíbrio. O procedimento é similar em muitos aspectos ao delineado em “Como fazer 15.8". 

Resolução: pnmeiro, calculamos as pressões parciais iniciais de H, e I,: 

„ n H,*T (1,000 mol){0,0821 L atrn /mol K (721 K) cn 

r ii = *■ ~ zr7 t i7 JUii 

u * V 1,00L 

p RT (2, 000 mols)(0,0821 L atm/mol K (721 K) 

'* V 1.00L ' 3 


Em segundo lugar, construimos uma tabela na qual colocamos as pressões pardais iniciais: 

H : (tf) + L(g) 2Hl(g) 


Inirial 

59,19 atm 

118,4 atm 

0 mol/L 

Variação 




Equilíbrio 





Em terceiro lugar, usamos a estequiometria da equação química pura determinar as variações nas pressões pare 
que ocorrem á medida que o equilíbrio prossegue. As pressões parciais de H : e I, diminuirão à medida que o eq,— 
brio for estabelecido, e a pressão parcial de 1 II aumentará. Vamos representar a variação na pressão parcial de H 
variável r. A equação química balanceada nos diz a relação entre as variações nas pressões parciais dos três pa~-- 

Para cada x atm que reage, x atm de 1 , são consumidos, e 2i atm de Hl são produzidos. 

Em quarto lugar, usamos as pressões parciais e as variações nas pressões parciais, como ditado pela estequionv^r 
para expressar as pressões pardais no equilíbrio Com todas as entradas, agora temos a seguinte tabela: 


Hfíí) + I,fc) — 2Hlfe> 


Inicial 

59,19 atm 

118,4 atm 

0 atm 

, Variação 

J -x atm 

-r atm ) 

r Zv atm 

Equilíbrio 

59,19 -.v atm 

1 18,4 -x atm 

2xatm 


Em quinto lugar, substituímos as pressões pardais no equilíbrio na expressão da constante de equilíbrio e calcula:: - 
a única incógnita, .t: 

= = 50,5 

^ P H P, : (59ã9-x)ni8/4-x) 
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Se você tem uma calculadora que resolve equações, pode resolver essa diretamente para x. Caso contTário, expanda 
essa equação para obter uma equação quadrática em i~ 

-kr = 50,5 (r - 177,6* + 7,01 x 10 5 ) 

46 , 5 * ; - 8,97 « 1 0 5 * + 3,54 * 10 5 = 0 


A resolução dessa equação quadrática (Apêndice A.3) leva a duas soluções para x: 

-(-8,97 xl0')±,(-8,97 xl(r)*-?46,5)(3,54xl0 5 ) «, 

w ) 137 ' 6 ”“ 55 ' 3 


Quando substituímos a primeira dessas soluções , X - 137,6, nas expressões para pressões parciais no equilíbrio, en- 
contramos pressões pardais negativas de H, e L. Uma pressão parcial negativa não tem significado químico, logo rejei- 
tamos essa solução. Usamos a outra solução, .t = 55,3, para encontrar as pressões pardais no equilíbrio: 

P H =59,19-* — 3,85 atm 
P, , = 118,4 -* = 63,1 atm 
P, r = 2* = 1 10^6 atm 


Conferência: podemos conferir a solução colocando esses números na expressão da constante de equilíbrio: 

=50,4 

* P„A <3,S5)(fe3A) 


Comentário: sempre que usarmos a equação quadrática para resolver um problema de equilíbrio, uma das soluções 
não terá significado químico e será rejeitada. 


PRATIQUE 

Para a equação, FCl^r) < PCl,(g) + Cl^vf), a constante de equilíbrio, K.,, tem valor de0,497 a 500 K. Um cilindro de 

gás a 500 K é carregado com PCL,(g) a uma pressão inidal de 1,66 atm. Quais são as pressões no equilíbrio de PCL, PCI, 
e Cl, a essa temperatura? 

Resposta: P^, . = 0,967 atm; = P n = 0,693 alrn 


15.6 Princípio de Le Châtelier 

No desenvolvimento de seu processo para produzir amónia a partir de N, e H,, Haber buscou os fatores que 
■deriam ser variados para aumentar o rendimento de NH, Usando os valores da constante de equilíbrio a várias 
mperaturas, ele calculou as quantidades de NH, formadas no equilíbrio sob várias condições. Alguns de seus 
sultados são mostrados na Figura 15.11. Observe que a porcentagem de NH, presente no equilíbrio diminuí com 
jumento da temperatura e aumenta com o aumento da pressão. Podemos entender esses efeitos em termos de 
>m princípio apresentado primeiro por Henri-Louis Le Châtelier (1850-1936), químico industrial francês. O prin- 
pio de Le Châtelier pode ser exposto como segue: st* itin sistema em equilíbrio é perturbado fior uma variação na tempe- 
‘ura. pressão ou concentração de um dos componentes , o sistema deslocará sua imsíção de equilíbrio de tal forma a 
itralíznr o efeito do distúrbio. 

Nesta seção usaremos o principio de Le Châtelier para fazer suposições qualitativas sobre a resposta de um sis- 
ma em equilíbrio às diversas variações nas condições externas. Consideraremos Irês maneiras pelas quais um 
luilíbrio químico pode ser perturbado: (1 ) adiçào ou remoção de um reagente ou produto, (2) variação da pressão 
• 3) variação da temperatura, 

. ariação nas concentrações de reagente ou produto 

Um sistema em equilíbrio é um estado dinâmico; os processos direto e inverso estão ocorrendo a velocidades 
çuais e o sistema está em estado de balanço. A alteração das condições do sistema pode perturbar o estado de ba- 
nco. Se isso ocorre, o equilíbrio desloca-se até que um novo estado de balanço seja atingido. O princípio de Le 
hátelier afirma que o deslocamento será no sentido que minimize ou reduza o efeito da variação. Consequente- 
ente, se um sistema químico eslã em equilíbrio e adicionamos uma substância ( um reagente ou um produto ), a reação se Je-- 
. .irá de tal forma u restabelecer o equilíbrio pelo consumo de parte da substância adicionada. Contrariamente , a remocãe - 
. ma substância fará com que a reação se mova tio sentido que formar mais daquela substância. 

Como um exemplo, considere uma mistura de Ni,, H. e NH, em equilíbrio: 


2NH,t?) 


550 


Química: a ciênria central 


Figura 1 5. 1 1 Gráfico dos efeitos da 
temperatura e da pressão total na 
porcentagem de amónia presente em 
uma mistura em equilíbrio de N„ H 2 e 
NH,. Cada mistura foi produzida 
começando com uma mistura molar 
de 3 : 1 de H, e N,. 


Porcentagem 

deNH,no 

equilíbrio 



A adição de H, fará com que o sistema se desloque de forma a reduzir a concentração recentemente aumenta . 
de H,. Isso pode ocorrer apenas pelo consumo de 1 1 3 e simultaneamente pelo consumo de N> para formar nv- 
NH,. Essa situação é ilustrada na Figura 15.12. A adição de mais N, na mistura em equilíbrio de forma equivaler 
faz com que o sentido da reação se desloque em direção à formação de mais NH,. A remoção de NH, lamber 
permite um deslocamento no sentido da produção de mais NH„ enquanto a adição de NH, ao sistema nocquilíbr 
ocasionaria que as concentrações deslocassem no sentido que reduzisse a maior concentração de NH„ isto é, par > 
da omônia adicionada se decomporia para formar N, e H,. 

Na reação de Haber, a remoção de NH, da mistura de N ; , H ; e NH em equilíbrio faz com que a reação se des 
que da esquerda para a direita para formar mais NH,. Se NH, pode ser removido continuamente, o rendimento 
NH, a partir da reação de Haber pode ser aumentado dramaticamente. Na produção industrial da amónia, NH 
continuamente removido, liquefazendo-a seletivamente; o ponto de ebulição de NH, (-33 U C) c muito mais a 
que o de N, (-196 n C) e de Hj (-253 l C). NH, é removido, eN ; eH, reagem entre si para formarem mais NH,, cor 
mostrado no diagrama na Figura 15.13. A reação, nesse sentido, ocorre até se completar. 

Efeitos das variações de volume e pressão 

Se um sistema está em equilíbrio e seu volume é diminuído, ocasionando aumento de sua pressão total, o prm- 
cípio de Le Chátelier indica que o sistema responderá deslocando sua posição de equilíbrio para reduzir a press 
Um sistema pode reduzir sua pressão diminuindo o número total de moléculas dc gás (menos moléculas de e- 
exercem menor pressão). Assim, à temperatura constante, a redução do volume de uma mistura gasosa em equilíbrio • : 


Figura 15.12 Quando H 2 é 
adicionado à mistura em equilíbrio de 
N-. H, e NH„ uma parte de H, reage 
com N, para formar NH„ 
consequentemente estabelecendo 
uma nova posição de equilíbrio. 



Tempo 
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Bomba para circular 



Figura 15.13 Diagrama 
esquemático resumindo a 
produção industrial de amónia. 

Os gases N 2 e H 2 que entram jóq 
aquecidos a aproximadamente 
500 °C e passam sobre um 
catalisador. A mistura de gás 
resultante se expande e esfria, 
provocando a liquefação de NHj. 
Os gases N 2 e H, que não reagiram 
são reciclados. 


-n que o sistema se desloque no sentido de reduzir o número de moléculas de gás. Contrariamente, o aumento do volume 
u>a um deslocamento no sentido de produzir mais moléculas de gás. 

Por exemplo, vamos considerar o equilíbrio N 3 0 4 (^) - 2NO,(^), que mostramos na Figura 15.2. 0 que aeon- 

rcsea pressão lotaJ dc uma mistura em equilíbrio aumentar pela diminuição do volume como mostrado nas fo- 
- cm sequência na Figura 15.14? De acordo com o principio de Le Châtelior, esperamos que o equilíbrio se 
•sloque para o lado que reduz a quantidade total de matéria de gás, que está no lado dos reagentes, nesse caso. 
onseqüen temente, esperamos que o NO, seja convertido em N,0 4 á medida que o equilíbrio seja restabelecido, 
principio, a compressão da mistura de gases provoca um aumento na temperatura. Veremos cm breve que como 
conversão de N,0 4 a NO, é endotérmica, AH = +58,02 kj (Seção 5.4), o aumento da temperatura favorece a forma- 
io de NO,. Na realidade, vemos que a mistura de gás midalmente escurece, indicando que o equilíbrio foi deslo- 
ido para a direita. Entretanto, à proporção que a temperatura cai para seu valor original, o equilíbrio desloca-se 
e volta para N,O i( fazendo com que a mistura de gás fique mais clara. É importante notar que a cor da mistura 
•e gás na Figura 15.14(c), após compressão e subseqüente resfriamento, é tão clara quanto a cor na Figura 
\14(a). Isso porque a pressão aumenta, como esperado, ocasionando o deslocamento do equilíbrio em favor do 
\’j0 4 incolor. 

Para a reação N,(g) + 3H,(g) - — 2N H 3 (g), existem 2 mols de gás de um lado da equação química (2NH ,) e 4 mol 
de gás à esquerda (IN, + 3HJ. Consequentemente, um aumento na pressão (diminuição do volume) leva â formação 
Je mais NH V como indicado na Figura 15.11 ; a reação desloca-se no sentido do lado com menos moléculas de gás. 
No caso da reação H,(g) + l,(g) 2HI(tf), a quantidade de matéria de produtos gasosos (dois) é igual à 
quantidade de matéria de reagentes gasosos; dessa forma, a variação na pressão não influenciará a posição dc 
equilíbrio. 

Tenha em mente que as variações de pressáo-volume não afetam o valor de K ., desde que a temperatura per- 
maneça constante. Em vez disso, elas variam as pressões parciais das substâncias gasosas. Em ''Como fazer 15.7”. 
calculamos K. para uma mistura em equilíbrio a 472 "C que continha 7,38 atm de H,, 2,46 atm de N, e 0,166 atm dc 
NH,. O valor de K,„ é 2,79 x 10 ^ Considere o que acontece se de repente reduzirmos o volume do sistema pela 
metade. Se nào existisse deslocamento no equilíbrio, essa variação de volume faria com que as pressões pardais de 
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(b) 



(c) 




ANIMAÇÕES 

Equilíbrio N0./N,0„ 
Dependtncui do equilíbrio da 
temperatura 


Figura 15.14 (a ) Uma mistura em equilíbrio de NO/g) marrom (vermelho) e N .C | 
incolor (cinza) mamados em uma seringa vedada, (b) O volume e, conseqüenteme^ -l 
a pressão são variados movendo-se o êmbolo. A compressão da mistura aumenta 
temporariamente sua temperatura, Ta/endo o equilíbrio deslocar-se no sentido da 
produção de NO^ e fazendo com que a mistura escureça, (c) Quando a mistura 
retorna à sua temperatura original, a cor é tão clara quanto aquela em (a) porque * 
formação de N,0 4 (g) é favorecida pelo aumento da pressão 


todas as substâncias dobrassem, fornecendo P H - 14,76 atm,P N =4,92 atm eP M1 = 0,332 atm. O quociente da re 
çào não mais seria igual à constante de equilíbrio. 


Q- 


_ (0,332)- 

(4,92)(14,76) 


j = 6,97 x 10"* * K n) 


Como Q < o sistema nào está mais em equilíbrio. O equilíbrio será restabelecido ao aumentar para P K 
diminuindo-se P N e P H até que Q = E„ - 2,79 x 10"'. Conseqüentemente, o equilíbrio desloca-se para a direita 
como previsto pelo principio de Le Châtelier. 

E possível variara pressão total do sistema sem variar seu volume. Por exemplo, a pressão aumenta sequart 
dades adicionais de quaisquer dos reagentes forem adicionadas ao sistema. Já vimos como lidar com uma variaç. 
na concentração de um reagente ou produto. A pressão total no recipiente de reação também será aumentada pt> _ 
adição de um gás que não estiver envolvido no equilíbrio. Por exemplo, o argônio pode ser adicionado ao sisten . 
da amónia em equilíbrio. O argônio não alteraria as pressões parciais de nenhum dos reagentes e, portanto, n. 
provocaria um deslocamento no equilíbrio. 

Efeito das variações de temperatura 

As variações nas concentrações ou pressões parciais provocam deslocamentos no equilíbrio sem variação no \ . 
lor da constante de equilíbrio. Em contraste, quase toda constante de equilíbrio varia no valor à medida que a tempe- 
ratura varia. Por exemplo, considere o seguinle equilíbrio, estabelecido quando o cloreto de cobalto(II) (CoCl 
dissolvido em árido clorídrico, HCl(ai 7 ): 
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Co(H P)*(aq) + 4CF(flç) CoCl 4 : >.j) + 6H.O(/) AH > 0 [1x21 ] 

Rosa -claro Azul-escuro 

A formação de CoCl 4 : ~ a partir de Co(H,0)„ ; é um processo endotérmico. Abordaremos o significado dt-^ss 
-riação dc cntalpia brevemente. Como Co(H.O)„‘~ é rosa e CoCI/" é azul, a posição desse equilíbrio é rapidamen- 
evidendada a partir da corda solução. A Figura 15.15(a) mostra uma soluçàoà temperatura ambiente dc GoCl ; 
=m HCl(flç). Tanto Co(H : 0) r 1+ quanto CoCl,*" estão presentes em quantidades significativas na solução: a ... r . ioIe- 
resulta da presença tanto dos ions rosa quanto dos íons azuis. Quando a solução é aquecida (Figura 15 1 * b c.a 
ma-se azul intensa, indicando que o equilíbrio foi deslocado para formar mais CoCi 4 b O resfriamento da - .u- 
, como mostrado na Figura 15.15(c), leva a uma solução mais rósea, indicando que o equilíbrio foi d-.- :. : ; 
ara produzir mais Co(H : 0)„*\ Como explicar a dependência desse equilíbrio com a temperatura? 

Podemos deduzir as regras para a dependência da constante de equilíbrio com a temperatura aplicando o prm- 
çiodeLeChâtelicr. Uma maneira simples de fazer isso é tratar o calor como se ele fosse um reagente quimic- ■ Em 
a reação endotérmica podemos considerar o calor como um reagente, enquanto em uma reação exotérmsca 
demos considerá-lo um produto. 

Endotérmica: Reagentes + calor . produtos 

Exotérmica: Reagentes « produtos + cnlor 




i A temperatura ambiente tanto os ions 
rosa CofHjO)^* quanto os ions 
azuis CoClp “ estão presentes em 
quantidades significativas, 
dando cor violeta ã solução. 



(b) O aquecimento da solução 

desloca o equilíbrio para a direita, 
formando mais CoCt| 1_ azul. 




(c) O resfriamento da solução desloca 
o equilíbrio para a esquerda, 
no sentido do CoíHiO),,** rosa. 


aura 15.15 O efeito da temperatura no equilíbrio Co(H ; 0)/'(oq) + 4CF(oq) « CoCI 4 ,_ (aq) + 6H 2 0(/)- (a) À 
• peratura ambiente tanto os íons rosa CofHiO)/' quanto os íons azuis CoCI 4 3 estão presentes em quantidades 
: ficatrvas, dando cor violeta à solução, (b) 0 aquecimento da solução desloca o equilíbrio para a direita, 
rmando mais CoCl/ - azul. (c) O resfriamento da solução desloca o equilíbrio para a esquerda, no sentido do rosa Co(H ; 0) t i \ 
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Quando a tcmfvrntura aumenta, ó como se tivéssemos adicionado um reagente, im um produto, no sistema em equüíbri 
O equilíbrio desloca-se no sentido que consome o excesso de reagente (ou produto), ou seja, calor. Em uma reação endotérmic.i 
como a Equação 15.21, o calor é absorvido à medida que os reagentes são convertidos em produtos; assim, o au 
mento da tempera tura faz o equilíbrio deslocar para a direita, no sentido dos produtos, e K r , aumenta. Para a Equa 
çâo 15.21, o aumento da temperatura levaà formação de mais CoCl/’~, como observ ado na Figura 15.15(b).Emum: 
reação exotérmica ocorre o oposto. O calor é absorvido conforme os produtos são convertidos nus reagentes, logo i 
equilíbrio desloca-se para a esquerda e K diminui. Podemos resumir esses resultados como segue: 

Endotérmico: Aumento de T resulta em aumento de K„. 

Exotérmico: Aumento de T resulta em diminuição de iC r 

O resfriamento de uma reação tem o efeito oposto de aquecê-la. À proporção que abaixamos a temperatura 
equilíbrio desloca-se para o lado que produz calor. Assim, o resfriamento de uma reação desloca o equilíbrio para 
esquerda, diminuindo K r Observamos esse efeito na Figura 15.15(c). O resfriamento de uma reação exotérmic 
desloca o equilíbrio para a direita aumentando K 


COMO FAZER 15.12 
Considere o seguinte equilíbrio: 

N AC?) 2NOj(iri AH" = 58,0 kj 

Em qual sentido o equilíbrio se deslocará quando cada uma das seguintes variações for feita ao sistema no equilí- 
brio: (a) adição de \'A : <b) remoção de NO,; (c) aumento da pressão total pela adição de N 3 (tf); (d) aumento d> 
volume; (e) diminuição da temperatura? 

Solução 

Análise: dacas uma série de variações a serem feitas no sistema em equilíbrio, pede-se determinar qual o eleito qiK 
cada variação terá na posição do equilíbrio. 

Planejamento: o principio de LcChâtelier pode ser usado para determinar os efeitos de cada uma dessas variações. 

Resolução: (a) O sistema se ajustara para diminuir a concentração do NA adicionado, logo o equilíbrio desloca-se 
para a direita no sentido dos produtos. 

tb> O se ajustará para remover NO, deslocando-se para o lado de paiduçào de mais NO,; assim, o equilibra 

deslihia-se para a direita. 

(cl \ adição de N, aumentará a pressão total do sistema, mas N, não está envolvido na reação. As pressões parciais di 
NO. c NA consequentemente não variam, e não existe deslocamento na posição de equilíbrio. 

(d I Se o volume é a umentado, o sistema se deslocará no sentido que ocupa um volume maior (mais moléculas de gás 
dessa forma, o equilíbrio desloca-se para a direita. (Isto é o oposto do efeito observado na Figura 15.14, no qual o volu 
me foi diminuído.) 

(e) A reação é endotérmica, logo podemos imaginar o calor como um reagente no lado dos reagentes da equação. A d. 
minuiçáo da temperatura deslocará o equilíbrio no sentido de produzir calor, de forma que o equilíbrio se desloca 
para a esquerda, nu sentido de formação de mais NjO,. Observe que apenas essa última variação também afeta o valor 
da constante de equilíbrio, K it . 

PRATIQUE 
Para a reação 

PCUO?) PCl,(j?) + 0,0?) AH” = 87,9 kj 

em qual sentido o equilíbrio se deslocara quando (a) Cl,(g) íor removido; (b) a temperatura íor diminuída; (c) o volu- 
me do sistema de reação for aumentado; (d) PQ,Qf) for adicionado? 

Respostas: (a) direita; (b) esquerda; (c) direita; (d) esquerda. 
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COMO FAZER 15.13 

Usando os dados de calor-padrão de formação no Apêndice C, determine a variação-padrão de entalpia para a reação: 

Víc) ♦ 3H-U) ;= 2NH-,(g) 

Determine como a constante de equilíbrio para essa reação deverá variar com a temperatura. 

Solução 

Análise: pede-se determinar a variação-padrão de entalpia de uma reação e determinar como a constante de equilí- 
brio para a reação deverá variar com a variação de temperatura. 

Planejamento: podemos usar as entalpias de formação para calcular AH para a reação. Podemos usar o principio de 
LeChãlelier para determinar qual efeito a temperatura terã na constante de equilíbrio. Lembre-se de que a variação da 
entalpia-padrào para uma reação é dada pola soma das entalpias molares padrão de formação dos produtos, cada 
uma multiplicada por seu coeficiente na equação química balanceada, menos as mesmas grandezas dos reagentes. 
A 25 "C, AH * para NI I ,(y) é -46,19 kl mol. Os valores de AH *. para 1 l,(\?) e para N ; (g) são zero por definição, porque as 
entalpias de formação dos elementos em seus estados-padrão a 25 'C são definidos como zero (Seção 5.7). Como 
2 mols de NH, são formados, a variação de entalpia total é: 

(2 molsK-46,19 kj/mol) - 0 = -92,38 k] 

A reação no sentido direto ò exotermica, de forma que podemos considerar o calor um produto da reação. Um aumen 
to na temperatura fará com que a reação desloque-se no sentido de menos NH-, e mais N, c H : . Esse efeito é Nisto nos 
valores para apresentados na Tabela 15.2. Observe que varia marcadamente com a variação na temperatura e 
queda c maior a temperaturas mais baixas. Esse é um problema de importância prática enorme. Para formar amónia a 
uma velocidade razoável necessita-se de altas temperaturas. Entretanto, a altas temperaturas, a constante de equilí- 
brio é menor e, portanto, a porcentagem de conversão para amónia também o é. Para compensar isso, altas pressões 
são necessárias porque a alta pressão favorece a formação de amónia. 

PRATIQUE 

Usando os dados termodinâmicos do Apêndice C, determine a variação de entalpia para a reação: 

2POCl,(j) 2PCl,(g) + 0 : <s) 

Utilize esse resultado para determinar como a constante de equilíbrio variará com a temperatura. 

Resposta: AH" = 508 kj; a constante de equilíbrio para a reação aumentará com o aumento da temperatura. 


E. feito do catalisador 

O que acontece se adicionarmos um catalisador a um sistema químico em equilíbrio? Como mostrado na Hgu- 
j 15.16, um catalisador diminui a barreira de ativação entre os reagentes e os produtos. A energia de ativação da 
íãçâo direta é diminuída na mesma proporção que a energia da reação inversa. O catalisador, cnnseqüentemente, 
menta as velocidades tanto da reação direta quanto da inversa. Como resultado, um artali&idor aumenta a ivhxi 
— ir na qual o equilíbrio é atingido, mas vão a composição da mistura no equilíbrio ♦ O valor da constante de equilíbrio para 
ma reação não é afetado pela presença do catalisador. 

A velocidade na qual uma reação aproxima-se do equilíbrio c uma importante consideração prática. Como exem- 
W», vamos considerar novamente a síntese da amónia a partir de \ e H . No desenvoh imento de um processo 



Figura 15.16 Ilustração esquemática 
cio equilíbrio químico na reação 
A B. No equilíbrio, a velocidade 
da reação direta, v„ é Igual à 
velocidade da reação inversa, v,. A curva 
violeta representa o caminho sobre o 
estado de transição na ausência de um 
catalisador. Um catalisador diminui a 
energia do estado de transição, como 
mostrado pela curva verde. Assim, 
a energia de ativação c diminuída tanto 
para a reaçáo direta quanto para a 
inversa. Corno resultado, as velocidades 
das reações direta e Inversa em uma 
reação catalisada são aumentadas. 


Caminho da reação 
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TABELA 1 5.2 Variação na para o 

equilíbrio N; + 3H, 2NH 3 como 

função da temperatura 

Temperatura PQ 


.500 

4„T4 » 10' 

400 

1,64 * IO 4 

450 

4,51 x 10" 

500 

1,45 * 10" 

550 

538 « 10" 

600 

2,25 ■ 10 41 


para n síntese da amónia, Haber teve de lidar com uma rápida dimiiiu 
ção na constante de equilíbrio com o aumento da temperatura, corr 
mostrado na Tabela 15.2. A temperaturas sufidentemente altas para i 
necer uma velocidade de reação satisfatória, a quantidade de amónia fc 
mada era muito pequena. A solução para esse dilema foi desenvolver l - 
catalisador que produzisse uma aproximação razoavelmente rápida j 
equilíbrio a temperatura sufidentemente baixa, de tal forma que a cor- 
tante de equilíbrio ainda fosse razoavelmente grande. O desenvolvim-, 
lo de um catalisador adequado tomou-se, assim, o foco dos esforços 
pesquisa de Haber. 

Depois de tentar diferentes substâncias para ver qual seria a mais er 
dente, Haber finalmente decidiu pelo ferro misturado com óxidos meta 
licos. As formulações variantes do catalisador original ainda sfiousadn- 
Esses catalisadores tomam possível obter uma aproximação razoavelmente rápida do equilíbrio a temperatura 
em tomo de 400 “C a 500 '’C e com pressões de gás de 200 a 600 ntm. As altas pressões são necessárias para obter v r 
grau satisfatório de conversão no equilíbrio. Você pode ver a partir da Figura 15.1 1 que se um catalisador melhor, 
do pudesse scr encontrada — um que levasse a uma reação suficientemente rápida a temperaturas mais baixas qu 


•100 a 500 “C — , seria possível obter o mesmo grau de conversão a pressões muito mais baixas. Isso resultaria e~ 
grandes economias nos custos dos equipamentos para a síntese da amónia. Em vista do crescimento das necessida- 
des de nitrogênio como fertilizante, a fixação de nitrogênio é um processo de importância sempre crescente. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

A temperaturas próximas deHOCC, o vapor passado sobre n coque (uma forma de carbono obtida a partir doca rvãr 
quente reage para tormar CO e H,: 

C(s) + H.O(y) 4=^ COítf) + 

A mistura de gases resultante é um importante combustível industrial chamado gás d'iíguii. (a) A BG0 “C a constante de 
equilíbrio para essa reação ê - 14,1 Quais as pressões parciais de equilíbrio de H ; 0, CO e H. na mistura em equilí- 
brio a essa lemperaiiu a se começamos com carbono sólido e 0,100 mol de 1 1,0 em um recipiente de 1,00 L? (b) Qual é. 
quantidade mínima de carbono necessária para se atingir o equilíbrio sob essas condições? (c) Qual é a pressão total n< 
recipiente noequilibrio? (d) A 25 °C o valor de para essa reação tf 1,7 x 10 11 . A reação é exotérmica ou endotérmica 
(e) Para produzir a quantidade máxima de CO e H, nu equilíbrio, a pressão do sistema deverá scr aumentada ou dimi- 
nuída? 

Solução (a) Para determinar as pressões parciais de equilíbrio, procedemos como em “Como fazer 15.11", primem 
determinando a pressão parcial inicial da água. 

_ (0.100 mol)(0, 0821 L atm/mol K)(U173K) _ _ . 

r„ , , = - — = ■ - 831 atm 

V 1,00 L 

A seguir construímos uma tabela das pressões pardais de partida e suas variações à medida que o equilíbrio é atingido 


C(s) + HjO(^f) ;=^ COOf) + H : (g) 


inicial 


831 atm 

0 atm 

0 atm 

Vanação 


-T 

4X 

+.T 

Equilíbno 


8,81 -.t atm 

.T atm 

i atm 


Não existem entradas na tabela sob C(s) porque ele não aparece na expressão da constante de equilíbrio Substituinc 
as pressões pardais das outras espécies rui expressão da constante de equilíbrio para a reação, obtém-se: 


v _ 

■* = P Hl , (8*1 -i) 


( T K- T ) 


Multiplicando-se pelo denominador, obtém-se uma equação quadrática em x. 

jT = (14,1) (8*1 -x) 
r-t-H.lí- 12442 = 0 

Re-olvendo essa equação para v usando a fórmula quadrática, obtém-se r - 6,14 atm. Dessa forma, as pressões pann, - 
. - n equilíbrio são P 0 , = r = 6,14 atm. P, , = ã = 6,14 atm e P H , = (8,81 - .t) - 2,67 atm. 
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(b) O item (a) mostra que x = 6,14 atm de EUO devem reagir para que o sistema atinja o equilíbrio. Podemos usar a 
equação de gás ideal para converter essa pressão parcial em quantidade de matéria. 

n = — = (b,41 atm)H f tX)L) _ Q0697 mo | 

RT (0.0821 L atm/molK)(1.073K) 

Portanto, 0,0697 mol de H.O e a mesma quantidade de C devem reagir para atingir o equilíbrio. Como resultado, deve 
existir no mínimo 0,0697 mol de C (0,836 g de C) presente entre os reagentes no início da reação 

(c) A pressão total no recipiente no equilíbrio é simplesmente a soma das pressões pardais no equilíbrio: 

P lmt i = P,,^ + P LT) t P H - 2,67 otm + 6,14 atm 4- 6,11 ahn - 14,95 atm 

<d) Ao abordar o principio de Le Chátelier, vimos que as reações endo térmicas exibem aumento em K , com o aumento 
da temperatura. Como que a constante de equilíbrio para essa reação aumenta h medida que a temperatura aumenta, a 
reação deve ser endotérmica. A partir das entalpias de formação dadas no Apèndioe C, podemos verificar as suposições 
calculando a variação de entalpia para a reação, AH ° = AH f (CO) + A H “(H,) - A H , (C) — AH f (H.O) = + 131,3 kj. O sinal 
positiva para AH ' indica que a reação é endotérmica. 

(e) De acordo com o prindpio de Le Chátelier, uma diminuição na pressão faz o equilíbrio gasoso se deslocar no sentido 
do lado da equação com a maior quantidade de matéria de gás. Nesse caso, existem 2 mols de gás no lado do produto e 
apenas 1 mol no lado do reagente. Em conseqüênaa, a pressão deverá ser reduzida paia maximizar o rendimento de 
CO e H ; . 



A química no trabalho 


Controle das emissões de óxido nítrico 


A formação de NO a partir de N : e O, fornece outro exem- 
plo interessante da importância prática das variações na 
instante de equilíbrio e velocidade de reação com a tem- 
peratura. A equação de equilíbrio e a variação da entalpia-pa- 
.iráo para a reação sáor 

,N.(s) + p,(s) NOtf) A H= = 90,4 kj 115.22] 

A reação é endotérmica, isto é, o calor é absorvido quando 
NO é formado a partir dos elementos. Aplicando-se o 
-nncipio de Le Chátelier, deduzimos que um aumento na 
emperatura deslocará o equilíbrio no sentido de mais NO. 
A constante de equilíbrio, K_, para a formação de 1 mol de 
\Oa partir dos elementos a 300 K è apenas aproximadamen- 
? 10 1 Em contraste, a temperatura muito mais alta de apro- 
im.idamente 2.400 K. a constante de equilíbrio é 10'’ vezes 
-lüíor, aproximadamente 0,05. A maneira pela qual K 
ara a Equação 15.22 varia com a temperatura é mostrada 
na Figura 15.17. 

Esse gráfico ajuda-nos a explicar por que NO é um proble- 
ma de poluição. No cilindro de um motor moderno de auto- 
móvel de alta compressão, as temperaturas durante a parte 
. o ciclo cie queima do combustível podem ser da ordem de 
1400 K. Existe também um razoável excesso de nr no cilin- 
íro. Essas condições favorecem a formação de um pouco de 
' .O. Entretanto, após a combustão, os gases são rapidamente 
jsfnados A medida que a temperatura cai, o equilíbrio na 
r quaçào 15.22 desloca-se fortemente para a esquerda (isto é, 
• sentido de N : e C\). Entretanto, as temperaturas mais bai 
•as também significam que a velocidade da reação é duninuí- 
... logo o NO formado a altas temperaturas está basicamente 
nngelado' naquela forma ã rru?dida que o gás esfria. 

Os gases expelidos do cilindro ainda estáo bastante 
.uentes, lalvez 1.200 K. A essa temperatura, como niostra- 
: o na Figura 15.17, a constante de equilíbrio para a formação 
••NO é muito merior. Entretanto, a velocidade de conversão 



Figura 1 5. 1 7 Variação ria constante de equilíbrio para a 
reação j N ? (g) ♦ 1 0 ; (g) . NO(g) em função da 
temperatura. É necessário usar uma escala de log para K„ 
porque os valores de variam em uma faixa muito grande. 


de NO em V e O. é muito baixa para permitir grande perda de 
NO antes que os gases sejam esfriados ainda mais. 

tomo abordado no quadro “A química no trabalho", na 
Seção 14.7, um dos objetivos dos conversores catalíticos 
automotivos é atingir a rápida conversão de NO em N, c 
O. a temperatura dos gases expelidos. Alguns catalisadores 
que têm sido desenvolvidos para essa reação são razoavel- 
mente eficientes sob as duras condições encontradas nos sis- 
temas de exaustão de automóveis. Todavia, cientistas e 
engenheiros contínuamente procuram novos materiais que 
forneçam catalisadores ainda mais eficientes para a decom- 
posição dos óxidos de nitrogênio. 
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Resumo e termos-chave 


Introdução c Seção 15.1 Uma reação química pode 
atingir um estado no qual os processos direto e inverso 
ocorrem â mesma velocidade. Essa condição é chamada 
equilíbrio químico e resulta da formação de uma mistu- 
ra no equilíbrio de reagentes e produtos da reação. 
A composição de uma mistura no equilíbrio não varia 
com o tempo. Um equilíbrio usado neste capitulo é d rea- 
ção de N,(£) com H ; (ç) para formar NH,(g): N t.ç; - 
3H#(íf) *- 2NH y {g). Essa reação ê a base do processo 
de Haber para a produção de amónia. 

Seção 15.2 A relação entre as concentrações dos rea- 
gentes e produtos de um sistema em equilíbrio ci dada 
pela lei da ação da massa. Para uma equação de equilí- 
brio geral da forma nA + f»B > -■ - rC *• i/D, a expressão 
da constante de equilíbrio é escrita como segue: 


*»- 


_ (P, )' (P U Y 
“(/»*)’ (Tu? 


para um equilíbrio na fase gasosa ou 


* ic] mr .... 

K , = — para um equilíbrio aquoso 

[A)" [BI h 4 4 


Aexpressâo da constante de equilíbrio depende ape- 
nas da estequiometria da reação. Para um sistema em 
equilíbrio a determinada temperatura, K. scra uma 
constante chamada de constante de equilíbrio 

O valor da constante de equilíbrio vana com a tem- 
peratura. Um valor grande de K t indica que a mistura 
em equilíbrio contém mais produtos que reagentes L m 
valor pequeno para a constante de equilíbrio significa 
que o equilíbrio se localiza no sentido do lado dos rea- 
gentes. A expressão da constante de equilíbrio e a cons- 
tante de equilíbrio do inverso de uma reação são 
recíprocas às da reação direta. 

Seção 15.3 Os equilíbrios para os quais todas as 
substâncias estão na mesma fase são chamados equilí- 
brios homogéneos: nos equilíbrios heterogêneos duas 
ou mais fases estão presentes. Como as concentrações 


de sólidos e líquidos puros são constantes., essas sub 
táncias são deixadas fora da expressão da constante 
equilíbrio para um equilíbrio heterogénpo. 

Seção 15.4 Se as concentrações dc todas as espe 
i>m um equilíbrio são conhecidas, a expressão da c< 
tante de equilíbrio pode ser usada para calcular o \ 
da constante de equilíbrio. As variações nas concenrr 
ções dc reagentes e produtos no sentido de atingr 
equilíbrio são governadas pela estequiometria da n-a 

Seção 15.5 O quociente da reação, Q, é enconlr 
ao se substituir as pressões pardais ou conccntraçõe- 
expressão da constante de equilíbrio. Se o sistema . 
no equilíbrio, Q = K v - Entretanto, se Q K, h , o siste- 
não esta em equilíbrio. Quando Q < K ,, a reação car 
nha no sentido do equilíbrio tormando mais prod:. 

(a reação caminha da direila para a esquerda); qua 
Q > K „ a reação prosseguirá da direita para a esquer - 
Sabendo o valor de K é possível calcular as quant . 
des de reagenh^ e produtos no equilíbrio, geralm.- - 
através da resolução de uma equação na qual a mi_i ■_ 
ta é a variação em uma pressão pardal ou concentra . . 

Seção 15.6 O princípio de Le Chãtelier afirma c - 
se um sistema em equilíbrio é perturbado, o equii r 
se deslocara para minimizar a influência perturbaa 
Por esse principio, se um reagente ou prod uto for ati- 
nado ao sistema no equilíbrio, o equilíbrio se desk- a 
para consumir a substãnda adicionada. Os efeiti - - 
remoção de reagentes ou produtos e da variação da 
são ou volume de uma reação podem ser iguairvg 
deduzidos. A variação da entalpia para urna reac^ 
dica comn um aumento na lempcrafura afeta o e.- - 
brio: para uma reação endotérmica, um aumerli *. 
temperatura desloca o equilíbrio para a direita * 
uma reação exoténníca, um aumento na tempe-r 
desloca o equilíbrio para a esquerda. Os calalisJC ■ 
afetam a velocidade na qual o equilíbrio é atingia - 
não afetam a ordem de grandeza de K, r 


Exercícios 


Conceito de equilíbrio; expressões da constante de equilíbrio 


15.1 Os seguintes diagramas representam uma reação hipoté- 
tica dc A ► B, com A representado peias esferas ver- 

melhas e B representado pelas azuis A sequência da 
esquerda para a direita representa o sistema á medida 
que o tempo passa Os diagramas indicam que o sistema 
■tingiu o estado de equilíbrio? justifique sua resposta. 



• • 


• 9 

• • 

• • 


• • 
•• 



• 9 
•m 

• • 
•• 

• 

• # 


9 9 

9 9 


• • 

• • 


9 9 

• • 

JL± 


1 5.2 Explique o que está incorreto sobre as segumUs -~r— ■ - 
tivas; (ai No equilíbrio os reagentes não são mais - r- 
formados em produtos, (b) No equilíbrio a cors_ 
de velocidade para a reação direta é igual d da rv.i. 
verea. <c) No equilíbrio existem quantidades igurv- - 
reagentes e produtos. 

15.3 Suponha que as reações na fase gasosa A - -• 

B ► A sejam ambas processos elementares c ~ 

constantes de velocidades de 4,2 « 10"' s' e 1 ,5 * 10 
respectivamente, ta) Qual e o valor da constante 
equi/fbrio para o equilíbrio A(g) - - Qu. 

maior no equilíbrio, a pressão parcial de \ ou a pró- 
parcial de B? Justifique sua resposta. 
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T 4 Considere a reação A + B - C - D. Vamos supor 
que tanto a reação direta quanto a inversa são proces- 
sos elementares e que o valor da constante de equilíbrio 
e muito grande- (a) Quais espécies predominam no 
equilíbrio, reagentes ou produtos? (b) Qual reação tem 
a maior constante de velocidade, a direta ou a inversa? 
Justifique sua resposta 

: ia) O que é a lei da apto de masso? llustre-a usando a rea- 

ção NO(jç) + Br.(£) * NGBr.^ç) (b) Qual é a dite- 
-ença entre expressdo da constante dc equilíbrio e constante 
dc equilíbrio para determinado equilíbrio? <c) Descreva 
•jri experimento t|ue poderia ser usado paia determi- 
ir o valor da constante de equilíbrio para a reação do 
•*em (a). 

* ia) O mecanismo para certa reação, A + B • C + D, 
é desconhecido. É possível aplicar a lei da ação de mas- 
sa paia a reação? Justifique sua resposta, (b) Escreva a 
reação química envolvida no processo de Haber Por que 
essa reação é importante para a humanidade? (c) Escre- 
va a expressão da constante de equilíbrio para a reação 
do item fb). 

- * Escreva a expressão para para as seguintes equa- 

ções. Em cada caso indique se a reação ú homogénea ou 
heterogênea. 

(a) 3NO(g) N,0(.ç) - NO,(g) 

(b) O-Uç) + 2H.SU') CBite) + 4H,fe) 
(cJNi(CO)^) í ==í \i(>) + 4CO(,ç) 

(d)HF(aj) ^==H (aij)-F(aq) 

<e) 2Ag(s) + Zn : *(i«j) * 2Ag (ia;) t Zn(s) 

5Ü Escreva a expressão para K para as seguintes equa- 
ções. Em cada caso indique se a reação é homogénea ou 
heterogênea. 

(a) Niíg) + Oj (g) 2KOig) 

(b) Ti(s) - 2Ch<$) TiCI 4 (/) 

(c) 2C ; H 4 (.ç) + 2H/D(g) 2CH h (j) - OU) 

(d) Cn(s) 4 2H *{«</) Ccr’(ai/) + H,lg) 

(e) NHjíaij) + H : 0(/) NH/Ouj) - OH (a.j) 

s Quando as seguintes reações chegam ao equilíbrio, 
a mistura em equilíbrio contem mais reagentes ou mais 
produtos? 

(a) N,(g) t 0,0;) 4=^ 2NO(g); = U > MT 10 

(b) 250 ,(g) + 0,U) 2SO,0í); K, = 2,5 k 10“ 

MO Qunl das seguintes reações se localiza à direita, favore- 
cendo a formação de produtos, e qual se localiza a es- 
querda, favorecendo a formação de reagentes? 

(a) 2N0<s) + 0,(.ç) i=^2NCX(g);fc *5.0 i0 c 

(b) 2HHr(ç) ==? H,(y) + Br ; (g), K n , = 5,8 < 10 : 

- 11 A constante de equilíbrio para a reação 

250j(g) 2SO,(g) + 0 : (.ç) 


é K = ?A MT a 200 T (a) Calcule K„ para 2SO,(.çj + 

O -jg) 250, U) (b) O equilíbrio favorece SO. e O. 

tui favorece SO, a essa temperatura? 

15.12 A constante de equilíbrio para a reação 

2\Oy i f Br.(ç) 4=^2NOBr(g) 
é k ^ = 1 3 - 1 0 " a l .000 K. (a) Calcule K ni pura 2.\OBt (r i 

■ 2NO(g) + Br,(g). (b) A essa temperatura n equi- 
líbrio favorece NO e Br- ou favorece NOBr? 

15.13 A 700 “C. K - D.112 para a reação 

50,(x-> + 40.(g) ^=±SO,UJ 
(a) Qual è o valor de K v para o reação 50, çç; 

■ SO.Çfj) - r O.(ç)? (b) Qual é a valor de K.„ para a 

reação 250. (g) - D.(j) « 250, U)? (c) Qual é o valor 

de fÇ, pare a reação 250, (ç) - 2SO ; (x) + 0,U) 7 

15.14 Considere o seguinte equilíbrio, para o qual K., = 0,0752 
a 4>S0 

2a ; (g)-2H,0(g) i=^4HC%)+0,U) 

(a) Qual é n valor de K para a reação 4HCI(g) t O fç) 
- 2Cl ; íç’i -4 2H.O(ç)? (b) Qual ê o valor de K ri para 
a reação Cl,(g) ♦ H O(g) - 2HCI(g) + ip,(g)? 

(c) Qual è o \ alor de í. para a reação 2HCI(g) + i Q.(g) 
^=cygj+H,o(gj? 

15.15 A constante de equilíbrio para a reação 

HC10 ; (.tij) . H*(<ti7> + dO.'(mj) 

é K . = 1,1 * IO"" a 25 “C (a) Qual éo valor de para 
a reação i HClO.(itij) “ 4 H'(dç) + ^ ClOÇ(nq)? 

(b) Qual é o valor de K para a reação 2HClQ.(ufl) 
« 2H"(iitj) + 2QO. (iiç)? (cj Qual é o valor de K, ( 
para a reação 2H‘(aij) + 2C10Ç(«,/) - 2f lCIO,(«;)? 

15.16 Considere as reações A(aq) *• Bíatj) - C(aq) e C(aq) 

+ D(aij) «. E(i«f) -+• A(i Uj) para as quais as constantes 

de equilíbrio a 10n T são lí,. =1.9 - lO^eK^^S^ x IO 2 , 
respectivamente. Qual é o \ alor de K J para a reação 
B(/H}) -i- Dtfl/f) ^^Etiap? 

15.17 O óxido de merciirioU) decompõe-se em mercúrio ele- 
mentar e oxigênio elementar 2HgjO(s) • 4Hg(í) + 
0&). (a) Escreva uma expressão para K ri que inclua to- 
dos os reagentes e pnxlutos. (b) Explique por que nor- 
malmentv excluímos sólidos e líquidos puros das 
expressões da constante de equilíbrio, (c) Escreva 
uma expressão para K ., que exclua os líquidos e sóli- 
dos puros da expressão de equilíbrio. 

15.18 Considere o equilíbrio . \aCHs' + SC. i;.'i - - \a.SO-(>) 

(a) Esvxet a unu exprv-^ào para h que inclua todos os 
reagentes e produtos, (bl Explique por que normal- 
mente excluimo- soiido- e iiquidos puros das expres- 
sões ia r. ftsiante de equilíbrio, (c) Escreva uma 
eKprt-^-ai ■ pare .• .pie tndna os líquidos e sólidos pu- 
ros da expressão Je equilíbrio. 


ileulo de constantes de equilíbrio 

M9 O iodeto de Hidrogênio gasoso é colocado em ivciprentv 
fechado a 425 U C, onde se decompõe parcialmente em hi- 
dmgênioeiodo;2Hl(g) H ,(,ç) + l .(ç). Nn (x]uilibru> 

encontrado que P tu = 0202 atm, P H = 0,0274 ahn e P, = 
0.0274 atm. Qual é o valor de k. a essa temperatura? 

- 20 O metanol (CH,OH) c produzido comercial mente pela 
reação catalisada de mtmõxido de carbono e hidrogé- 
nio: CO(ç) + 2H-I_ç) » — l CH ,OH(_ç). Consta que uma 


mistura em equilíbrio em certo recipiente de 2,00 L con- 
tem O.Ok n mol de CH,OH, 0.170 rnol de CO e 0,3(C mo! 
de H, a 500 K. Calcule a essa tempera nua. 

1 5.21 A 500 No seguinte equilíbrio c estabelecido: 2Nt\ç) i- 
Qj(ç) - 2NOG(g) Uma mistura em equilíbrio dos 
três gases tem pressões parciais de 0,095 atm, 0,171 atm 
e 0,28 atm para NO, Cl, e NOC1, respcctivanienle. Cal- 
cule K., i( para essa reação a 500 K 
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Química: a ciência central 


I5.2Z ' :«)« tricloreto de fnsforo e n gás cloro reagem pn r» 

r Tm ar gas pcntadoreto de fósforo' PCl.(^) -r Cl,(,ç) 
- PCljÇç). Um recipiente de gás é carregado com 
uma mistura de PCU(.v) e CL(g), os quais são deixados 
atingir o equilíbrio a 450 Kl. No equilíbrio as pressões 
parciais dos três gases são - 0,124 atm, P cl - 0, 1 57 
atm e P 1H = 1,40 atm. (a) Qual é o valor de K t ., a essa 
temperatura? (b) O equilíbrio favorece os reagentes ou 
os produtos? 

1523 Uma mistura de 0,10 mol de NO, 0,50 mol de H, e 0,10 
mol de 1 1.0 é colocada em um recipiente de 1,0 L a 300 
K. O seguinte equilíbrio ê estabelecido: 

2NO(g) + 2H,(g) ^ 2HN,0^) 

No equilíbrio, P; jéô ^ ,53 atm. (at Calcule as pressões 
parciais dc H : , N\ e HjO. (b) Calcule K^. 

15.24 Uma mistura de 1.374 g de H . e 70,3 1 g de Hr, é aqueci- 
da em um recipiente de 2,00 L a 700 K. Essas substâncias 
rtsagem como segue: 


H;U) + 0r,( :< ) ^ •>HRr(.v) 

Encontra-se que no equilíbrio o recipiente contém 0,560 . 
de I i ,. (a) Calcule as pressões paraais no equilíbrio d. 
H,, Br, e HBr. (b) Calcule K„ ( . 

1525 Uma mistura de 03100 mol de CO,, 0,1000 mol de H ; 
O.ltiOO mol de H,0 e colocada em um recipiente de 2. 

L. O seguinte equilíbrio é estabelecido a 500 K: 

CO.Q?) - Hj(g) COCv’) - H,Ofe) 

No equilibrio P„ l( = 3,51 otm. (a) Calcule as pressõ. 
parciais de CO,, H, e CO. tb) Calcule K para a reação 
15.26 Um frasco é carregado com 1 ,500 atm de N-0 4 (ç) e 1 ,00 at 
de NO,(£) a 25 C A reação em equilíbrio é dada na Equ 
ção 15 10 Apos o equilíbrio ser atingido, a pressão pan.^ 
de NO, é 0,512 alm. (a) Qual ê a pressão parcial no equ_ 
brio de N.O,? (b) Calcule o valor de A.'„ para a reação. 


Aplicações das constantes de equilíbrio 

15.27 (a) Como o quociente de reação difere da constante de 
equilíbrio? < b) Se Q < K em qual sen tido a reação pros- 
segue para atingir o equilíbrio? (c) Qual condição deve 
ser satisfeita para que Q = K ? 

15.29 (a) Como um quociente de reação ê usado para deter- 
minar se um sistema esta em equilíbrio? (b) Se Q > K „ 
dc que maneira a reação deve continuar para chegar ao 
equilíbrio? (cl No inicio de determinada reação, apenas 
reagentes estão presentes; nenhum produto e formado. 
Qual o valor de Q neste ponto da reação? 

15.29 A 100 "C a constante de equilíbrio para a reação 
COCl.(ç) ■ CO(ç) + C1 ; (jj) tem o valor de k - 
6,71 x 10"“. As seguintes misturas de COCI ; , CO e 
CU a 100 “C estào em equilíbrio? Caso não estejam, 
indique em que sentido a reação deve prosseguir 
para atingir o equilíbrio. ( 3 * ' OLTCl, =■ 6,12 * 10 ' atm, 
Pue* 1,01 * 1 0* 4 atm, P u . - 2.03 * ÍO -4 atm. (b) P-^ = 
1,38 atm, P LO = 3,37 » 10" atm, P c *6.89 *10 atm; 
(c) P llXJ = 3,06 x 10' atm ,P u1 =P t . - 4,53 x 10' atm. 

15.30 Como mostrado na Tabela 1 5,2, K para o equilibrio 

NiO?) + 3Hj(g) =7 2KH&) 
c 4.51 < 10 a 451) "C. Para cada uma das misturas Lis- 
tadas aqui. indique se a mistura está em equilíbrio a 
450 ‘TL Se ela não estiverem equilíbrio, mdiqueosen- 
tido (no sentido do produto ou dos reagentes) no qual a 
mistura deverá deslocar-se para atingir o equilibrio 
(a) 105 atm de NÍH V 15 atm de V, 495 atm de H ; , (b) .35 
atm de NH V 595 alm de H, e nada de N. , (c) 26 atm de 
\H- 42 atm de H ; , 202 atin de N r ; (d) 1Õ5 atm de NH V 
*5 atm de H.e 5/) atm de N-. 

: - ; 1 A i!’i 1 C, AC„ - 239 para a seguinte reação: 

SpjQífl SO.fr) + Q.frJ 
- ~ -ima mistura em equilíbrio dos trés gases as pres- 
-õc- pardais de SO,CU e SO, são 3,31 atm e 1,59 atin, 
rvsr-sctívantente. Qual é a pressão parcial de CU na mis- 
t — i em equilíbrio? 

1532 * a seguinte reação leni K - 0,345 

2SO.fr) + Oi.fr) 4=^ 2SO,fr) 


Em uma mistura em equílibno as pressões pardais de 5 
u CU são 0,165 atm eU,755 atm, resportivamente. Quí 
pressão pardal de SO- na mistura em equilibrio? 

15.33 (a) A 1.285 C a constante de equilibrio para a rea - 
Hr-C'?) ■ 2Brfr) é = 0,133. Um redpiente de Z 
L contendo uma mistura em equilibrio dos gases _ 
0,245 g de Br.fr). Qual é a massa de Brfr) no reripir->- 
(b) Para a reação H.fr) - l.fr) t 2Hlfr). K, - - . 
7UU K. tm um trasco de U,2U0 L contendo uma nv> - 
em equilibrio dos três gases, existem 0,056 g dt H 
4,36 g de U. Qual é a massa de Hl no frasco? 

15.34 (a) A 800 K a constante de equilibrio pari 1 
» 2I(jf) e K,,, - 2,1)4 * 10''. Se uma mistura em 
librio em um recipiente contem 3^22 v 10 : g c- 
quantos gramas de U estão na mishira? (bl Para IS 

-r 0,(g) 2SO,õj), = 3,ü > 10 4 a 700 K. Er- -- 
frasco de 2,00 L a mistura contem 2,65 g de SO e 1 • . 
de O,. Quantos gramas de SO ; estão no frasco? 

15.35 A 2.000 C a constante de equilíbrio para a reaçâ: 

2NO(x) NjCç) + 0 : (g) 
é - 2,4 • 10 ? . Se a pressão parcial de NO for 372 : » 
quais são as pressões parciais de NO, N e CU? 

1536 Para o equilibrio 

► CU&) ^^2BrCl(g> 

a 400 K, K ,, = 7,0. 5e 0,30 mol de Br- e 0,30 mol âe • . I 
introduzidos em um recipiente de 1,0 L a 4ü> i 
será a pressão parcial de BrCl no equilíbrio? 

15.37 A 3 73 K, AC = 0,416 para o equilibrio 

iNOBrQf) 2NO(s) + Br : (y) 

5e as pressões pardais de NOBrÇg) e NO(,ç i - 
qual é a pressão de Br,(ç) nu equilibrio? 

15.3b A 21,8 "C, - 7,0 * 10" para o equilibrio 

NH 4 HS60 ^=7 MH, Is) - EÇS(v) 

Calcule as pressões parciais de NH, e H S no tz — » 
brio se uma amostra de VH t HS sólido é cnloca.:. 
um redpiente fechado e é decomposta até qtieoea - 
brio seja atingido. 

15.39 A 80 "C, K, - 5,42 x HT‘ para a seguinte reação: 
PHdlCljls) ^=7 PH,(g) - HO,(g) 


Capítulo 15 Equilíbrio quimiro 
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(a) Calcule as pressões pardais de PH e BC1, no equilí- 
brio se unta amostra de PH,BC1. sólido é colocada em 
um recipiente fechado e decomposta até que o equilí- 
brio seja atingido, (b) Se o frasco tem volume de [>,500 L, 
qual é a massa mínima de PH .BCl,(s) que de\ e ser adi- 
cionada ao frasco para atingir o equilíbrio? 

4 ' Considere a seguinte reação: 

CaS-lOís) v - - Ca'*(íH/) + SO,''(mj) 

A 25 "C a constante de equilíbno é K, = 2,4 x Ití ’ para 
essa reação, (aj Se um excesso de CaSÒ,(s) é misturado 
com água a 25 "C para produzir uma solução saturada 
de CaSO,, quais são as concentrações de Ca"’ e SO ; * no 
equilíbrio? (b) Se a solução resultante tem volume de 


3,0 1., qual é a massa mínima de CiSU.(>) necessária 
para atingir o equilíbrio? 

15.41 Para a reação I^ç) + Br,(g) 2IBr^),K M -2S)a 1.50"C 

Suponha que 0,500 mol de IBr em um frasco de 1,00 L 
atinja o equilíbrio a 150 ‘G Quais são as pressões pn anais 
de IBr. 1, e Br, no equilíbrio? 

15.42 A 23 "C a reação 

CaCrO,(s) Ca%ri + CrO, : (aq) 
tem constante de equilíbrio K„, - 7,1 x UT 1 Quais são as 
concentrações de Gr' e CrO,' no equilíbrio em uma 
solução saturada de CaCrO,? 


:ipio de Le Chãtelier 

• • Considere o seguinte equilibrio, para o qual AH < 0: 
2SO ; (x) * 0 ;1X > 2SO,(g) 

Como cada uma das seguintes variações afetará a mis- 
tura em equilíbrio dos três gases? (a) O ,{g) é adicionado 
ao sistema; (b) a mistura da reação é aquecida; (c) o vo- 
lume do recipiente de reação é dobrado, (d) um catali- 
sador é adicionado á mistura, (el a pressão Lotai do 
sistema é aumentada adicionando-se um gás nobre; 
(0 SO-(ç) õ removido do sistema. 

•H Para a seguinte reação, Aff = 2.816 kj: 

fiCOj(g) - 6H,0(/) CJH.jO^s) + 60, (x) 

Como o rendimento de L k H !; O n no equilíbrio é afetado 
(a) pelo aumento de Pu, ; <b) pelo aumento da tempe- 
ratura; (cl pela remoção de CO,; (dl pela diminuição 
da pressão total; (e) pela remoção de parte do Ç.H, ,(!)*; 
(f) pela adição de um catalisador? 

■ : Como as seguintes variações níetam o valor da cons- 
tante de equilíbrio para urna reação exotérmica na 
fase gasosa 1 (a) remoção de um reagente ou produto: 
(bl diminuição do volume; (cl diminuição na tempe- 
ratura; (d) adição de um catalisador? 

T- Para determinada reação na fase gasosa, a fração de 
produtos em uma mistura em equilíbrio é aumentada 


pelo aumento da temperatura e o crescimento do volu- 
me do recipiente de reação, (a) O que se pode concluir 
sobre a reação a partir da influência da temperatura no 
equilíbno? (b) O que se pode concluir a partir da in- 
fluência do aumento do volume? 

15.47 Considere o seguinte equilíbrio entre os óxidos de ni- 
trogénio: 

3NO(x) NO,(g) + N,Oíx) 

(a) Use os dados no Apêndice C para calcular o Af-f 
para essa reação, (bl A constante de equilíbrio para a 
reação aumentará ou diminuirá com o aumento da 
temperatura? Justifique sua resposta, (c) A temperatu- 
ra constante uma variação no volume do recipiente ale- 
tana a íraçao de produtos na mistura em equilíbno? 

1 5.48 O metanol (CH OH) pode ser preparado pela reação de 
CO com H,: 

CCV) + ?H;(S) CH,OH(x) 

(a) Use os dados termodinâmicos no Apêndice C para 
calcular AH para essa reação. ( b) Para que se maximiza 
o rendimento de metanol no equilíbrio, você usaria 
uma temperatura mais alta ou mais baixa? (c) Para que 
-v maximize o rendimento de metanol no equilíbrio, 
você usaria uma pressão mais alta ou mais baixa? 


ercicios adicionais 

- 49 Acreditn-se que tanto a reação direta quanto a reação 
inversa do seguinte equilíbrio sejam etapas elementa- 
res: 

co(x) + Ci,(x) coa (.d + CHJ) 

A 25 “C as constantes de velocidade para as reações dire- 
ta e inversa são 1,4 x 10"' mol" 1 L s e 9,3 > UI' mol ' L 
s\ respectivamente, (a) Qual é o valor da constante 
de eqmlibrio a 25 C? (b) Quais são mais abundantes no 
equilíbrio, reagentes ou produtos? 

: 50 Uma mistura de CH, e H.O é passada sobre um catalisa- 
dor de níquel a 1.000 K. O gás produzido é coletado em 
um frasco de 5,00 L e descobre-se que ele contêm 8,62 g 
de CO. 2.60 g de 1 1„ 43,0 g de CH, e 48,4 g de H,C>. 
Supondo que o equilíbrio foi atingido, calcule k para 
n reação. 


15.51 Quando 2,00 mol de SO.CU ê colocado em um frasco de 

2.00 La 303 K. 56% de SÔCL decompõe-se em SO. e Cl/. 

SOCLfr) — SO;(g) + Cl,(g) 

Calcule para essa reação a essa temperatura. 

15.52 Lima mistura de !L, S e 1 1,S é mantida em um reapíente de 

1.0 L a 90 “C até que o seguinte equilíbno seja atingido: 

H,(x) + S(s) 

No equilíbrio a mistura contém 0,46 g de H,5 e 0,40 g de 
H,. (a) Escreva a expressão da constante de equilíbrio 
para essa reação, (b) Qual é o valor de K n para a reação a 
essa temperatura? (c) Por que podemos ignorar a quanü 
dade de S quando fazemos os cálculos no item (b)? 

15.53 Uma amostra de brometo de nitrosUa (IMOBr) decom- 
põe-se de acordo com a seguinte equação; 

2NOBr(x) 2NO($) * Br.(g) 
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Química: a ciência central 


Uma mistura em equilíbrio em um recipiente de 5, OU L 
a 100 C contém 3,22 g de NOBr, 3,08 g de NO e 4,19 g 
de Br- (a) Calcule (b) Qual é a pressão total exerci- 

da pela mistura de gases? 

15-54 Considere a reação hipotética A(g) - — Um 

recipiente à carregado com 0,55 ,itm de A puro, depois 
do que a reação é deixada atingir o equilíbrio a 0 C. No 
equilíbrio a pressão parcial de A e (1,3b atm. (a) Qual c a 
pressão total no recipiente? (b) Qual ê o valor de K _ ? 

15.55 Como mostrado na Tabela 152, a constante de equilí- 
brio para a reação N,(y) -r- 3H,(y) -r - 2NH ( ç lé K r = 
4,34 * 10 a 300 °C. NH, puro é colocado pm um ira.— 
co de 1,00 l c atinge o equilíbrio a essa temperatura. 
Existe 1,05 g de NH, na mistura em equilíbrio. 

(a) Quais são as massas de N, e H na mistura em 
equilíbrio? (b) Qual foi a massa de amfmta colocada 
no recipiente? (c) Qual a pressão total no recipiente? 

15.56 Para o equilíbrio 

2IBr( l v) ygf - Br ç: 

- 8,5 * 10 1 a 150 C. Se OJ'25 moi de JBr é colocailo 
em um recipiente de 20 L qua! é a pressão pardal 
dessa substância quande > equilíbrio é atingido? 

15.57 Para o equilíbrio 

PH,BCI,(í) PH-.Çç) t BCl,^) 

= 0,052 a 60 ‘C. Uni pouco de PH,BCl,é adicionado 
ao recipiente fechado de ' i.5tVi L a 60 "C; o redpienle é 
carregado com 0,012b mol dc BCl,(y). Qual a pressão 
parcial de PH, no equilíbrio? 

115.581 NH.,H5 sólido e introduzido em um rrasco evacuada 
a 24 "C A M.-guinte reação acontece. 

NI f.HSí.M NH (x) - l USfej 

No equilíbrio a pressão total (para NH, c HjS toma- 
dos juntos» C- 1.614 atm. Qual é K, t para esse equilí- 
brio a 24 C7 

|15.59| Uma amostra ded,.'>3 g de SO,é colocada em um red- 
piente de 1 ,0U L c aquecida a 1.1(10 K. SO, dccom 
põe-se em SO e 0 3 : 

250^) ■»— — 2SQ,(g) -t 0 2 (g) 

No equilíbrio a pressão total no recipiente e 1,300 atm. 
Encontre o valor de k ^ para essa reação a 1.100 K. 

15.60 O óxido nítrico (NO) reage rapidamente com o gás 
doro como segue: 

2NOÇJ) 4 CUfe) 4=^ 2NOC10?) 

A 7(M) K a constante de equilíbrio, K r _, para essa reação 
é 0,26 Determine o comportamento das seguintes 
misturasa essa temperatura: (a) P v , - 0,15 atm, R, = 
0,31 atm e P^m = 0,1 1 atm; (b) P^, - 0,12 atm, P CK = 
0,10 atm e P NOQ = 0,050 atm, <c) P , - 0,15 atm, P r ._ - 
0,20 atm e P^m, = 5.10 » 10 1 atm. 

15.61 A 900 “C, = 0,0108 para a reação: 

CaCO,(s) CaO(s) 4CO.(y) 

Uma mistura de CnCO„ CaQ e CO, é colocada em um 
recipiente a 900 “C. Para as seguintes misturas, a 
quantidade de CaCO, aumentará, diminuir ou per- 
manecerá a mesma á medida que o sistema aproxi- 
ma-se do equilíbrio? 

la) 15,0 g de CaCO v 154) g de CaO e 4,25 g de CO. 

(b) 2,50 g de CaCO„ 25,0 g de CaO e 5,66 g de CO, 

(c) 30,5 g de CaCO v 253 g de CaO e 6,48 g de CO, 

15.62 O carbunil de níquel, NKCO)*, é um liquido extrema- 
mente tóxico com baixo ponto de ebulição. O carbonil 


dc níquel resulta da reação de niquel metálico • - 
monóxido de carbono. Para (emperaturasacim . _ 
ponto de ebubcão (42,2 “C) de Ni(CO) v a rea,c 
Ni(í) i 4CO(g) NI(COUç) 

O níquel, que é mais do que 99,9% puro, pode ser 
du/.ido pelo processa dc carbonil', o niquel impuro 
bina-se com CO a 50 n C para produzir Ni(CO),(» 
Ni(CO), é, então, aquecido a 200 "C, fazendo-o .- 
compor de volta a Ni(s) eCO(g). (a) Escreva a exp 
são da constante de equilíbrio paro a formaçr, 
NilCOJj (d) Dadas as temperaturas usadas par 
etapas tio processo do carbonil, você acha que essa - 
ção écndotérmica ou exotérmira? (c) Nns velhos 
pos dos automóveis, usavam-se canos de deserr.- , 
minados com niquel. Mesmo que a constai". : 
eijuilibrin para a formação de Ni(CO), seja mui». - 
quena a temperatura dos gases expelidos peks 
móveis, os canos de descarga corroiam-se rapidar - 
Explique por que isso ocorria. 

15.63 NiO deve ser reduzido a niquel metálico em uxr : 
cesso industrial pelo uso da reação 

NiO(s) + CO(g) Ni(s) + CO,(g) 

A 1.600 K a constante de equilíbrio para a rca.-J 
K,,, - 6,0 * 10*. 5e uma pressão de CO de 15C • • 
deve ser aplicada na fornalha e a pressão total 
excede 760 torr, ocorrerá redução? 

(15.641 A 700 K a constante de equilíbrio para a reação 
Ul.y CM - 20, (y) 
éK^ = 0,76. Um frasco preenchido com 2,00 aL- 
CCl*, que atinge o equilíbrio a 700 K. (a) Qual a tr.. 
de CC1, convertida em C e Q.'’ tb) Quais são as p 
Sães pardais dc CCI, e Cl, no equilíbrio? 

I15.65J A reação PCl,Qf) + Clj(y) • PCI,!, 1 ?) tem r. 

0,0870 a 300 l 'C Um (rasco ê preenchido rom (J30 
de PQ V 0,50 atm de CU e 020 atm de PCI, a essa u - 
pera t ura. (a) Use o quociente de reação paru detein 
nar o sentido que a reação deve seguir para qu 
equilíbrio seja atingido, (b) Calcule as pressões par, 
dos gases no equilíbrio (c) Qual é o efeito que o 
mento do volume do sistema terá sobre a íraçáe -- 
quantidade de matéria de Cl, na mistura em equ_ 
brio? (d) A reação é exotérmica. Qual é o efeito qv . 
aumento da temperatura do sistema terá sobre a r— 
ção em quantidade de matéria de Cl, na mistura c 
equilíbrio? 

|15.66| Uma mistura em equilíbrio de 1 1„ I 3 c Hl a 458 °C o 
têm 0,1 12 mol de H,, 0,112 mol de 1, m 0,775 mol di 
em um recipiente de 5,00 L Quais são as pressões p 
ciais no equilíbrio quando o equilíbrio é resta belee: 
após a adição de 0,100 mol de Hl? 

[15.671 Considere a reação hipotética A(y; 4 2Bi 
• — ~ 2C(g), para a qual K,„ - 0,25 a certa tempera- 
ra. Um frasco de reação de l,0ULé carregado com 1 
mol dc C, que atinge o equilíbrio Deixe a variáve 
representar n concentração em quantidade de ma ter 
ímol/L) do composto A presente no equilíbrio, (a) F: 
termos de x, quais são as concentrações no equilíbr • 
dos compostos B e C? (b) Quais os limites que dever 
ser colocados para o valor de .t para que todas as cor 
centraçôes sejam positivas? Ic) Colocando as conc- 
trações no equilíbrio (em termos de x) na expressár : 
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constante de equilíbrio, derive uma equação que pode 
ser resolvida para .t. (d) A equação do item (c) é uma 
equação cúbica (que tem a forma ax' + bx l + cx + d = 0), 
Em gera], as equações cúbicas não podem ser resolvi- 
das em padrão fechado. Entretanto, você pode esti 
mar a solução colocando em um gráfico a equação 
cúbica na faixa permitida que você especificou no 
item (b). O ponto no qual a equação cúbica cruza o 
eixo v é a solução, (e) A partir do gráfico no item (d), 
estime as concentrações no equilíbrio de A, B. e C. 
(Pica: você pode conferir a exatidão dessas concentra- 
ções na expressão do equilíbrio. 

: 68 A 1.200 K a temperatura aproximada dos gases de exa- 
ustão dos automóveis (Figura 15.17), K v para a reação 

2CO,(x) 2CO(y) + Ojfc) 


é aproximadamente 1 * 10 l3 . Supondo qu. - 
de exaustão (pressão total de 1 ann) conter- _ • 
CO, 12*?õ de CO, e 3% de O. por vol ume, o sisoem. — j 
em equilfbrio em relação à reação anterior? Com base 
em sua conclusão, a concentração de CO seria jun - 
tada ou dimimiida por um catalisador que aumenta ‘ 
velocidade da reação anterior? 

1 5.69 Suponha que você trabalhe no Departamento de Patenteí 
dos Estados Unidos da América e um pedido de patente 
chega a sua mesa reivindicando que um catalisador 
recentemente desenvolvido era muito superior ao catali- 
sador de Haber para a síntese da amónia, porque o catali- 
sador leva a uma conversão de N : e H, em amónia em 
equilíbrio muito maior que o catalisador de Haber sob as 
mesmas condições. Qual seria sua resposta? 


: lercídos cumulativos 

: *0 Considere os seguintes equilíbrios em solução aquosa: 

(i) Na(s) + A$(nq) < 2 Nâ*(#ç) +■ Ag(s) 

(tí) 3Hg(í) + 2Al'*(aq) 3Hg : ‘(<nj) 4- 2Al(s) 

(iü) Zn(s) + 2H t (aq) Zn : '(«ij) + H,(ç) 

tal Para cada uma das reações, escreva a expressão da 
constante de equilíbrio para RU. (b) Usando as in- 
formações fornecidas na Tabela 4.5, determine se K , é 
grande (K,,» 1) cru pequena (K « 1). Justifique sua res- 
posta, (c) A 25 l 'C a reação Cd(s) + Fe*(«f) - Cd"(aç) 
+ Fe(sl tem fU = 6 * lCF.SeCd fosse adicionado à Tabe- 
la 4.5. você esperaria que ele estivesse acima ou abaixo 
do ferro? Justifique sua resposta. 

-.71 O cloreto de prata, AgCI(s), ú um eletrólito forte inso- 
lúvel. (a) Escreva a equação para a dissolução de 
AgCl(s) em H,0(/) (b) Escreva a expressão para K,, 
para a reação do item (a) (c) Com base nos dados ter- 
moquímicos no Apêndice C e no princípio de Le Chá- 
telier, preveja se a solubilidade de AgCl em H>0 
aumenta ou diminui com o aumentoda temperatura. 

• 5.72 A reação hipotética A + B - — - C ocorre no senhdo 
direto em uma única etapa. O perfil de energia da rea- 
ção é mostrado no desenho, (a) Qual reação é mais rá- 
pida no equilíbrio, a direta ou a inversa? tbl Você 
esperaria o equilíbrio favorecer reagentes ou produ- 
tos? (c) Em geral, como um catalisador afetaria a razão 
das constantes de velocidade para as reações direta e 
inversa? (e) Como você esperaria que a constante de 
equilíbrio da reação variasse com o aumento da tem- 
peratura? 



: 5.73| Considere o equilíbrio A B abordado nas equa- 

ções 15.1 a 15.5. Suponha que o único efeito de um 
catalisador na reação seja abaixar as energias de 
anvação das reações direta e inversa, como mostra- 
do na Figura 15.16, Usando a equação de Arrheni- 


us (Seção 14.5), prove que a constante de equilíbrio 
é a mesma para a reação catalisada e para a não-ca- 
Ulisada. 

115.741 A 25 ‘XT a reação 

NH t HS(s) NH ,(s) - H,S<g) 

tem fv , -= 0,120. Um frasco de 5,00 L é carregado com 
0,300 g de H-S^ç) puro a 25 "C. NH 4 HS sólido é a se- 
guir adicionado até que reste um excesso de sólido 
que não reagiu, (a) Qual é a pressão inicial de H-5(g) 
no frasco? (b) Por que a reação não ocorre até que o 
NHjHS seja adicionado? (c) Quais são as pressões par- 
ciais de NH, e H-5 no equilíbrio? (d) Qual é a fração 
molar de HS na mistura de gases do equilibno? (e) Qual 
ó a massa mínima, em gramas, de NH.,HS que deve ser 
adicionada ao frasco para atingir o equilíbrio? 

II 5,751 Escrev a a expressão da constante de equilíbrio para o 
seguinte equilíbrio: 

C(s)4-CO,(g)=i2CO(g) 

A tabela mostra as porcentagens em quantidade de 
matéria de CO, (tf) e CO (tf) ã pressão lotai de 1 atm 
para v r árias temperaturas. Calcule o valor de K rí a cada 
temperatura. A reação é exotérmica ou endotémuca? 
lustifique sua resposta. 


Temperatura 

<°C) 

CO, 

(% mol) 

CO 

(% mol) 

850 

623 

93,77 

950 

122 

98,68 

1.050 

027 

99,63 

1200 

0,06 

99,94 


15.76 Na Seção 1 1 ,5 definimos a pressão de vapor de um ti 
quido era termos de equilíbrio, (a) Escreva o equação 
representando o equilíbrio entre a água líquida e o va- 
por de água, e a expressão corresj>ondente para a K 
ib) Usando os dados do Apêndice B, dê o valor de ! 
para essa reação a 30 “C. (c) Qual é o valor de K. pars 
qualquer liquido em equilíbrio com seu vajxir nr r- *r- 
to de ebulição normal do líquido? 
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115.771 O cloreto dc polivinila (PVQ é um dos mais impor- 
tantes polímeros comerciais (Tabela 12.1). O PVC ê 
preparado pela polimcrização de adição do cloreto de 
vinila (C 4-1,0). O cloreto de vinila é sintetizado a par- 
tir do etileno (C ; H 4 ) em um processo de duas etapas 
envolvendo os seguintes equilíbrios: 

Equilíbrio 1: C,H 4 (g) + Cl,(g) « - C-HjCl,^) 

Equilíbrio 2: QH.O^) C,H,C1(*) + HCl(g> 

O produto do Equilíbrio 1 é o 1,2-didoroetano, um 
composto no qual um átomo de cloro está ligado a 
cada átomo de carbono, (a) Desenhe as estruturas dc 
Lewis para CJ4,C1 : e CH,C1. Quais são as ordens de 


ligação C — C nesses dois compostos? (b) Useaser- 
talpias médias de ligação nos dois equilíbrios, (c) Com 
o rendimento de CvH 4 C1, no Equilíbrio 1 variaria coir 
a temperatura e com o volume? (d) Como o rendimer 
to de C 2 H,C1 no Equilíbrio 2 variaria com a tempera- 
tura e com o volume? (e) Procure os pontos de 
ebultção normais do 1,2-didoroetano e do cloreto dt 
vinila em um livro de referenda do tipo do CRC Hnn. 
book of Cheinislry and Pín/s/cs. Com base nesses dado- 
proponha um desenho dc um reator (semelhante ao d; 
Figura 15.13) que pudesse ser usado para maximizar 
quantidade de Ç>H,Q produzida usando os dt' 
equilíbrios. 
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Historicamente, os químicos têm procurado relacionar as propriedades de ácidos e bases às suas composiçò- 
e estruturas moleculares. Por volta de 1830, estava evidente que todos os ácidos continham hidrogénio, mas ner 
tudas as substâncias que continham hidrogênio eram ácidos. Na década de 1880, o químico sueco Svante Arrheniu- 
(1859-1927) ligou o comportamento ácido com a presença de ions tT eo comportamento de base com a presen 
de íons Ol T em solução aquosa. Ele definiu ácidos como substâncias que produzem ions H’ em água, e bases con 
substâncias que produzem íons OH" em água. As propriedades das soluções aquosas de ácidos, como sabor azed 
devem-se a I I'(üij), enquanto as propriedades de soluções aquosas de bases devem-se a OH (/?:/). Mais tarde o coi 
ceito de Arrhenius de ácido e base veio a ser expresso da seguinte maneira: os ácidos sáo substâncias que, quando de- 
sabridas em água, aumentam a concentração de íons H'. De forma semelhante, as buses são substâncias que, qiian 
dissolvidas em água. aumentam a concentração de tons OH . 

O cloreto de hidrogênio é um ácido de Arrhenius. O gás cloreto de hid rogênio é altamente solúvel em água p 
causa de sua reação química com H.O, que produz íons hidratados H* e Cl : 

HClft) -^H(írç) + OH) [16.; 


A soluçào aquosa de HC1 é conhecida como áddo clorídrico. O ácido clorídrico concentrado possui aproxim 
damente 37% de HC1 em massa e 12 mols de HC1 em um litro de solução. 

O hidróxido de sódio é uma base de Arrhenius. Como NaOH é um cor 
posto iônico, ele dissocia-se em íons Na* e OIT quando se dissolve em águ 
com isso liberando íons OIT em solução. 

1 6.2 Ácidos e bases de Bransted-Lowry 





H H 

y$. ;i\ 

H H H * H 

V 

I 

H 


H— O: 

I 

H 

HcXV 


lb) 


O conceito de ácidos e bases de Arrhenius, embora útil, tem limitaçõ- 
Porque é restrito a soluções aquosas. Em 1923, o químico dinamarquês Joha 
nes Bransted (1879-1947) e o químico inglês Thomas Lovvry (1874-1936) p r 
puseram uma definição mais geral de ácidos e bases. O conceito dele- 
baseado no fato de que as reações ácido-base envolvem transferência dei - 
H" de uma substância para outra. 

O íon H' em água 

Na Equação 16.1 ocloreto de hidrogênio é mostrado ionizando-se em ,í c 
para formar H ' (niy). Um ibii H í simplesmente um próton sem nenhum elitrvr 
valência em sua vizinhança. Essa pequena partícula carregada positivamente 
terage fortemente com os pares de elétrons não-ligantes das moléculas de ae 
para formar os íons hidrogénio hidratados. Por exemplo, a interação de 
próton com uma molécula de água forma u íon htdrônio, H,0'(uq): 


H" + tO— H 

I 

H 


II— n— M 


[162 


A formação dos íons hidrônío é um dos aspectos complexos da intera . 
do íon H* com água liquida. De fato, o íon I í,0* pode formar ligações de hi.: - 
gênio com moléculas adicionais de água para gerar aglomerados maior..- 4 . 
íons liidrogênio hidratados, como H„0 ; ' e H.,0,’ (Figura 16.1), 

Os químicos usam H "(aq) e H,0'(m/) de maneira intercambiável para reç- 
sentar a mesma coisa, ou seja, o próton hidratado responsável pelas propr*-: 
des características das soluções aquosas de ácidos. Geralmente usamos o k 
H'(íIí/) por simplicidade e conveniência, como fizemos na Equação 16.1. Ene- - 
tanto, o íon H 3 0 *(//íj) representa melhor a realidade. 


figura 1 ó 1 Eitnj luras de lewis e 
modelos moleculares para H.,0,' e 
HoO,'. Existe boa evidência 
experimental para a existência 
dessas duas espécies. 


Reações de transferência de próton 

Quando examinamos mais de perto a reação que ocorre quando Hcl 
solve em água, descobrimos que a molécula de HCI transfere um íon H . 
próton) para uma molécula de água, como representado na Figura 16.2. P 
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_ntu, podemos representar a reação como ocorrendo entre uma molécula de HCl e uma molécula de água para 
rmar os íons hidrônio e cloreto: 


HG(*) + HjO (/) ► H,0' {aq) + C\(aq) |16.3] 

Brunsted e Lowry propuseram definir ácidos e bases em termos de suas habilidades de transferir prótons. De 
irdo com a definição deles, um ácido é uma substância ( molécula ou íonj que pode doar um próton para outra substância. 
■Analogamente, mm base é uma substância que pode receber um próton. Portanto, quando o HG se dissolve em água 
; quação 16.3), HCl atua como um ácido de Bronsted-Lowry (ele doa um próton para H.O), e H 2 0 age como uma 
ise de Bronsted-Lowry (ela recebe um próton de HCl). 

Em virtude de a ênfase no conceito de Bronsted-Lowry ser na transferência de próton, o conceito também se 
rlica às reações que ocorrem em solução aquosa. Na reação entre HCl e \H V por exemplo, um próton é transferido 
ácido HCl para a base NH } : 


H H 

..I .. I 

:C1— ! I + :N— H ► :C1: + I I— N— H 

I " I 

H H 


116.41 


Essa reação pode ocorrer na fase gasosa. O filme nebuloso que se forma nas janelas de laboratórios de química 
ral e nas vidrarias do laboratório é em grande parte NH.,Q sólido formado pela reação na fase gasosa de HCl 
jm NHj (Figura 16.3). 

Vamos considerar outro exemplo que compara a relação entre as definições de ácidos e bases de Arrhenius e as 
. finiçóes de Bronsted-Lowry — uma solução aquosa de amónia, na qual ocorre o seguinte equilíbrio: 

NH^aq) + H,CH0 NH/(oç) + OH"(m?) [16.51 

A amónia é uma base de Arrhenius porque adicionando-a ã água há um aumento da concentração de 
H~(aq). Ela é uma base de Bronsted-Lowry porque recebe um próton da H.O. A molécula de 1LO na Equação 
i.5 atua como um ácido de Bronsted-Lowry porque doa um próton para a molécula de NH V 

Um ácido e uma base sempre atuam juntos na transferência de um próton. Em outras palav ras, uma substância 
jde funcionar como um ácido apenas se outra substância comportar-se simultaneamente como uma base. Paia 
-ir um ácido de Bronsted-Lowry, uma molécula ou íon deve ter um átomo de hidrogênio que ela possa perder 
>mo um ion H . Para ser uma base de Bronsted-Lowry, uma molécula ou íon deve ter um par de elétrons 
ão-liganle que possa ser usado para ligar o ion H*. 

Algumas substâncias podem agir como um ácido em certa reação e como uma base em outras. Por exemplo, H,0 
uma base de Bronsted-Lowry na reação com HG (Equação 16.3) e um ácido de Bronsted-Lowry na reação com 
H, (Equação 16.5). Uma substância capaz de agir como ácido ou como base é chamada anfólera. Uma substância 
miôtera age como base quando combinada com algo bem mais ácido que ela própria e como áddo quando combina- 
a com algo bem mais básico que ela. 



1 } 



^tgura 16.2 Quando um próton é 
ansfertdo de HCl para HjO, HCl atua como 
ácido de Brensted Lowry e H ? 0 atua 
:omo uma base de Bransted-Lowry. 



Figura 16.3 HCI(g), 
escapando do ácido clorídrico 
concentrado, e NHj(g), 
escapando de uma solução 
aquosa de amónia 
(aqui rotulada como hidróxido 
de amónio), combinam-se para 
formar uma fumaça branca de 
NH,CI(s). 


568 


Química: a ciência central 


Pares ácido-base conjugados 

Em qualquer equilíbrio ácido-base tanto a reaçán direta (para a direita) quanto a reação inversa (para a esqi 
da) envolvem transferências de próton. Por exemplo, considere a reação de um ácido, que denominamos HX, c 
a água. 


HX(íhj) + H,0(/) X(aq) * H,0'(<r q) 

Na reação direta HX doa um próton para H.O. Conseqüentemente, HX é um ácido de Bronsted-Lowry, e 1 • 
é uma base de Bronsted-Lowry. Na reação inversa o íon iTO doa um próton para o íon X , logo H,(X é o ádc * 
X* é a base. Quando o ácido HX doa um próton, ele deixa para tras uma substância, X , que pode atuar como un 
base. Semelhantemente, quando H.O age como uma base, ela gera H O', que pode atuar como um áddo. 

Um áddo e uma base como HX e X*, que diferem apenas na presença ou ausência de um próton, são chamai 
par ácido-base conjugado. Cada ácido tem uma base conjugada formada pela remoção de um próton de seu a 
do. Por exemplo, OIT é a base conjugada de H.O, e X é a base conjugada de HX. Analogamente, cada base tem - 
sociada a ela um ácido conjugado, formado pela adição de um próton ã base. Assim, H,0* é o áddo conjugado _ 
H.O, e HX é o ácido conjugado de X. 

Em muitas reações ácido-base (transferênria de próton), podemos identificar dois conjuntos de pares a. 
do-base conjugado. Por exemplo, considere a reação entre o áddo nitroso (HNO : ) e a água: 

remover H* 

HNOj(íííj) + H,0(/) 

Ácido BiVh.* 

atinioilaT H 


: NO ; (aq) 
Bem 

conjugada 


H-,0"(aq) 

Acide 

conjugado 


[!*>■ 


Igualmente, para a reação entre NH, e H.O (Equação 16.5), temos: 

adjdi.rvu 1 1 ' 

i 1 

NH 3 (mj) + H2O(0= NH 4 * iaq) + OH ~(jq) [ió> 

Base Ácido Ácido Bkb 

conjugaste c,niufi>Ja 

remou'1 H 


COMO FAZER 16.1 

(a) Qual é a base conjugada de cada um dos seguintes ácidos: HQQ,: H T PH. : HCO,? 
tbl Qual é o ácido conjugado de cada uma das seguintes bases: C\ : SO/ : H.O: HCO, ? 

Solução 

Análise: pede-se dar a base conjugada para cada uma das espécies na serie e o ácido conjugado para cada uma das es 
pédes em outra série. 

Planejamento: a base conjugada de uma substância é simplesmente a substância de origem menos um próton, e o ád- 
do conjugado de uma substância é a substância de origem mais um próton. 

Resolução: (a) HCI0 4 menos um próton (JT) é C10 4 . As outras bases conjugadas são HS\ PH, e CO,'", (b) C\ r mai-. 

um próton (H*) é HCN. Os outros ácidos conjugados são 1150,', H O' e H.CO v 

Observe que o íon hidrogenocarbonato (HCO,*) é anfótero: pode agir como ácido ou como base. 

PRATIQUE 

Escreva a fórmula para o ácido conjugado de cada um dos itens seguintes: HSO, ; F ; PO,“; CO. 

Respostas: H,SO v HF; HPOf'; HCO'. 
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COMO FAZER 16.2 

O ion hidrogenossulfito (HSO,*) é anfótero. (a) Escres a uiru equação para n reação de HSO,~ com água. na qual o ion 
atua como um ácido (b) Escreva uma equação para a reação de 1 150, com água, na qual o ion alua como uma base. 
Em ambos os casos identifique os pares ácido-base conjugados 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se escrever duas equações representando as reações entre HSO,~e água, na qual HSO, 
deve doar um próton a ela, conseqütu temer. te atuand, c< >mo um árido de Bronsted-Lowry, e uma outra na qual 
HSO," deve receber um próton de água, em conseq uèn . agindo como base. Pede-se também identificar os pares con- 
jugados em cada equação 

Resolução: tal 

HSO Ui < - H-O f) SO^iaq) + H,0'(aq) 

Os pares conjugados nessa equação são HSc 1 e SCI-"' (base conjugada); e H-O (base) e H,0' (ácido conjugado). 

(b) 

HSO. 7 -HO/ • H : 0,(mj) t- OH‘(rt</) 

Os pares conjugados nessa equação sã,' HO aodoreOH base conjugada); e HSO, (base)eH r SO,{áddoconjugado). 
PRATIQUE 

Quando óxido de litio (Li.Q) é di>?oIvid< v— . - iução tuma-se basica pela reação do ion óxido (Or ) com água 

Escrev a a reação que ocorre e identifique os r ares aado-base conjugados. 

Resposta: O I "(/a/) + H,0(/) OH , . /. OH . 'H~ ê o ácido conjugado da base O^.Ol-Té também a base conju- 

gada do áddo H ; 0 


orças relativas de ácidos e bases 

Alguns ácidos são melhores doadores de prorons que outros; algumas bases sáo melhores receptoras de pró- 
n que outras. Se ordenarmos os ácido- em ordem de habilidades em doar próton, descobriremos que quanto 
ais facilmente uma substância doa um proton. menos facilmente sua base conjugada o aceita. .Analogamente, 
jnto mais facilmente uma base aceita um pr n -n. menos facilmente seu áddo conjugado o doa. Em outras pala- 
- is, quanto mais forte o ácido, mais fraca <ua base : i ntugada; quanto nutis forte a base, mais fraco é seu ácida conjugado. Des- 
. forma, se sabemos algo sobre a força de um iado (sua 
. nílidade em doar prótons), também sabemo- a: ao sobre 
rorça de sua base conjugada (sua habilidade em receber 
rcitons). 

A relação inversa entre as forças dos áddo- e as forças 
. suas bases conjugadas é ilustrada na Figura 16.4. Aqui 
empamos os ácidos e bases em três categorias abrangentes 
>m base em seus comportamentos em água. 


ÁCIDO 


BASE 


100% 
iununcio 
em HtO 


3 . 


Os ácidos fortes transferem completamente seus pró- 
tons para a água, não deixando nenhuma molécula 
não dissociada. (Seção 4.3) Suas bases conjuga- 
das têm tendênda desprezível para ser protonadas 
(abstrair prótons) em solução aquosa. 

Os ácidos fracos dissociam-se apenas parcialmente 
em solução aquosa e, conseqüentemente, existem 
em solução como uma mistura de moléculas de ád- 
do e íons constituintes. As bases conjugadas de ád- 
dos fracos mostram ligeira habilidade para remover 
prótons da água. (As bases conjugadas de áddos fra- 
cos sào bases fracas.) 

As substándas com acidez desprezível sào aquelas 
como CH,, que contêm hidrogénio, mas não de- 
monstram qualquer comportamento ácido em água. 
Suas bases conjugadas sáo fortes, reagindo comple- 
tamente, abstraindo prótons das moléculas de água 
para formar tons OH . 
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Figura 16.4 Forças relativas de alguns pares 
ácido-base conjugados, listados um do lado oposto do 
outro, em duas colunas. 
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Podemos pensar nas reações de transferência de prótons como sendo governadas pelas habilidades relato 
de duas bases para abstrair prótons. Por exemplo, considere a transferência de próton que ocorre quando um áci . 
HX se dissolve em água: 

HX(aq) + H,0(/) H,0* (<)</) + X'(aq) [16 ) 

Se H O a base na reação direta) é uma base mais forte que X~ (a base conjugada do HX), H 2 0 abstrairá o prót 
de HX para pr J uzir H,0'eX . Como resultado, o equilíbrio se localizará à direita. Isso descreve o comportam; 
to dt um á ...o rortc em água. Por exemplo, quando HCI se dissolve cm água, a solução consiste quase inteiram-, 
tv em H O c Cl com uma concentração desprezível de moléculas de HCI. 

HCl(g) + H,0 (/) . H,0*(ff<7) + Cr(aij) [16.1 

f 1 a t e uma base mais forte que Cl' (Figura 16.4), logo HX) adquire o próton para tomar-se o íon hidrônio. 

Quando X' é uma base mais forte que H,0, o equilíbrio estará à esquerda. Essa situação ocorre quando H^ 
um ácido fraco. Por exemplo, uma solução aquosa de ácido acético (HC,H,0 : ) consiste principalmente em moU-, 
la> de HC-H,0 3 com apenas relativamente poucos íons H 1 0* e C : H,0 3 '. 

HC,H,a,(aq) + H,O(0 H,0'(aq) + ÇHA‘W (16 - 

C : H,0,' é uma base mais forte que H,0 (Figura 16.4) e, conseqüentemente, abstrai o próton de H-,0*. A par 
desses exemplos concluímos que em qunlcfuer reação ácido-base n posição de equilíbrio favorece a transferencia do pn t 
para a base mais forte. 


COMO FAZER 16.3 

Para a seguinte reação de transferência de próton, use a Figura 16.4 para determinar se o equilíbrio se localiza pred 
minantemente ã esquerda ou á direita: 

HSO, (í?//) + CO, 2 ~(aq ) « SO, 2 (aq) + HCO } (aq) 


Solução 

Análise: pede-se determinar se o equilíbrio mostrado se localiza à direita, favorecendo os produtos, ou à esquerda, fa 
vorecendo os reagentes. 

Planejamento: essa é uma reação de transferencia de próton; a posição do equilíbrio favorecerá o próton ir para . 
mais forte das d uas bases. As d uas bases na equação são CO, 2 \ a base na reação direta como escrita, e SO/\ a base ccn 
jugada de HSO, . Podemos encontrar as posições relativas dessas duas bases na Figura 16.4 para determinar qual i . 
base mais forte. 

Resolução: CO, 2 aparece mais baixo na coluna da direita na Figura 16.4 e, conseqüentemente, é uma base mais for:; 
que SO/ . CO, 2 , portanto, preferencialmente conseguirá o próton para tomar-se HCO.', enquanto 50/’ permanecer- 
em sua maior parte não-protonado. O equilíbrio resultante se localizará à direita, favorecendo os produtos. 

HSO/(«q) COf(aq) SOf (aq) + HCO/Frç) 

Ácido Base Base Ácido 

conjugada conjugado 

Comentário: dos dois ácidos na equação, HSO/ e HCO/, o mais forte doará um próton enquanto o mais Iraco reterá o 
seu. Portanto, o equilíbrio favorece o sentido no qual o próton sai do ácido mais forte e passa a estar ligado ã base mai.~ 
forte. Em outras palavras, a reação favorece o consumo do ácido mais forte e da base mais forte, bem como a formação 
do ácido e da base mais fracas. 

PRATIQUE 

Para cada uma das seguintes reações, use a Figura 16.4 para determinar se o equilíbrio se localiza predominantement» 
à esquerda ou ã direita: 

(a) HPO/lroj) + HjO(/) HvPO/(iuj) + OH (uij) 

(b) NH/(*?) + OH~(dtj) NH,(mj) +• H.O(/) 

Respostas: (a) esquerda; (b) direita. 
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63 Auto-ionização da água 


Uma das mais importantes propriedades químicas da água é sua habilidade em agir tanto como ácido de 
-ted quanto como base de Bronsted, dependendo das circunstâncias. Na presença de um ácido, a água age 
. mo um receptor de próton; na presença de uma base, a água age como um doador de próton. Assim, uma molé- 
Ua de água pode doar próton para outra molécula de água: 


H— O: + H— O: 

I I 

H H 


H— O— H 
1 

H 


:0 — H' 


|16.12] 


Chamamos esse processo de auto-ionização da água. Nenhuma molécula individual de água permanece ioni- 
nda por muito tempo; as reações são extremamente rápidas em ambos os sentidos. À temperatura ambiente 
-■'enas em tomo de duas de cada 10“ moléculas estão ionizadas a qualquer momento. Assim, a água pura con- 
ste quase inteiramente em moléculas de H 3 0 e é um condutor de eletricidade extremamente ruim. Todavia, a 
ato-ionização da água é muito importante, como veremos em breve. 

D produto lõnico da água 

Como a auto-ionização da água (Equação 16. 12) é um processo em equilíbrio, podemos escrever a seguinte ex- 
. ressão da constante de equilíbrio para ela: 

= [HjO*][OH~] 116.13] 

Uma vez que a expressão da constante de equilíbrio refere-se espedíi- 
imente à auto-ionização da água, usamos o símbolo K para representar a 
mstante de equilíbrio, que chamamos constante do produto iônico da água. 

25 U C, o K h . é igual a 1,0 x 10“ '. Assim, temos: 

fC„. = [H.O*] [OIT] = 1,0 x 10" 14 (a 25 °C) 

Como usamos e H,0 ’(íJíj) de maneira intercambiável para representar o próton hidratado, a reação de 

-itn-ionização da água pode também ser escrita como: 

HXKO ETOuj) + OH '(aq) [16.15| 

Analogamente, a expressão para K pode ser escrita em termos de H^O* ou H’, e 1C. tem o mesmo valor em am- 
rxTS os casos: 

fÇ, = [H,CT] [OH*] = [H*] [OH"] = 1.0 x 10" M (a 25 "Q [16.16] 

Essa expressão da constante de equilíbrio e o valor de K. a 25 "C são extremamente importantes; você deve me- 
norlzá-los. 

O que faz a Equação 16.16 particularmente útil é que ela não é apenas aplicável à água pura, mas também a qual- 
aer solução aquosa. Apesar de o equilíbrio entre H* (aq) e OH" (aq), bem como outros equilíbrios iónicos, serem afeta- 
Eos em alguma extensão pela presença de íons adicionais em solução, é de costume ignorar esses efeitos exceto nos 
-abalhos que necessitam de extrema exatidão. Portanto, a Equação 16.16 é tida como válida para qualquer solução 
quosa diluída, e pode ser usada para calcular [1T] (se [OIT] for conhecida) ou [OIT] (se [H*] for conhecida). 

Uma solução na qual [1T] = [OH ] é conhecida como neutra. Na maioria das soluções as concentrações de H' e 
>H não são iguais. À medida que a concentração de um desses ions aumenta, a concentração do outro deve dimi- 
uir, de forma que o produto de suas concentrações seja igual a 1,0 x 10 Em soluções ácidas [H‘] supera [OH | 
Em soluções básicas [OH“] supera [H']. 




ATIVIDADE 

Atividade de K m 


[16.14] 


COMO FAZER 16.4 

Calcule os valores de [H‘] e [OH"] em uma solução neutra a 25 "C. 

Solução 

Análise: pede-se determinar as concentrações dos íons hidrônio e hidróxido em uma solução neutra a 25 C 
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Planejamento: usaremos a Equação 16.16 e o fato de que, por definição, |H*j = [OH~] em uma solução neutra. 
Resolução: representaremos a concentração de H‘ e OH' em uma solução neutra com X. 

Isso nos dá: 

[H']]OlT] ~{x){x) = 1,0*10"“ 
jT= l^xlOT 14 

x = 1,0 X 10-' mol/L = [H"l * [OH1 

Em uma solução ácida [H ’ | é maior que 1,0*10' mol / L; e em uma solução básica [H J ê menor que 1 ,0 * IO* 7 mol / L 
PRATIQUE 

Indique se as soluções com cada uma das seguintes concentrações iônicas é neutra, ácida ou básica: (al [H'j = 4*1 
mol/L; (b) [OH ] = 1 xir mol/L; (c) [OH-| = 7xl0' 15 mol/L 
Respostas: (a) básica; (b) neutra; (c) ácida. 


COMO FAZER 16.5 

Calcule a concentração de H'(ai/) em (a) uma soluçào na qual [OH") é 0,010 mol/L; (b) uma solução na qual [OH 
1,8 *10 " mol/L. Observe: nesse problema, e em todos que o seguem, supomos, a menos quando dito o contrário, q- 
a temperatura é 25 "C. 


Solução 

Análise: pede-se calcular a concentração de íon hidrônio em uma solução aquosa onde a concentração de ion hidn 
do é conhecida. 


Planejamento: podemos usar a expressão da constante de equilíbrio para a auto-ionização da água e o valor de- 
para achar cada uma das concentrações desconhecidas. 


Resolução: (a) Usando a Equação 16.16, temos: 

[H'][OH1 = 1^*1(T m 
1,0 *10 14 1 , 0 * 10 “ 


m = 


[OH J 


0,010 


= U>*10-' 5 mol/L 


Essa solução é básica porque [OH - ] > [H - ]. 
(b) Nessa instância 


[Hl 


1,0 *10 “ 

[OH] 


1,0 *10' IJ 
1 , 8*10 “ 


= 5,0x10-* mol/L 


Esta solução é ácida porque [H*] > [OH~j. 


PRATIQUE 

Calculea concentração de OH"(rtij) em uma solução na qual (a> [H ] = 2 xlO ” mnl/L; (b) [1T] = [OH - ]; (c) [H 
100 * [OH - ]. 

Respostas: (a) 5x10"* mol/L; (b) 1,0 * 10" mol/L; (c) 1,0 * 10 " mol/L. 


16.4 A escala de pH 


A concentração molar dc H*(nq) em uma solução aquosa é geralmente muito pequena. Por conveniência, err 
geral usamos [H*] em termos de pH, que é o cologaritmo na base 10 de [H ]. 1 

pH = -log [H*] [16.17] 

Se você precisar rever o uso dc logaritmo, veja o Apêndice A. 

Podemos usar a Equação 16.17 para calcular o pH de uma soluçào neutra a 25 °C (isto é, na qual [H‘] = l,0x 1( 
mol/L): 


pH = -log (1,0 x 10" 7 ) = -(-7,00) = 7,00 


1 Cumo [H’] e |H,0‘ ] são usados de modo intercambiável, você poderá definir o pH como -log [H,0* |. 
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O pH de uma solução neutra é 7,00 a 25 °C. 

O que acontece ao pH de uma solução à medida que tornamos a solução ácida? Uma solução ácida e aquv j 
qual [H ] > l,0x 10 mol/L. Por causa do sinal negativo na Equação 16.17, 0 pH diminui à proporção que [H~l au n:,-;'-: 
>r exemplo, o pH de uma solução ácida na qual [H‘] *■ l,0x 10' mol/L é: 

pH = -log (1,0 x IO") = -(-3,00) = 3,00 


A 25 "C o pH de uma solução ácida é menor que 7,00. 

Podemos também calcular o pH de uma solução básica, na qual [OH - ] > 1,0 x 10' mol/L. Suponha que [OH 1 = 
1 Ox 10' 1 mol/L. Podemos usara Equação 16.16 para calcular [H] para essa solução, e a Equação 16.17 paracalcu- 
ir o pH: 


[H*| 


IOH | 


1,0x10 w 
2,0x10 ’ 


= 5,0 x IO* 11 mol/L 


pH = -log (5.0 xl0' ,I ) = 11,30 

A 25 °C o pH de uma solução básica é maior que 7,00. As relações entre [H*], [OH ] e pH estão resumidas na Ta- 
vla 16.1. 

Os valores de pH característicos de várias soluções familia res são mostrados na Figura 16.5. Observe que a va- 
açio em [H'] por um fator de 10 faz com que o pH varie de 1 . Assim, uma solução de pH 6 tem 10 vezes a concen- 
ração de H'(r?íj) de uma solução de pH 7. 

Você poderia pensar que quando [JT] fosse muito pequena, como é para alguns dos exemplos mostrados na 
gura 16.5, ela não seria importante. Nada está mais longe da verdade. Se [H*[ é parte de uma lei de velocidade 
nética, variando sua concentração variará sua velocidade. (Seção 14.3) Portanto, se a lei de velocidade é de 
: rimeira ordem [H'l, dobrando-se em sua concentração dobra também a velocidade mesmo que a variação seja 
-eramente de 1 x 1(T mol/L para 2 x 10 mol/L Em sistemas biológicos, muitas reações envolvem transferências 
:e próton e têm velocidades que dependem de [H‘). Como as velocidades dessas reações são cruciais, o pH dos 
uidos biológicos deve ser mantido dentro de limites estreitos. Por exemplo, o sangue humano tem pH normal na 
n\a de 7,35 a 7,45. Doenças e até a morte podem ser resultantes de variações muito além dessa faixa estreita. 


: igura 16.5 Concentrações de t-T e 
flores de pH de algumas substâncias 
:omuns a 25 °C O pH e o pOH 
odem ser estimados ao se usar 
concentrações de referência de H* e 
OtT. 




ATIVIDADE 

Estimativa de pH 


o 5 

TZ 

■C c 


Suco gástrico 

Sucu de limãe 

Refrigerante t 
tipo cola, vir 


Sucu de limão 
do 

vtnagre 

Vinho 
Tomates - 
Banana . 

Café 


Chuva 

Saliva 

Leite 

Sangue humano, lágrimas 
CLira de ovos, água do mar 

Bicarbonato de sódio — 


5 

— 

■S3 

rj 

2 


Bórax 

Leite de magnésia 
Agua de cal 


Amónia doméstica - - 

Alvejante doméstica 

NaOH, 0,1 mol/L -- 


[H-] (mol/L) 

PH 

pOH 

[OH - ] (mol/L) 

- 1 (lxllT ü ) 

0,0 

14,0 

IxKT 14 

- i 10 1 

1,0 

13,0 

IxlO" 13 

-- 1x10' 2 

2,0 

12,0 

lxl(T u 

' 1x10 3 

3,0 

11,0 

íxitr” 

-- lxlO' 1 

4,0 

10,0 

Ixio - ’ 0 

- 1x10 ’ 5 

5,0 

9,0 

UlO' 1 ' 

- lxlO' 6 

6,0 

8,0 

lxlfl- fl 

I- IxlO -7 

7,0 

7,0 

JxlO 7 

[- lxlO”" 

8,0 

6,0 

lxio 6 

-- lxlO' 9 

94) 

5,0 

lxio -3 

'- 1*10 10 

10,0 

4,0 

lxlfl-* 

- l*10~ u 

114 ) 

3,0 

lxlO -3 

- 1*10 ' 12 

124) 

2,0 

1x10- 

- 1x10' D 

13,0 

1,0 

lvl0 _i 

- Ixl0' u 

14,0 

0,0 

1 (ixiir ü ) 
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I TABELA 16.1 Relações entre [H*], [OH J e pH a 25 1 

'C 


Tipo de solução 

1H’| (mol/L) 

[OH] (mol/L) 

Valor do pH 

Árida 

> 14) xlCT 

< 14) *10^ 

<74)0 

Neutra 

* 1,0*10-* 

= 14)*10- 7 

= 74» 

Básica 

<1,0x10- 

> 1,0 x 10 7 

>7,00 


Uma maneira conveniente de estimar o pH é usaras concentrações de H’ de referência da Figura 16.5, par. 
as quais [H’l é iguala 1 * 10', onde .té um número inteiro deOa 14. Quando [H ] for uma dessas concentraçôi- 
de referência, o pH é simplesmente o valor correspondente depH, v. Quando (H‘J - 1 trlO -1 , por exemplo, o pH 
é simplesmente 4. Quando [H*] cai entre duas concentrações de referência, o pH cairá entre os dois valores cot 
respondentes de pH. Considere uma solução que é 0,050 mol/L de H\ Uma vez que 0,050 (isto é, 5,0 x 1 0 -2 ) t> 
maior que l,0xl0~ : e menor que 1,0 x 10' 1 , estimamos que o valor do pH estará entre 2,00 e 1,00. Usando a Equa- 
ção 16.17 para calcular o pH obtém-se 1,30. 

COMO FAZER 16.6 

Calcule os valores de pH para as duas soluções descritas em "Como fazer 16.5". 

Solução 

Análise: pede-se determinar o pH de soluções aquosas para as quais já calaríamos [H*J. 

Planejamento: podemos usar as marcas de referência na Figura 16.5 para determinar o pH para o item (a) e estimar i 
pH do item (b). Podemos a seguir usar a Equação 16.17 para calcular o pH para o item <b) 

Resolução: (a) Em primeira instância encontramos que [H j é 1,0 x UI mol/L Apesar de podermos usara Equaçái 
16.17 para determinar o pH, 1,0 *10“' c uma das marcas de referência na Figura 16.5, logo o pH pode ser determinai! 
sem qualquer cálculo formal. 

pH = -log (1,0 x 10 “) = -(-12,00) = 12,00 

A regra para usar os algarismos significativos com logaritmo é de que o número de casos decimais nos logaritmos deve ser 
igual ao número de algarismos significativos na número original (veja o Apêndice A). Como 1,0 x 10' 1 ' tem dois algarisme- 
significativos, o pH tem duas casas decimais. 12,00. 

(b) Para a segunda solução, [H'j = 5,6 *10 * mol/L Antes de fazer qualquer cálculo, é útil estimar o pH. Para fazer isso 
observamos que [H‘] localiza-se entre 1 x 10'® e 1 x 10 - ®. 

1 xl(T< 5,6x10^ <1x10-' 

Portanto, esperamos que o pH encontre-se entre 64) e 543. Usamos a Equação 16.17 para calcular o pH. 

pH - -log 5,6 x 1(T* mol/L = 5,25 

Conferência: depois de calcular um pH, é útil compará-lo sua estimativa. Nesse caso, o pH, como previmos, fiai entr. 

6 e 5. Sc tivéssemos calculado o pH e a estimativa náu estivesse de acordo, teríamos de reconsiderar os cálculos ou esti- 
mativas, ou ambos. Observe que apesar de [H'j estar no meio das duas concentrações de referencia, o pH calculai! 
não está no meio dos dois valores correspondentes de referência. Isso é porque a escala de pH é logarítmica em vez de 
linear. 

PRATIQUE 

(a) Em umaami*stra de suco de limão [H*|é 34? xltT* mol/L Qual éopll? (b) Uma solução para limpar janelas comu 
mente disponível tem |H* j de 5,3 v 11) mol/L. Qual é o pH? 

Respostas: (a) 3,42: (b) 3.ZK. 


COMO FAZER 16.7 

Uma amostra de suco de maçã que foi espremido recentemente tem pH de 3,76. Calcule [H‘j. 

Solução 

Análise e Planejamento: precisamos calcular (H J a partir do pH. Usaremos a Equação 16.17 para os cálculos, ma- 
primeiro, usaremos as marcas de referência na Figura 16.5 para estimar [H'j. 

Resolução: comoopH está entre 3,0 e 4,0, sabemos que [H’j estará entre 1 xlO e 1 *10 ; mol/L. A partir da Equaçv. 
16.17, temos: 


pH = -log (FF] = 3,76 
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Assim, 


log 1 H *] =-3.76 

Para encontrar a |H ' | precisamos determinar o antílog de -3,76. As oúculadi iras cientificas tèm uma função antílog (al- 
gumas vezes rotuladas INV log ou 10 1 ) que permite fazer o cálculo: 

[FTJ = antílog (-3,76) = 10 ' = 1,7 x 1(< ' mol L 

Consulte o manual de sua calculadora parn descobrir como fazer c operação de antílog O número de algarismos sig- 
nificativos em |H*| é dois porque o número de casas decimai- no rl 1 e doe- 
Conferência: |H‘| calculada cai dentro da faixa estimada 


PRATIQUE 

Umn solução formada pela dissolução de um comprimido nntiaddo tem pH de ú.le. Calcule fH J. 
Resposta: (H' | = 6,6 x 10 mol/L 


Outras escalas de 'p' 

O uso do coiogaritmo e também uma maneira conveniente de expressar valores de outras grandezas peque- 
-js. Usamos a convenção de que o coiogaritmo de uma grandeza é designado por p (grandeza). For exemplo, po- 
>-se expressar a concentração de OIT como pOH: 

pOH =• -log [OH 1 [16.181 

Tomando-se o coiogaritmo dos dois lados da Equação 16.16 

-log [1T] +(-log 10H~1) = -log K m [16.19) 


-temos a seguinte expressão útil: 


pH + pOH = 14 (a 25 D C) 


[16.20) 


Veremos na Seção 16.8 que as escalas p são também úteis quando trabalhamos com constantes de equilíbrio. 

ledindo o pH 

O pH de uma solução pode ser medido rapidamente e com exatidão com um medidor de pH (Figura 16.6). Um 
j npleto entendimento de como esse importante aparelho funciona requer um conhecimento de eletroquímica, 
-unto que abordaremos no Capítulo 20. Dc forma breve, o medidor de pH consiste em um par de eletrodos co- 
rtados a um medidor capaz de medir pequenas voltagens, na ordem de milivolts. Uma voltagem, que varia com 
pH, é gerada quando os eletrodos sao colocados em certa solução. Essa voltagem é lida pelo medidor, que é cali- 
rado para fornecer o pH. 

Os eletrodos usados nos medidores de pH possuem várias formas e tamanhos, dependendo da finalidade 
ara a qual eles são usados. Os eletrodos têm sido desenvolvidos de forma que sejam tão pequenos que possam 
r inseridos dentro de uma única célula viva para que se monitore o pH do meio da célula. Medidores de pH de 
•!so também estão disponíveis para estudos ambientais, na monitoração dos efluentes industriais e no trabalho 
çricola. 

Apesar de menos precisos, os indicadores ácido-base podem ser usados 
ara medir o pH. Um indicador ácido-base é uma substância colorida que 
de por si mesma existir na forma ácida ou básica. As duas formas tèm cores 
'crentes, Assim, o indicador fica dc uma cor em um ácido e de outra cm uma 
-e. Se você conhece o pH no qual o indicador passa de uma cor para outra, 
de determinar se unia solução tem pH maior ou menor que seu valor. O tor- 
issol, por exemplo, muda de cor na vizinhança do pH 7. Entretanto, a mu- 
mça de cor não é muito exata. O tomassol vermelho indica um pH de 
. roximadamente 5 ou mais baixo, e o azul indica um pH de aproximadamente 
’u maior. 

Alguns dos indicadores mais comuns estão relacionados na Figura 16.7. 

1 alaranjado de media, por exemplo, muda de cor em um intervalo de pH de 
1 a 4,4. Abaixo do pH 3,1 ele está na forma ácida, que é vermelha. No inter- 
alo entre 3,1 e 4,4 ele é gradualmente converddo para sua forma básica, que 
-m cor amarela. No pH 4,4 a conversão está completa e a solução é amarela. A 
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Figura 16.7 Faixas de pH para as 
sanações de cor de alguns indicadores 
atido-base comuns. A maioria dos 
indicadores tem faixa útil de 
aproximadamente 2 unidades de pH. 



FILME 
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fila de papel impregnada com vários indicadores e que vem completa com uma escala comparadora de cor é mui: 
utilizada para determinações aproximadas de pH. 


1 6.5 Ácidos e bases fortes 


aquosa geralmente depende do pH da solução. Portanto, é importante examina 
como o pH das soluções se reladona com as concentrações de ácidos e bases for 
tes. Os ácidos e as bases fortes são ektrótítos fortes, existindo em solução aquo- 
inteiramenle como íons. Existem relativamente poucos ácidos e bases fortes co- 
muns, e relacionamos essas substâncias na Tabela 4.2. 


Os sete ácidos fortes mais comuns incluem seis áridos monopróticos (HC1, HBr, Hl, I lNO v HCIO, e HCIO. r 
um diprótico (H^SOJ. O ácido nítrico (HNO,) exemplifica o comportamento dos ácidos monopróticos fortes. Par.: 
todas as propostas práticas, uma solução aquosa de HNO, consiste inteiramente em íons H,0* e NO-,", 

HNO-iím/) + H,0(/) * H,0 '(<ji 7) + NO,"(thj) (ionização completa) [16JT 

Não usamos seta dupla para a Equação 16.21 porque a reação localiza-se completamente para a direita, o lac. 
com os íons. -■ (Seção 4.1 ) Como observado na Seção 16.3, usamos H,0~(mj) e H‘(tuf) de maneira intercambiá\ e 
para representar o próton hidratado na água. Assim, gcralmente simplificamos as equações para as reações c> 
ionização de áridos como segue: 


A química de uma soluç 


& 


ATIVIDADE 

Ácidos c bases 


Ácidos fortes 


HNO>7) H’(í«7) + NOf (ati) 

Em uma solução aquosa de ácido forte, o ácido normalmente é a única fonte significativa de íons H . Como re- 
sultado, o cálculo do pH de uma solução de ácido monoprótico forte é direto porque [JTJ é igual à concentraçã 
original de ácido. Em uma solução de 0,20 mol/L de HNO,(rt</), por exemplo, [H] = [NO,"] = 0,20 mol/L. Asitu. 
çào com o árido diprótico H-S0 4 é mais complexa, como veremos na Seção 16.6. 


1 


Se a cnnccntraçáo do ácido for igual a 10"“ mol/L cm menor, precisaremos também considerar os íons H’ que resultam ^ 
auto -ionização de H-O. Normalmente, a concentração de H" de H-O è tào pequena que pode ser desprezada. 
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COMO FAZER 16.8 

Qual éopH de uma solução de 0,040 mol/L de HG0 4 
Solução 

Análise e Planejamento: pede-se calcular o pH de uma solução de 0,040 mol/L de HC10 4 . Uma ve/, que HC10 4 é um 
ácido forte, ele está completamente ionizado, fornecendo [H*] - [C10 4 ‘| = 0,040 mol/L. Como [H*| encontra-se entre as 
marcas de referencia 1 x 10^ e 1 x 10“ na Figura 16 5, estimamos que o pH estará entre 2,0 e 1,0. 

Resolução: o pH da solução é dado por 

pH=-log (0,040) = 1,40. 

Conferência: O pH calculado encontra-se dentro da faixa estimada. 

PRATIQUE 

Uma solução aquosa de HNO-, tem pH de 1 54. Qual é a concentração do ácido? 

Resposta: 0,0046 mol/L 


Bases fortes 

Existem relalivamente poucas bases fortes comuns. As bases fortes solúveis mais comuns são os hidróxidos 
micos dos metais alcalinos (grupo IA) e os metai? alcalinos terrosos (grupo 2A), como NaOH. KOH e Ca(OH),. 
Lsses compostos dissociam-se completamente em tons em solução aquosa. Portanto, uma solução rotulada de 0,30 
mol/L de NaOH consiste em 0,30 mol, L de \a í. 1.71 e 0,30 mol/L de OH'(rti/); praticamente não existe NaOH 
nào-dissociado. 

Como as bases fortes dissociam-se inteira mente em ions em solução aquosa, o cálculo do pH de suas soluções é 
também direto, como mostrado em "Como fazer 16.9". 


COMO FAZER 16.9 

Qual é o pH de (a) uma solução dt 26 mol L de NaOH; (b) uma solução de 0,001 1 mol/L de Ca(OH),? 

Solução 

Análise: pede-se calcular o pH de dua- soluções dadas as concentrações da base forte para cada uma. 
Planejamento: podemos calcular cada pH r- r dois métodos equivalentes. Primeiro, poderíamos usar a Equação 
16.16 para calcular [H'j e usar a Equaçã • > _ ara calcular o pH. Altemativamente, poderiamos usar [OIT] para cal- 

cular o pOH e usar a Equação 16.20 para calcular o pH. 

Resolução: (a) NaOH dissocia-se em ac. rara íomecer um ion OH~ por fórmula unitária. Conseqüentemente, a con- 
centração de OH~ no item (a) é igual a concentração declarada de NaOH, ou seja 0/128 mol/L. 

Método 1: 

[Hl = = 3 " • 10 mol/L pH = -log(337 x 1(T U ) = 12,45 

Método 2: 

pOH = -log (0,028 1 = 1 ,55 pH = 14/X) - pOH = 12,45 

(b) Ca(OH), é uma base forte que se dissocia em acua para fornecer 2 íons OH’ por fórmula unitária. Assim, a concen- 
tração de OH (aq) para a solução do item Ibt e 2 011 mol/L) - 0,0022 mol/L 

Método l: 

[H*] = * 10 — =4,55 10’ mol/L pH = -log<4,55 * 10 u ) = 11,34 

Método 2: 

pOH = -log (0,0022) = 2,66 P H = 14/X>-pOH = 1134 


PRATIQUE 

Qual é a concentração de uma solução de (a) K.OH para a qual o pH é 11/19; (b) Ca(OH), para a qual o pH é 11,68? 
Respostas: (a) 7,8 *10' ’ mol/L; (b) 2.4 x 10 mol L 


Apesar de todos os hidróxidos dos metais alcalinos (grupo IA) serem eletrólitos fortes, LiOH, RbOH e CsOH 
não são comumentc encontrados cm laboratório. Os hidróxidos dos metais alcalinos terrosos mais pesados 
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Ca(OH) 3 , Sr(OH), e Ba(OH), também são eletrólitos fortes. Entretanto, eles têm solubilidades limitadas, logo sã 
usados apenas quando a alta solubilidade não for crítica. 

Soluções fortemente básicas também são formadas por determinadas substâncias que reagem com a água pa- 
formar OH iaq). A mais comum destas contém o íon óxido. Os óxidos metálicos iônicos, especialmente Na.Ü 
CaO, são geralmente usados na indústria quando uma base forte é necessária. Cada mol de O" reage com a águ^ 
para formar 2 mol de OH", virtualmente não deixando O ~ em solução: 

Cr~{aq) + H,O(0 » 20H"(írç) [16.22. 

* 

Assim, uma solução formada pela dissolução de 0,010 mol de Na,0(s) cm água suficiente para perfazer l,0Lc 
solução terá [OH ] = 0,020 mol/L e um pH de 12,30. 

Os hidretos e nitretos iônicos também reagem com H,0 para formar OH : 

H~(flij) + H,0(/) ►Hj(g) + OH> ? ) [16.2-- 

N v (<hj) + 3H,0(/) ► NH,(ni 7 ) + 30H (aq) [16.24 

Em virtude dos ãnions O 2 ', H" e N*" serem bases mais fortes que OH" (a base conjugada de H.O), eles são cap 
zes de remover um próton de H.O. 


16.6 Ácidos fracos 


A maioria das substâncias ácidas é ácido fraco e, consequentemente, ioniza-se apenas parcialmente em sol 
ções aquosas. Podemos usar a constante de equilíbrio para a reação de ionização para expressar a extensão • 
qual um ácido fraco ioniza-se. Se representarmos um ácido fraco geral como HA, podemos escrever a equaçã 
para sua reação de ionização de um dos seguintes modos, dependendo se o próton hidratado é rcprcsentac 
como HjO'(flíj) ou IT(rtij): 


HA(írç) + H,O<0 - 
ou HA(nq) 


H,0 (ai/) + A*(aq) 
- H*(aq) + A (aq) 


[1622= 

[162- 


Como [HjO[ é o solvente, ele é omitido da expressão da constante de equilíbrio, que pode ser escrita coim 




[Hj0 4 ][A' 

[HA] 


ou 


_ [ET][AJ 
[HAJ 


Como fizemos com a constante do produto iônico para a auto-ionização da água, trocamos o índice inferi* 
nessa coastante de equilíbrio para denominar o tipo dc equação à qual ela corresponde. 




[ H.O ][A~] 
[HA] 


ou 


_ [H'[[A 1 
[HAJ 


[162- 


O índice inferior n em X, denota que ela c uma constante de equilíbrio para a ionização de um ácido, logo .* 
chamada constante de dissociação ácida. 

A Tabela 6.2 mostra os nomes, as estruturas e os valores de K, para vários áridos fracos. Uma relação mais cor 
plctn é dada no Apêndice D. Muitos áridos fracos são compostos orgânicos constituídos inteiramente de carbcn 
hidrogénio e oxigênio. Esses compostos geralmente contêm alguns átomos de hidrogênio ligados aos átomos dr 
carbono e outros ligados aos átomos de oxigênio. Em quase todos os casos os átomos de hidrogênio ligados ao car- 
bono não se ionizam em água; em vez disso, o comportamento ácido desses compostos deve-se aos átomos de t 
drogênio ligados aos átomos de oxigênio. 

A ordem de grandeza de K, indica a tendência de o árido ionizar em água: quanto maior o valor de K„, mais forU 
ácido. O árido fluorídrico (HF), por exemplo, é o mais forte relacionado na Tabela 16.2, e o fenol (HOC,,H^) é o ma 
fraco. Observe que K, é normalmente menor que 1(T\ 
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'ABELA 16.2 Alguns ácidos fracos em água a 25 "C* 


Acido 

Fórmula estrutural 

Base 

conjugada 

Reação de equilíbrio 

K. 

Fluoridrico 

HF) 

II— F 

F 

NOÇ 

HF(oq) + H,0(/) H,0'(a<f) + F(«q) 

6,8 x 10 -1 
43 « IO' 4 

otroso 

TÍNO,) 

i — O — N=0 
O 

HNO,(iííj) + H ; 0(/) « 11,0 (itq) 4 NO : (tiq) 

Benzóko 

HC^Oj) 

1 '-(O) 

c 7 h,o. 

HC 7 H s O ,(aq) 4 H,0(/) H,0*(.jq) 4 C 7 H,OC<m;) 

63 x 10** 

Acético 

O H 

II 1 

CH.O, 

HC : H,0 3 (/iij) 4 H.O(0 Hp'(aq) + C Jl.OÇH) 

13 «nr* 

'HCjHjOj) 

1 1— O— C— c— H 
1 




ílipodoroso 

H 

li— O— Cl 

aor 

HQO(a</) 4 HJDil) 4 C10 (flí/) 

3,0 Kl O 41 

HCIO) 


asr 



Cianídrico 

<HCN) 

1 1— C=N 
II— O— 

HCN(aq) 4 H 3 0</) H,0'(a<?) 4 CN(a<f) 

4,9 k1 O 10 


Fenol 

c.h,o 

HC„H,0(iijj) 4 H,0 (/) H,0*(mj) 4 C„H ^(aq) 

13 k10''“ 


iHC,H,0) 


■ O próton que se ioniza está mostrado em azul. 


Cálculo de K a a partir do pH 

Para se calcular o valor de K, para um ácido fraco ou o pH de suas soluções, usaremos muitas das habilidades 
Tt resolver problemas de equilíbrio que desenvolvemos na Seção 15.5. Em muitos casos a pequena ordem de 
. randeza de permite-nos usar aproximações para simplificar o problema. Ao fazer esses cálculos, é importante 
■conhecer que as reações de transferência de próton geralmente são muito rápidas. Como resultado, o pH medido 
au calculado de uma solução sempre representa uma condição de equilíbrio. 


COMO FAZER 16.10 

Um estudante preparou uma soluçáo de 0,10 mo! L de audt> tórndoo ( HCHO.) e mediu seu pH usando um medidor 
de pH do tipo ilustrado na Figura 16.6. Constatou qui • pH a 25 C c 2138. (a) Calcule K J para o árido fõrmico nessa 
temperatura, (b) Qual a porcentagem de ácido ionizada nt>si - luçãn de 0,10 mol L? 

Solução 

Análise: dados a concentração molar de uma solução aquosa de addo fraco e o pH da solução a 25 C, pede-se deter- 
minar o valor de fC, para o árido e a porcentagem do árido ionizada. 

Planejamento: apesar de estarmos lidando especificamente com a ionização de uir. aado fraco, esse problema é mui- 
to similar aos problemas de equilíbrio que encontramos noCapitu.o 15 rodemos resolvê-lo usando primeiro o méto- 
do descrito em "Como fazer 15.8", começando com a reação química e fazendo uma tabela de concentrações iniciais e 
no equilíbrio. 

Resolução: (a) O primeiro passo na resolução de qualquer problema é escrever a equação para a reação em equilíbrio. 
O equilíbrio de ionização para o ácido fòrmico pode ser escrito conu > segue: 

HCHOj(aq) H (aq) * CHO {(aq) 

A expressão da constante de equilíbrio é: 

K _ [HJICHO. j 
" [HCHO.j 

A partir do pi I medido, podemos calcular [H*]: 

pH = -log fH'j = 238 
lng(Frj = -2^8 

IH‘] = 10'*-* = 4,2 xlO' 3 mol/L 
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Podemos lazer uma pequena contabilidade para determinar as concentrações das espécies envolvidas no equilí- 
brio. Imagine que a solução inicialmen te seja de 0,10 mol/L de moléculas de HCHOí- Em seguida consideramos:: 
ionização do ácido em H e CHO, Para cada molécula de HCHO ; <jue ioniza, um ion tf e um íon CHO, são pro- 
duzidos ern solução. Como o pH medido indica que [H*] - 4,2 x 10 mol/L no equilíbrio, podemos construir a se- 
guinte tabela: 


HCHOj(wj) ; tT{aq) + CHO{(aq) 


Inicial 

0,10 mol/L 

0 

0 

Variação 

-4,2 * 10“ 5 mol/L 

-+42x10*' mol/L 

+42x10"' mol/T. 

Equilíbrio 

(0,10 -42* 10 - ') mol/L 

42 xlO"' mol/L 

42 «UT 3 mol/L 


Observe que desprezamos a concentração muito pequena de H~(flç) devido ã auto-ionização de H.O. Observe tam- 
bém que a quantidade de HCHO, que se ioniza é muito pequena comparada à concentração inicial do ácido. Para 
número de algarismos significativos que estamos usando, a subtração produzirá 0,10 mol/L: 

(0,10- 44 *10'-') mol/L = 0,10 mol/L 


Podemos agora inserir as concentrações no equilíbrio ru» expressão para 


{42*10' s )(42*10 3 ) 

0,10 


Uxnr* 


Conferência: a ordem de grandeza da resposta é razoável porque K„ para um ácido fraco geralmente está entr. 
10'' e 10" 1 ". 

(b) A porcentagem de ácido que ioniza é dada pela concentração de H" ou CHO. no equilíbrio, dividida pela concen 
tração inicial do ácido, multiplicada por 100%: 

Porcentagem de ionização = ^ ^ "*"'*'*’ — x 1 00% = — — — — x 100% = 42% 

6 [HCHO,] ^ 040 


PRATIQUE 

A niacina, uma das vitaminas B, tem a seguinte estrutura molecular 



Uma solução de 0,020 mol/L de niacina tem pH de 3,26. (a) Qual é a porcentagem de ácido ionizada nessa solução? (b 1 
Qual é a constante de dissociação ácida, fC,, para a niacina? 

Respostas: (a) 2,7%; fb) 1,6 *10" s . 


Usando K a para calcular o pH 

Sabendo o valor de K, e a concentração inicial do ácido fraco, podemos calcular a concentração de c-— 
uma solução de ácido fraco. Vamos calcular o pH de uma solução de 0,30 mol/L de ácido acético (HCJ-1,0,), o a . 
do fraco responsável pelo odor e a acidez característicos do vinagre, a 25 °C. 

O primeiro passo é escrever o equilíbrio de ionização para o ácido acético: 

HCJ4A(*«7) H><f) + C,HA '(«?) [ 16 . 2 * 


De acordo com a fórmula estrutural do ácido acético, mostrada na Tabela 16.2, o hidrogênio que ioniza é o li- 
do ao átomo de oxigênio. Escrevemos esse hidrogênio separado dos outros na fórmula para enfatizar que apena.- 
facilmente ionizado. 

O segundo passo é escrever a expressão e o valor para a constante de equilíbrio. A partir da Tabela 16.2, teir - 
que K, - 1,8 x 10 . Portanto, podemos escrever o seguinte: 




[H ]1C : H,Q ; 1 

[hc : h,oj 


= 1,8 x 10*’ 


[16 2 - 
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Como terceiro passo, precisamos expressar as concentrações envolvidas na reação de equilíbrio. Isso pode ~er 
rdto com um pouco de contabilidade, como descrito em "Como fazer 1 6.10". Como queremos encontrar o valor ru 
equilíbrio para [H*], vamos chamá-la de x. A concentração do ácido acético antes que haja qualquer ionização é 
30 mol/L. A equação química nos diz que para cada molécula de HC,H,0 : que ioniza, um H'(aq) e um 
(aq) sào formados. Consequentemente, se r mols por litro de H’(/?ç) formam-se no equilíbrio, x mols por li- 
tro de CMjOziaj) devem também ser formados, e x mols por litro de HC,H,0, devem ser ionizados. Isso dá ori- 
gem a seguinte tabela com as concentrações no equilíbrio mostradas na última linha: 


HCH.O.Í*?) H '(aq) + CH.O : 'W) 


Inicial 

0,30 mol/L 

0 

0 

Variação 

-x mol/L 

+.v mol/L 

+.v mol/L 

Equilíbrio 

(0,30 - x) mol/L 

x mol/L 

x mol/L 


Como o quarto passo do problema, precisamos substituir as concentrações no equilíbrio na expressão da cons- 
tante de equilíbrio. As substituições fornecem a seguinte equação: 


[ H ||C.H 1 O j J = _ (*)( £). al ^ Kl0 -« 
{HCjH 4 0,1 0,30-i 


[16.30] 


Essa expressão leva a tima equação de segundo grau de x, que pode ser resolvida com uma calculadora para re- 
solução de equações ou com a fórmula para equações de segundo grau. Todavia, podemos também simplificar o 
rroblema, observando que o valor de K„ é bastante pequeno. Como resultado, antecipamos que o equilíbrio se lo- 
alizará bem à esquerda e que x será muito pequeno se comparado à concentração inicial de ácido acético. Portan- 
to, ramos supor que .t seja desprezível em comparação a 0,30, logo 0,30 — x é praticamente igual a 0,30. 

0,30-1= 0,30 


Como veremos, podemos (e devemos!) conferir a validade dessa suposição quando terminamos o problema. 
Usando essa suposição, a Equação 16.30 se toma agora: 


K.= 


0,30 


= l,8x 10 


Resolvendo para .r, temos: 

x 3 = (0,30)(1,8 x 10'Í = 5,4 x líT 
x = ^5,4x10"® =23* IO -3 
[ET] = x = 2,3 x 10" 5 mol/L 
pl I = -log (2,3 xltr J ) = 2,64 

Devemos agora voltar e conferir a validade da suposição simplificadora de que 0,30 - x ~ 0,30. 0 valor de x que 
determinamos é tão pequeno que, para esse número de algarismos significativos, a suposição é inteiramente váli- 
da. Como x representa a quantidade de matéria por litro de ácido acético que ioniza, vemos que, nesse caso parti- 
rular, menos de 1% das moléculas de ácido acético ioniza-se: 

Porcentagem de ionização de HC.H.O, = mol L ^ jqq^ _ Q yy% 

6 0,30 mol/L 

Como regra geral, se a grandeza x for maior que 5% do valor inicial, é melhor usar a fórmula para a equações de 
-egundo grau. Você deve sempre conferir a validade de quaisquer suposições simplificadoras depois de resolver o 
problema. 

Final mente, podemos comparar o valor do pH desse ácido fraco com uma solução de um áddo forte de mes- 
ma concentração. O pH da solução de 0,30 mol/L dc ácido acético é 2,64. Por comparação, o pH de uma solução de 
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30 mol/L de um ácida forte como HCl é -log (030) = 0,52. Como esperado, o pH de uma solução de um ácido ir 
co é maior que o de uma solução de ácido forte de mesma concentração cm quantidade de matéria. 


COMO FAZER 16.11 

Calcule o pH de uma solução de 0,20 mol/L de HCN. (Recorra à Tabela 16.2 ou ao Apêndice D para achar o valor de K 


Solução 

Análise e Planejamento: dadn a concentração em quantidade de matéria de um ácido fraco, pede-se o pH. A partir ú 
T abeta 16.2, o K, para HCN é 4,9 x 10"'". Prosseguimos como no exemplo que acabamos de tazer no texto, escrevend» . 
equação quimica e construindo uma tabela das concentrações no equilíbrio e iniciais na qual a concentração dei; 
no equilíbrio é a incógnita. 

Resolução: escrevemos tanto a equação química para a reação de ionização que forma H’ (aq) quanto a expressão j 
constante de equilíbrio (KJ para a reação: 

HCN(aq) H> f ) + CN (aq) 

[H ||CN 1 = xl{r ,„ 

[HCN] 


F.m seguida tabulamos as concentrações das espécies envolvidas na reação de equilíbrio, fazendo .r = [H’[ n. 
equilíbrio: 


HCN(«q) f-T (aq) + CK(aq) 


Inicial 

030 mol/L 

0 

0 

Variação 

-x mol/L 

+x mol/L 

+r mol/L 

Equilíbrio 

(030 -x) mol/L 

x mol/L 

x mol/L 


A substituição das concentrações no equilíbrio a partir da tabela na expressão da constante de equilíbrio produz: 

( )(~r ) _ i o „ i n - 'C 


*.= 


030 -x 


= 4,9 x 1 0~ 


Em seguida fazemos a aproximação de simplificação de que v, a quantidade de árido que dissocia, é pequena se cor- 
parada à concentração inicial, isto é, 0,20 - x = 0,20 . 


jr_ 

030 


= 4,9 x IO' 1 " 


Assim, 

r = (030) (4,9 xlO 10 ) = 0,98 xlO 10 
x = v 0,98 *10 " = 9,9 xlO* mol/L = [H’j 

9,9 x 10 * é muito menor que 5% de 0,20, a concentração inicial de HCN. A aproximação de simplificação é, portant 

apropriada. Agora calculamos o pH da solução: 

pH - -log [H j = -log (9,9 * 10*) = 5,00 

PRATIQUE 

K, para a n ia ti na ("Pratique 16.10”) é 1,6 x lflT*. Qual ò o pH de uma solução de 0,010 mol/L de niacina? 

Rfsposta: 3,40 

O resultado obtido em "Como fazer 16.11" é típico do comportamento dos ácidos fracos; a concentração c 
H‘((Jij) é apenas uma pequena fraçào da concentração do ácido na solução. As propriedades das soluções ácidas 
lacionadas diretamente com a concentração de H’(uq), como a condutividade elétrica e a velocidade de reação cor 
um metal ativo, são muito menos evidentes para uma solução de ácido fraco do que para uma solução de ácic 
forte. A Figura 16.8 apresenta um experimento que demonstra a diferença na concentração de H'(flí/) em sol 
ções de ácido fraco e forte de mesma concentração. A velocidade da reação com o metal é muito maior para a s 
luçâo de áddo forte. 

Para determinar o pH de uma solução de ácido fraco, você poderia pensar que a porcentagem de ionização c 
ácido seria mais simples de usar que a constante de dissociação ácida. Entretanto, a porcentagem de ionização t 
temperatura específica depende não apenas da identidade do ácido, mas também de sua concentração. Como mos- 
trado na Figura 16.9, a porcentagem de ionização de um ácido fraco diminui à medida que a concentração aunu •• 
ta. Esse fato é demonstrado de forma mais clara em "Como fazer 16.12". 
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(a) (b) 

16.8 Demonstração das velocidades de reação relativas de duas soluções ácidas com Mg metálico, (a) O frasco ã 
i.-.erda contém 1 mol/L de HCjH 3 0 3 ; o frasco à direita contém 1 mol/L de HCI. Cada balão contém a mesma quantidade 
» *.'g metálico, (b) Quando o Mg metálico é jogado no ácido, forma-se H ? . A velocidade de formação de H 2 é maior para a 
«ti ;.io de 1 mol/L de HCI ã direita, como evidenciado pela presença de mais gás no balão. 



Figura 16.9 A porcentagem de 
ionização de um ácido fraco diminui 
com o aumento da concentração. 

Os dados mostrados são para o ácido 
acético. 


COMO FAZER 16.12 

Calcule a porcentagem de moléculas de HF ionizadas em (a) uma solução de 0,10 mol/L de HF; (b) uma solução de 
0,010 mol/L de HF. 


Solução 

Análise: pede-se calcular a porcentagem de ionização de duas soluções de HF de diferentes concentrações. 

Planejamento: abordamos esse problema como abordaríamos os problemas de equilíbrio anteriores. Começamos es- 
crevendo a equação quimica para o equilíbrio e tabelando as concentrações conhecidas e desconhecidas de todas as 
espécies. A seguir substituímos as concentrações no equilíbrio na expressão da constante de equilíbrio e achamos a 
concentração desconhecida, a de H\ 

Resolução: (a) A reação de equilíbrio e as concentrações no equilíbrio são como seguem: 


HF(/uj) H'(aq) + F(aq) 


Inicial 

0,10 mol/L 

0 

0 

Variação 

-x mol/L 

+x mol/L 

+x mol/L 

Equilíbrio 

(0,10 -x) mol/L 

x mol/L 

x mol/L 


A expressão da constante de equilíbrio é: 


K 


mm 

[HF] 


(*)(x) 
040 -x 


= 63 * UT 1 


Quando tentamos resolver essa equação usando a aproximação 0,10 -x ■ 0,10 (istoé, desprezando a concentração de 
ácido que ioniza em relação à concentração inicial), obtemos: 
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x= 8,2 x IO"’ mol/L 

Uma vez que esse valor é maior que 5% de 0,10 mol/L, devemos trabalhar o problema sem aproximação, usando uma 
calculadora para a resolução de equações ou a fórmula para equações de segundo grau. Reordenando a equação e es- 
crevendo-a na forma-padrão de uma equação de segundo grau, temos: 

x 3 = (0,10 -x) (6,8 *10“*) 

* 6,8 * 10" 5 - (6,8 * 10^)jc 

X 3 + (6,8 x IO -1 )*-- 6,8 « 1<T* = 0 

Essa equação pode ser resolvida usando a fórmula-padrão para equações de segundo grau. 

-b±4b' -4ac 


x = 


2 a 


A substituição dos números apropriados fornece: 


_ -6,8 xlO 1 + V< 6 ' 8 x 10 4 )* + 476-8 x IO" 5 ) 

X ~ 2 
-6,8-10 *±1,6* 10' : 

2 

Das duas soluções, apenas aquela que fornece um valor positivo para .t é quimicamente razoável. Assim, 

x = [H J * [F) ^ 7,9 vltT 1 mol/L 

A partir desse resultado, podemos calcular a porcentagem de moléculas ionizadas: 

n , , .... concentração ionizada . nna 

Porcentagem de íomzaçao de Hi- = — - x 100% 

concentração original 

_ 7,9x10 ' mol/L 

0,10 mol/L 

(b) Procedendo de maneira semelhante para a solução de 0,010 mol/L, temos: 

-t 

- = 6,8 w HF 1 

0,010-x 

Resolvendo a equação de segundo grau resultante, obtemos: 

x = [H*] = [F] = 23 * 10-' mol/L 

A porcentagem de moléculas ionizadas é: 

0,0023 


*100% = 7,9% 


* 100% ^ 23% 

o/no 

Observe que ao diluir a solução por um fator de 1 0, a porcentagem de moléculas ionizadas aumentou de um fator de : 
Esse resultado está de acorda com o que cimos na Figura 16.9. É também o que esperaríamos a partir do princípio de 
Le Chátelier. 1 Seção 1% Existem mais 'partículas' ou componentes de reação no lado direito da equação do que 
no lado esquerdo. A diluição faz com que a reação se desloque no sentido do maior número de partículas porque iss 
se contrapõe ao efeito de diminuir a concentração delas. 

PRATIQUE 

Calcule a porcentagem de moléculas de niacina ionizadas (a) na solução de "Pratique 16.11"; (b) em uma solução de 
1 ,0 x 10"' mol/L de niacina. 

Respostas: (a) 3,9%; (b) 12% 


Ácidos polipróticos 

Muitos ácidos têm mais de um átomo de H ionizável. Eles são conhecidos como ácidos polipróticos. Por exerr- 
plo, cada um dos átomos de H no ácido sulfuroso (EUSO^) pode ionizar-se em etapas sucessivas; 


HSO.{aq ) : 
HSOj-(flíj) 


H’(fli[) + USO, (nq) 
- FT(m/) + 50 , : -(mj) 


K„ = l,7x 10 2 
K* = 6,4x ÍCT* 


11631 

[1632] 


As constantes de dissociação ácida para esses equilíbrios são chamadas K al e K : . Os números nas constanU- 
referem-se ao próton em particular do ácido que está ionizando. Assim, K ^ sempre se refere ao equilíbrio env oi- 
vendo a remoçào do segundo próton de um árido poliprótico. 
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No exemplo anterior K dl é muito menor que K lV Com base nas atrações ele- 
' 'táticas, esperaríamos que um próton carregado positivamente fosse mais 
5 ilmente perdido da molécula neutra de H..SO, do que do íon HSOÇ carrega- 
: > nega tivamente. Essa observação é geral: ê sempre mais fácil remover a primeira 
- hm de um ácido poliprólico do que o segunda. Analogamente, para um ácido 
m três prótons ionizáveis, c mais fácil remover o segundo próton do que o 
rrceiro. Assim, os valores de K„ tomam-se sucessiva mente menores à medida 
rje os prótons são removidos sucessivamente. 

A constante de dissociação ácida para alguns ácidos polipróticos comuns 
• ão relacionadas na Tabela 16.3. Uma lista mais completa é dada no Apêndi- 
s D. As estruturas para o ácido ascórbico e o ácido cítrico são mostradas na 
-vargem. Observe que os valores de K, para as perdas sucessivas de prótons 
>ses ácidos gcralmente diferem por um fator de no mínimo 10'. Observe 
-imbém que o valor de K,, para o ácido sulfúrico está listado simplesmente 
•mo 'grande'. O ácido sulfúrico é um ácido forte em relação à remoção do pri- 
-• iro próton. Portanto, a reação para a primeira etapa da ionização localiza-se 
mpletamente à direita: 


1 i— O O — i 

u H 

y» h 

n O / N C— C— OH 

I I 

OH H 

Ácido ascõrbico 
(Vitamina Cl 

O 

II 

HtC— c — o— 

'I f 

HO— C— C— O— 

I 

H>C — C 

‘ 1 
O 

Áddo cítrico 


HjSO^(nq) » H~ (aq) + HSO,‘(flq) (ionização completa) 

HSO/, por outro lado, é um ácido fraco para o qual K dl - 1,2 x 10'\ 

Como K„ é muito maior que as próximas constantes de dissociação para esses ácidos polipróticos, quase t i ~ 
- H‘((tq) na solução vêm da primeira reação de ionização. Desde que os valores sucessivos de K, difiram por um 
ator de 10' ou mais, é possível obter uma estimativa satisfatória do pH de soluções de áridos polipróticc - con~ dt- 
-ando apenas K al . 


I TABELA 16.3 Constantes de dissociação ácida de alguns ácidos polipróticos 

Vome 

Fórmula 

K, 

K* 



Ascõrbico 

h,c„h„o. 

8d x ítr* 

13 x 10' 13 



Carbônico 

HjCOj 

43 x 10' 7 

53 x 10*" 



Cítrico 

H,QmO- 

7,4 x 10^ 

17*HT 

4,0 x 10“' 


Oxálico 

H,CA 

5,9 x IO* 3 

6,4 x IO* 7 



Fosfórico 

h,po 4 

73 * IO' 7 

63 xlOT* 

43 » 10^ ? 


sulfuroso 

HjSOj 

17 x 10 3 

6,4 x 10^ 



sulfúrico 

H50 4 

Grande 

13 x 10 ’ 



lartárico 

h,c,h 4 o* 

1,0 x 10 7 

43 x 10* 5 




COMO FAZER 16.13 

A solubilidade de CO, em água pura a 25 'Ce 0,1 atm de pressão é 0,0037 mol/L. A prática comum é supor que ••do o 
CO, dissolvido está na forma de árido carbônico (H,CO»)> produzido pela reação entre CO, e 1 1,0: 

CO,(a q) + H,0(/) H,CO,(aij) 

Qual é o pH de uma solução de 0,0037 mol/L de I LCO,? 

Solução 

Análise: pede-se determinar o pH de uma solução de 0,0037 mol/L de um áddo polipróticc». 

Planejamento: o H,CO, é utn ácido diprotico; as duas constantes de dissociação ácida, K,, e k (Tabela 16.3 ) diferem 
entre si por mais de um fator de IO 1 . Consequentemente, opH pode ser determinado considerando apenas k , portan 
to tratamos o árido como se ele fosse um áddo monoprótico. 

Resolução: procedendo como em “Como fazer 16.11 e 16.12", podemos escrever a reação de equilíbrio e as concentra- 
ções no equilíbrio como a seguir: 
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HjCO,(mj) — H>y) + HCO,(flíj) 


Inicial 

0,0037 mol/L 

0 

0 

Variação 

-x mol/L 

+x mol/L 

+x mol/L 

Equilíbrio 

(0,0037 -x) mol/L 

x mol/L 

x mol/L 


A expressão da constante de equilíbrio é como segue: 

. _[H' KCO,J _ (xK*) 
[HjCO,! “ 0,0037-1 


= 4,3 x 10‘ 7 


Resolvendo essa equação com uma calculadora para a resolução de equações, obtemos: 

X = 44) x 10“' mol/L 

Altemativamente, como K„ é pequeno, podemos fazer a aproximação de simplificação dc que x é pequeno, de tal for 
ma que: 

0,0037 — x=. 0.0037 


Portanto, 


MW 

04X137 


4,3 x 10' 7 


Resolvendo para x, temos: 

x 1 = (0,0037)(43 x ltr'0) = 1,6 x 10 - " 
x = [H*] = [HCO,l = v'1,6 xlO ■" = 4,0 x Kr 11 mol/L 
O valor pequeno de .v indica que a suposição de simplificação foi justificada. O pH é, portanto, 

pH = -log [PT] = -log (44) x 10' 5 ) = 4,40 

Comentário: se fosse pedido para achar [CO, 7 '], precisaríamos usar K a . Vamos ilustrar esse cálculo. Usando os valo- 
res da [HCO,*] e [H‘| calculados antes, e definindo [CO, 7 ] = y, temos os seguintes valores das concentrações inicial •. 
no equilíbrio: 


HCO,^) H'(aq) + CO^aq) 


Inicial 

4,0 xlO 'mol/L 

4,0 « 10’' mol/L 

0 

Variação 

-V mol/L 

+V mol/L 

+y mol/L 

Equilíbrio 

(4.0 xl(T 5 -v) mol/L 

(4,0 x IO' 5 + w) mol/L 

y mol/L 


Supondo que y seja pequeno comparado a 4.0 xl0~\ temos: 

K [ bTlICO, 7 1 (4,0 xlQ~~)(y) 

c [HCO,“J 441x10 * 


5,6*10‘ n 


y = 5,6 xlO" n mol/L = [CO, 3 -] 

O valor calculado para y é na realidade muito pequeno em comparação com 4,0 x 10 ' , mostrando que a suposição fo 
justificada. Ele mostra também que a ionização de HCO, é desprezível comparada à dc H,CO v no que concerne i 
produção de H\ Entretanto, é a linicii fonte de CO, 7 , que tem uma concentração muito baixa na solução. Os cálculo? 
desse modo, expressam que em uma solução de dióxido de carbono em água a maioria de CO, está na forma de CO 
ou H CO,. uma pequena fração ioniza-se para formar H* e HCO, e uma fração ainda menor ioniza-se para darCO, 7 ". 


PRATIQUE 

Calcule o pH e a concentração do íon oxalnto. [C0 4 : ‘l, em uma solução 0,(120 mol/L de ácido oxilico (H : C,0 4 ) (ve;. 
Tabela 163). 

Resposta: pH = 130; [GO/l = 6.4 x 10" mol/L 


16.7 Bases fracas 


Muitas substâncias comportam-se como bases em água. As bases fracas reagem com água, abstraindo prof 
de H : 0, com isso formando o áddo conjugado da base e íons OH'. 

HB‘ + OI T(<«/) 


B(aij) + HjO 


[16.3 
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A base fraca mais comumente encontrada é a amónia. 


NH,(mj) + H 2 0(l) NH 4 *(íwj) + 0¥T(aq) 

A expressão da constante de equilíbrio para essa reação pode ser escrita como: 


1NH/1IOH | 

[NH,] 


(16.34] 


[16.35] 


A água é o solvente, de forma que ela é omitida da expressão da constante de equilíbrio. 

Como com K,eK^o índice inferior 'b‘ denota que essa constante de equilíbrio refere-se a um tipo particular de 
ação, chamada ionização de uma base fraca em água. A constante é chamada de constante de dissociação bá- 
• sca. A constante K b sempre s c refere ao equilíbrio no qual uma base reage com H : 0 para formar o ácido conjugado corrcspon- 
• te e ObT. A Tabela 16.4 relaciona os nomes, as fórmulas, as estruturas de Levvis, as reações de equilíbrio e os 
flores de K,,para várias bases fracas em água. O Apêndice D inclui uma lista mais extensa. Essas bases contém um 
j mais pares de elétrons livres porque um par livre é necessário para formar a ligação com H\ Observe que nas 
•oléculas neutras na Tabela 16.4 os pares livres estão no átomo de nitrogênio. As outras bases listadas são ânions 
: crivados de ácidos fracos. 


TABELA 1 6.4 Algumas bases fracas e seus equilíbrios em solução aquosa 


Base Estrutura Ácido 

de Lewis conjugado 


Amónia (NH,) 

Firidina (C 5 H 5 N) 
Hidroxilamina (HJSIOH) 

Metiiamina (NH 3 CH,) 

íon hidrossulfíta (HS") 

íon carbonato (CO, 1 ") 

íon hipodorito (CIO") 


H— N— H 
1 


nh 4 * 

H 



(Õ/ : 


C,H,NH 

H—N—ÓH 

1 

H,NOH’ 

H 



H — N— CHj 
1 

H 

nh,ch,- 

[h-S:]‘ 


HjS 

** ” 

to: 

1 

z- 

HCO, 

0<s-&] 


HCIO 


Reação de equilíbrio k h 


NH, + H,0 , = NH/ i OH 

1.8 xur* 

C,H S N + HjO C,H,NH’ + OH' 

1,7 x1a* 

H,NOH + H.O 

H,NOH* + OH" 

i.i xicr" 

NH ; CH, + H : 0 

NH,CH,‘ + OH 

4,4x10"* 

HS" + H,0 

- HS + OH" 

1,8 x 1 o" 7 

CO, 3 " 4- H,0 HCO, + OH 

13 x10"* 

ao" - H.o 

HCIO + OH" 

33 x IO" 7 


COMO FAZER 16.14 

Calcule a concentração de OH' em uma solução de 0,15 mol/L de NH,. 

Solução 

Análise: dada a concentração de uma base fraca, pede-se determinar a concentração de OH". 

Planejamento: usaremos aqui praticamente o mesmo procedimento usado na resolução de problemas envolvendo 
a ionização de ácidos fracos, isto é, escreveremos a equação química e tabelaremos as concentrações inicial e no 
equilíbrio. 

Resolução: primeiro escrevemos a reação de ionização e a expressão da constante de equilíbrio (#C,,) correspondente. 
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+ H,CI (/) NH/H) + OH («<;) 

[NH 4 l[Otn = (r , 

[NH,] 

Tabelamos aí. cpnçen traçdes no equilíbrio envolvidas no equilíbrio. 


NH,H) + H,0</) í=± NH,>ç) + OH' («/<?) 


Inicial 

0,15 mol/L 

- 

0 

0 

Variação 

-x mol/L 

— 

+x mol/L 

+.T mol/L 

Equilíbrio 

(0,15 -x) mol/L 

- 

x mol/L 

x mol/L 


(Ignoramos a concentr ação de H.O porque ela não está envolvida na expressão da constante de equilíbrio.) A inserção 
dessas grandezas na expressão da constante de equilíbrio fornece o seguinte: 

tNtVHOHl (t)(x) ^ 

N [NH,] 045-z ' 


Como K, é pequeno, podemos desprezar a pequena quantidade de MH., que reage com a água, em comparação ã con- 
centração total de NH V isto é, podemos desprezar x em relação a 0,1 5 mol/L 
Então temos 


— = 1 , 8 * 10 '’ 
0,15 


x 1 = (0,15)(1,8 x 10'*) = 2,7 xlC* 
x = [NH/] = |OHl = v 2,7 xlO “= 1.6 «10° mol/L 


Conferência: o valor obtido para .ré apenas aproximadamente l°o da concentração de MH V 0,15 mol/L. Consequen- 
temente, desprezar x em relação a 0,15 foi justificado. 


PRATIQUE 

Qual dos seguintes compostos deve produzir o maior pH como uma solução de 0,05 mol/L piridina, metilamina ou 
ácido nitroso? 

Resposta: metilamina. 


Tipos de bases fracas 

Como podemos reconhecer a partir de uma tórmula química se uma molécula ou íon é capaz de comportar-se 
como uma base fraca? As bases fracas estão dentro de duas categorias gerais. A primeira categoria contêm substâr- 
rias neutras que tèm um átomo com um par de elétrons nào-ligante que pode servir como um receptor de próton 
A maioria dessas bases, incluindo todas as bases não carregadas listadas na Tabela 16.4, contém um átomo dt 
nitrogênio. Essas substâncias incluem a amónia e uma classe de compostas relacionados chamada amina. Na? 
aminas orgânicas, uma ou mais ligações N — H no NH, é substituída por uma ligação entre N e C. Assim, a substi- 
tuição de uma ligação N — H em NH, por uma ligação N — CH, fornece a metilamina, NH,CH, (geralmente escri- 
ta CH,NH,). Como NH „ as aminas podem abstrair um próton da molécula de água para formar uma ligação N - H 
adicionai, como mostrado aqui para a metilamina: 


H— N— CH 3 («íf) + H 2 0(/) ?=: 
H 


H 

I 

H— N— CH, 

I 3 

H 


(aq) + OH (aq) 


[16.> 


A fórmula química para o ácido conjugado da metilamina é geralmente escrita CH,NH 3 *. 

A segunda categoria geral das bases fracas consiste em ànions de ácidos fracos. Em uma solução aquosa de 
fiipoclorito de sódio (NaClO), por exemplo, NaClO dissolve-se em água para dar íons Na" e CIO . O fon Na 
mpre um ion espectador nas reações ácido-base. (Seção 4.3) Entretanto, o íon ClOé a base conjugada de ur 
ac:d o fraco, ácido hipodoroso. Consequentemente, o íon CIO' age como uma base fraca em água: 


CIO -{aq) + H ; 0(/) HClO(nç) + OH'(aq) K* = 3,33 x 10 


116 . 3 ' 
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COMO FAZER 16.15 

Uma solução é preparada pela adição de hipodorilo de sódio (NaClO) sólido em água suficiente para perfazer 2,00 L 
de solução. Se a solução tem um pH de 10,50, qual a quantidade de matéria de NaClO adicionada? 

Solução 

Análise e Planejamento: dado o pH de 2,00 L de uma solução de NaClO. devemos calcular a quantidade de matéria 
de NaClO necessária para elevar o pl 1 para 10,50. NaClO é um composto iônico consistindo em íons Na' e CIO - . Como 
tal, ele é um eletrólito forte que se dissocia completamente em solução em Na*, que é um íon espectador, e íon CIO*, 
que é uma base fraca com = 3,33 xlO (Equação 16.37). A partir do pH podemos determinar a concentração no equi- 
líbno de OH . Podemos, por isso, constmir uma tabela das concentraçóes inicial e no equihbno na qual a concentração 
inicial de CIO* é a incógnita. 

Resolução: podemos calcular [OH - ] usando a Equação 16.16 ou a Equação 16.19; usaremos aqui o último método; 

pOH = 14,00 - P H = 14,00 - 10,50 = 3,50 
[OH ] = IO' 3 -* 3 = 3,16 «10** mol/L 

Essa concentração é alta o suficiente para que possamos supor que a Equação 16.37 é a única fonte de OH produzido 
pela auto-ionização de H,0. Agora podemos supor um valor de x para a concentração inicial de CIO" e resolver o pro- 
blema de equilíbrio da maneira usual: 


C10*(nq) + H,0(/) - HCIO(mj) + OH*(aç) 


Inicial 

x mol/L 

- 

0 

0 

Variação 

-3,16x10** mol/L 

— 

+3,16 * 10** mol/L 

+3,16 x 10** mol/L 

Equilíbrio 

(x- 3,16x10**) mol/L 


3,16xl0**mol/L 

3,16 «10** mol/L 


Agora usamos a espressáo para a constante de dissociação básica para calcular X: 

{HaoiíOHi = 10-’ 

[CIO] x- 3,16x10* 

Assim, 

x - (3,16 xlO" 1 ) 3 4 (3^6x104) «030 mol/L 
3,33x10 

Dizemos que a solução é Ü,30 mol/L de NaClO, apesar de parte dos íons CIO reagirem com a água. Como a solução é 
0,30 mol/L de NaClO e o volume total da solução é 2,00 L, 0,60 mo) de NaClO é a quantidade de sal que foi adicionada 
à água. 

PRATIQUE 

Uma solução de NH, em água tem um pH de 10,50. Qual é a concentração em quantidade de matéria da solução? 
Resposta: 0,0056 mol/L 


6.8 Relação entre K a e K b 

Vimos de uma maneira qualilati% r a que os ácidos mais fortes têm bases conjugadas mais fracas. Para ver se po- 
■mos encontrar uma relação quantitativa correspondente, vamos considerar o par ácido-base conjugado NH/ e 
H v Cada uma dessas esjaécies reage com a água: 

NH/m NH,(®j) + H>q) [1638] 

NHjfflij) + H,0(/) NH 4 '(mj) + OH '(aq) [16.39] 

Cada um desses equilíbrios é expresso por uma constante de dissociação característica: 

K _ [NH.][H*] INH/HOH ) 

* [NH 4 *] * [NH } ] 

Quando as equações 16.38 e 16.39 são somadas, as espécies NH 4 * e NH, cancelam-se e ficamos apenas com : 
ito-ionização da água. 
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NH/m NH,(<rç) + h><j) 

NH a (w/)+H,0(/)^^NH/(ff<?) + 0H (aq) 
H, O (/ ) H- (aq) +OH(^) 


Recorde que quando duas equações são somadas para fornecer uma terceira, a constante de equilíbrio assoe: 
da com a terceira equação é igual ao produto das constantes de equilíbrio para as duas equações que foram som 
das. - (Seção 15.2) 

Aplicando essa regra ao presente exemplo, quando multiplicamos K, e AQ, obtemos o seguinte: 




r [NH 3 l[H'l Y [NH/)[OH-n 

k INH/l X Í NH J J 


= [iri(OH-] = x ir 

Portanto, o resultado da multiplicação de AQ por AQ é exatamenle a constante do produto iônico da água, : 
(Equação 16.16). Além do mais, isso é o que esperaríamos, porque a soma das equações 16.38 e 16.39 nos dá oequ 
líbrio de auto-ionização da água, para a qual a constante de equilíbrio é AQ.. 

Essa relação é tão importante que ela deve receber atenção especial: o produto da constante de dissoãaçã 
ácida para uw ácido r a constante de dissociação básica para a respectiva base conjugada é a constante do produto i6m 
da água. 




(16.4 


À medida que a força de um ácido aumenta (maior AQ), a força de sua base conjugada deve diminuir (mer 
AQ) de tal forma que o produto AQ* AQ seja igual a l,0x 10" ,4 a25“C. Os dados de AQe AQna Tabela 16.5 demonstrar^ 
essa relação. 


i TABELA 16.5 

Alguns pares ácido-base conjugados 



Ácido 

K. 

Base 


HNO, 

(Ácido forte) 

NO,' 

(Basiridade desprezível) 

HF 

6,8x10"* 

F 

1,5*10-" 

HCjHA 

13*KT 

C,HA' 

53 * mt® 

H,CO, 

4.3 x1o -7 

HCO," 

23*10* 

NH<* 

53*10' 1P 

NH, 

u* nr’ 

HCOQ 

5,6 x nr" 

CO, 1 - 

13*10"* 

OH 

(Acidez desprezível) 

or 

(Base forte) 


Usando a Equação 16.40, podemos calcular AQ para qualquer base fraca se conhecermos AQ para seu ácido co~ 
jugado. Similarmente, podemos calcular AQ para um ácido fraco se conhecermos AQ, para sua base conjugada, Coe* 
consequência prática, as constantes de ionização são geralmente listadas para apenas um membro de um par ãv 
do-base conjugado. Por exemplo, o Apêndice D não contém os valores de AC,, para os ânions de ácidos fracos porq. 
podem ser facilmente calculados a partir dos valores tabelados de AC„ para seus ácidos conjugados. 

Se você procurar os valores para as constantes de dissociação ácida e básica em um manual de química, voe-, 
encontrará expressos em pAC„ e pAQ (isto é, como -log AQ ou - log KJ. (Svç.in 1 ■ .4 A Equação 16.40 pode ser . - 
crita em termos de pAQ e pAQ ao se tomar o cologaritmo em ambos os membros. 


pAQ + pAQ = pAQ. = 14,00 a 25 °C 


[16.4 
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A química no trabalho 


Aminas e cloridratos de aminas 


Muitas aminas com baixa massa molecular tèm odores 
desagradáveis 'de peixe'. As aminas e NH, são produ/idos 
pela decomposição anaeróbica (ausência de O.) de animais 
mortos e matéria vegetal. Duas dessas aminas com odores 
desagradáveis são HjN(CI ij) 4 NH 2 , conhecida como putresci- 
na, e H ; N(CH,KNH,, conhecida como cadaverhta. 

Muitos medicamentos, incluindo quinina, codeína, cafeí- 
na e anfetamina (Ben/edrtna™), sãu aminas. Como outras 
.iminas, essas substâncias são bases fracas; o nitrogênio da 
amina é facilmente protonado com tratamento com um 
ácido. Os produtos resultantes são chamados sais ácidos. Se 
usamos A como abreviatura para uma amina, o sal ácido 
formado pela reação com o ácido clorídrico pode ser escrito 
como AH‘cr. É também algumas vezes escrito como A-HC1 
e chamado cloridrato. O doridrnto de anfetamina, por exem- 
plo, é o sal ácido formado pelo tratamento da aníetamina 
com HCl: 

CHj — ÇH — NHi(oi/) + HCl(aq) » 

CHj 

Anfetamina 

CH 2 — CH — NH/ Cl (nr/) 

ch 3 

Cloridrato de anfetamina 


Tais sais áddos são muito menos voláteis, mais estáveis e 
geralmente mais solúveis em água que a amina neutra cor- 
respondente. Muitos medicamentos que são aminas são ven- 
didos e administrados como sais ácidos. Alguns exemplos de 
medicamentos vendidos sem receita médica que contém 
cloridratos de aminas como principio ativo são mostrados a 
seguir. 



Figura 16.10 Alguns medicamentos vendidos sem receita 
médica nos quais um cloridrato de amina é o princípio 
ativo principal. 




COMO FAZER 16.16 

Calcule (a) a constante de dissociação básica, K„ para o ion fluoreto (F); (b) a constante de dissodação ádda, K,, para o 
ion amónio (NH/). 


Solução 


Análise: pede-se determinar as constantes de dissociação para F, a base conjugada de HF, e de NH/, o áddo conjuga- 
do de NH,. 


Planejamento: apesar de nem F nem 1MH 4 ' aparecerem nas tabelas, podemos encontrar os valores tabelados para as 
constantes de ionização para HF e NH y e usar a relação entre K, e K. para calcular as constantes de ionização para cada 
um dos conjugadas 

Resolução: (a) K, para o áddo fraco, HF, é dado na Tabela 16.2 c no Apêndice D como /C, = 6.S * 10 - *. Podemos usar a 
Equação 16.40 para calcular K h para a base conjugada, F : 




Kr 


1,0x10 14 
6 , 8 * 10 * 


= 1,5* ur" 


(b) /Capara NH, é listado na Tabela 16. •! e no Apêndice D como K s = 1,8 *10' \ Usando a Equação 16.40, podemos calcu- 
lar Kj para o áddo conjugado, NH/: 




K, 


1 . 0 * 10 /* 

1,6 x 10 ' 


= 5,6 * 10 111 


PRATIQUE 

(a) Qual dos seguintes ànions tem a maior constante de dissociação básica: NO/, PO, ” ou N/? (b) A base quinoltna 
tem a seguinte estrutura: 
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O respectivo ácido conjugado está descrito nns livros de química como tendo um pAC, de 4,90. Qual é a constante c 
dissociação básica da quinolina? 

Respostas: (a) P0 4 v (K,, = 2,4 m IO' 2 ); (b) 7,9 x 1(1 ,u 


1 6.9 Propriedades ácido-base de soluções de sais 

Mesmo antes de começar este capitulo, você já conhecia muitas substâncias ácidas, como HNO y HCI e HjSO 
uutras básicas, como NaOH e \'H v Entretanto, as recentes abordagens indicaram que os íons podem também i 
bir propriedades ácidas ou básicas. Por exemplo, calculamos K, para \'H, e K. para F em “Como fazer 16.16". 7 
comportamento implica que as soluções de sais possam ser ácidas ou básicas. Antes de prosseguirmos com ab 
dagens adicionais de ácidos e bases, vamos examinar a maneira como os sais dissolvidos podem afetar o pH. 

Podemos supor que quando os sais se dissolvem em água, eles estão completamente dissociados; aproximac • 
mente todos os sais são eletrólitos fortes. Em consequência, as propriedades das soluções de sais devem-se ao co: 
portamento de seus cátions e ânions constituintes. Muitos íons são capazes de reagir com água para gerar H 
ou OHliiijl. Esse tipo de reação ê normalmente chamada hidrólise. O pH de uma solução aquosa de sal pode - 
previsto qualitativamente considerando-se os íons dos quais o sal é composto. 

Uma habilidade do ânion para reagir com água 

Em geral, um ânion. X\ em solução pode ser considerado a base conjugada de um ácido. Por exemplo, Cl 
base conjugada de HCI e C,HjO, c a base conjugada de HC,H,0,. A produção de hidróxido por um ànion que r-_ 
ge com a água depende da força do ácido com o qual ele é conjugado. Para identificar o ácido e estimar sua for. 
podemos simplesmente adicionar um próton ã fórmula do ânion: 

X" mais um próton dá HX 

Se o árido determinado dessa maneira for um dos áridos fortes listados no inicio da Seção 16.5, o ânion • - 
questão terá tendência desprezível para abstrair prótons de água (Seção 16.2) e o seguinte equilíbrio se localri- 
inteiramente â esquerda: 


XT(aq) + H,0(f) 7=^ HX(nq) + OhT(oq) [16-.- 

Conseqüentemente, o ânion X* não afetará o pH da solução. A presença de Cl* em uma solução aquosa 
exemplo, não resulta em uma produção de qualquer OH e não afeta o pH. 

Contrariamente, se HX uão é um dos sete ácidos fortes, ele é um ácido fraco. Nesse caso, a base conjugad. 
reagirá até uma pequena extensão com água para produzir o ácido fraco e íons hidróxidos, assim fazendo . 
que o pH seja maior (mais básico) do que ele seria. O íon acetato (C,H,0 : ), por exemplo, sendo a base conjuc 
de um ácido fraco, reage com a água para produzir árido acético e íons hidróxido, aumentando dessa forma c .- 
da solução. 1 

C,H,0 ? 'W + H-.CH0 HÇ.H A(«<7) + OET(nq) [lr - 

Os ânions que ainda têm prótons ionizáveis, como HSO,*, são anfóteros: podem agir como áridos ou o - 
bases ("Como fazer 16.2"). O comportamento deles diante da água será determinado pelas ordens de grano- 
relativas de K ã e K„ para o íon, como mostrado em "Como fazer 16.17". 


3 Essas regras aplicam-se aos que sflo chamados sais normais. Estes nâo contêm prótons ionizá* eis na ânion. O pH de um sol 

(como NaHCO,, ou NaH.POJ ó afetado nio «penas pela hidrólise do ânion, mas também por sua dissociação ácida . 
mostrado em 'Como fazer 16.17". 
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(a) 0» (c) 

figura 16.1 1 Dependendo dos íons envolvidos, as soluções de sais podem ser neutras, ácidas ou básicas. Essas três 
soluções contém o indicador ácido-base azul de bromotimol. (a) A solução de NaCI é neutra (pH = 7,0); (b) a solução de 
NH^CI é ácida (pH - 3,5); (c) a solução de NaCIO é básica (pH = 9,5). 


r-* 

ie ^ 

-a habilidade do cátion para reagir com água 

s cátions poliatômicos cujas fórmulas contêm um ou mais prótons podem ser considerados ácidos conjuga- 
m de bases traças. NH/, por exemplo, é o ácido conjugado da base fraca NH,. Recorde-se da Seção 16.2 do inver- 
cj relação entre a força de uma base e a de seu ácido conjugado. Portanto, um cátion como NH,’ doará um 
• n para a água, produzindo ions hidrônio e baixando o pH: 


NH/ W) + HjO(/) NH 3 (<íq) + H,0></) 


[16.44] 




maioria dos íons metálicos pode lambem reagir com água para diminuir o pH de uma solução aquosa. O me- 
i -mo pelo qual os íons metálicos produzem soluções ácidas é descrito na Seção 16.11. Entretanto, os íons de me- 
•Icalinos e de metais alcalinos terrosos mais pesados não reagem com água e, conseqüentemente, não afetam o 

- Jbserve que essas exceções são os cátions encontrados nas bases fortes. (Seção 16.5) 

■ to combinado de cátion e ãnion em solução 

Se uma solução aquosa de sal contém um ânion que não reage com água e um cátion que não reage com água, 
*e -.imos que o pH seja neutro. Se a solução contém um ânion que reage com água para produzir hidróxido e um 

- n que não reage com água, esperamos que o pH seja básico. Se a solução contém um cátion que reage com 

- - ?ara produzir hidrônio e um ânion que não reage com água, esperamos que o pH seja ácido. Finalmente, uma 

lo pode conter um ânion e um cátion, am/ws capazes de reagir com água. Nesse caso, tanto o hidróxido quan- 
~ idrónio serão produzidos. Se a solução for básica, neutra ou árida dependerá das habilidades relativas dos 

- rtn reagir com água. 

Fara resumir: 

Um ânion que é a base conjugada de um ácido forte, por exemplo. Br', não afetará o pH de uma solução. 
1 Um ânion que é a base conjugada de um ácido fraco, por exemplo, CN~, fará com que o pH aumente. 

* Um cátion que é o árido conjugado de uma base fraca, por exemplo, CH,NH,’, provocará diminuição no 
pH. 

- Com a exceção dos íons do grupo 1 A e dos membros mais pesados do grupo 2A (Ca : \ Sr 3 ' e Ba"’), os íons 
metálicos provocarão diminuição no pH. 

5 Quando uma solução contém tanto uma base conjugada de um ácido fraco quanto o ácido conjugado dt 
uma base fraca, o ion com maior constante de ionização terá maior influência no pH. 

- Figura 16.11 demonstra a influência de vários sais no pH. 
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COMO FAZER 16.17 

Determine se o sai Na, HPO, formará uma solução ádda ou básica ao se dissolver na água. 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se determinar se uma solução de Na. HPO, será ácida ou básica. Como Na,HPC 
um composto i cínico, nós o dividimos em seus ions componenles, Na* e HPO., 1 , bem como consideramos se c.. 
um é ácido ou básico. Como Na ‘ é o cátion de uma base forte, NaOH, sabemos que Na ’ não tem influência no pH : 
simplesmente um íon espectador na química ácido-base. Assim, a análise se a solução c ácida ou básica deve *e êu 
ao comportamento do íon HKI, 1- , Precisamos considerar o fato de que HPO/ pode agir como ácido ou como ba-. 

HPO^fmj) H>i/) + P0 4 v (uí/) llt? 45 

HPO/ (nq) + H,0 H,PO,"(aq) + OH"(aq) [ln 4* 

A reação com maior constante de ionização determinará se a solução é ádda ou básica. 

Resolução: o valor de K Â para a Equação 16.45, como mostrado na Tabela 16.3, é 4,2 x 10 Devemos calcular o vai > - 

A,, para a Equação 16.46 a partir do valor de K, para seu ácido conjugado, H,P0 4 . Fazemos uso da relação mostradí 
Equação 16.40. 

Queremos achar K,, para a base HPO/", sabendo o valor de K, para o áddo conjugado H,PO,": 

K,(HF0 4 *) * K,(H 2 PO/> = JÇ = 1.0 x 10 “ 

Em virtude de para H,PO, ser 6,2 x 10 (Tabela 16.3), achamos que K b para HPO/ é 1,6x10 *. Isso é mais do que 7 
vezes maior que K, para HPÕ, 3 , assim, a reação mostrada na Equação 16 46 predomina sobre a da Equação 16.45, s. 
do a solução básica. 

PRATIQUE 

Determine se o sal de dipotássio do áddo dtrico (1ÇHC,H,0 7 ) formará uma solução ádda ou básica em água (vej. 
Tabela 16.3 para os dados). 

Resposta: ácida. 


COMO FAZER 16.1 B 

Coloque as seguintes soluções em ordem crescente de addez (diminuição do pH): (i) 0,1 mol/L de Ba(C\H,0,),; (ri! 
mol/L de NH,C1; (iii) 0,1 mal/L de NH,CH,Br; (iv) 0,1 mol/L dc KNO,. 

Solução 

Análise: pede-se organizai uma série de soluções de sais do menos para o mais áddo. 

Planejamento: podemos determinar se o pH de uma solução é ácido, básico ou neutro identificando os íons na so . 
ção e estimando como cada íon afetará o pH. 

Resolução: a solução (i) contém ions bário e íons acetato. Ba 3 ' é o cátion da base forte Ba (OH), e, portanto, não afet.i - 
o pH. O ânion, C,H,0, , é a base conjugada do ácido fraco HC,H,0 : e hidrolisarã produzindo ions OH , conseqüer : . 
mente tomando a solução básica. Ambas as soluções (H) e (iii) contêm cátions que são áddos conjugados de bases rr.- 
cas c ãnions que são bases conjugadas de áddos fortes. Ambas as soluções serão, portanto, ácidas. A solução 
contém NH 4 ‘, que é o áddo conjugado de NH a (K* = 1,8 * 10"*). A solução (iii) contém NH,CHj‘, que é o áddo conju j 
do de NH,CH, {K r ~ 4,4 xl 0 - *). Como NH, tem menor Kj, e é a mais fraca entre as d uas bases, NH,' será o mais forte c 
dois ácidos conjugados. A solução (ii) será, portanto, a mais ádda das duas. A solução (iv) contém o ion K*. que é o 
tion da base forte KOH, e o ion NO, , que é a base conjugada do ácido forte HNO,. Nenhum dos dois íons na solut 
(iv) reagirá com água em uma extensão apreciável, fazendo com que a solução seja neutra. Portanto, a ordem cresi 
te de addez é 0,1 mol/L dc Ba(C,HA)j < 0,1 mol/L de KNO, < 0,1 mol/L de N1I,C1 1,Br < 0,1 mol/LdeNH 4 C! 

PRATIQUE 

Em cada um dos seguintes itens, indique qual sal formará a solução de 0,010 mol/L mais ácida (ou menos bãsL 
(a) NaNO v Fe(NO,) v (b) KBr, KBrO; (c) CH,NR,C1, BaCl,; (d) NH 4 NO,, NH 4 NO v 

Respostas: (a) Fe(NOJ v - (b) KBr; (c) CH,NH,C1; (d) NH,NO a . 
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6.1 0 Comportamento ácido-base e estrutura química 


Quando uma substância é dissolvida em água, ela pode se comportar como ácido, como base, ou não exibir 
ropriedades ácido-base. Como a estrutura química de uma substância determina qual desses comportamentos é 
• ibido pela substância? Por exemplo, por que algumas substâncias que contêm grupos OH comportam-se como 
ises, liberando ions OH’ na solução, enquanto outras se comportam como ácidos, ionizando-se para liberar ions 
ri" ? Por que alguns ácidos são mais fortes que outros? Nesta seção abordaremos brevemente os efeitos da estrutura 
-íimiea no comportamento ácido-base. 

: atores que afetam a força ácida 

Uma molécula contendo H transferirá um próton apenas se a ligação H — X for polarizada da seguinte forma: 


Nos hidretos iônicos como NaH, o inverso é verdadeiro; o átomo de H possui uma carga negativa e compor- 
á-se como um receptor de próton (Equação 16.23). As ligações apoiares H — X, como a ligação H — C em CH 4 , não 
roduzem soluções aquosas ácidas nem básicas. 

Um segundo fator que ajuda a determinar se uma molécula contendo uma ligação H — X doará um próton é 
força da ligação. Ligações muito fortes são menos facilmente dissociadas do que as mais fracas. Esse fator é im- 
r 'rtante, por exemplo, no caso de haletos de hidrogênio. A ligação H — F é a ligação H — X mais polar. Em conse- 
uência, você esperaria que HF fosse um áddo muito forte se o primeiro fator fosse tudo o que importasse. 
: ntretanto, a energia necessária para dissociar HF em átomos de H e F é muito maior que para os outros haletos de 
:drogénio, como mostrado na Tabela 8.4. Como resultado, HF é um ácido fraco, enquanto todos os outros haletos 
e hidrogênio são ácidos fortes cm água. 

Um terceiro fator que afeta a facilidade com a qual um átomo de hidrogênio ioniza-se a partir de HX é a estabi- 
dade da base conjugada, X . Em geral, quanto maior a estabilidade da base conjugada, mais forte é o árido. A for- 
ri de um ácido é normalmente uma combinação dos três fatores: a polaridade da ligação H — X, a força da 
gação H — X e a estabilidade da base conjugada, X". 

Ácidos binários 

Em geral, a força da ligação H — X é o fator mais importante na determinação da força ácida entre os ácidos 
nnários (os que contêm hidrogênio e apenas um outro elemento) no qual Xestá no mesmo grupo na tabela periódica, 
força de uma ligação H — X tende a diminuirá medida que o tamanho de X aumenta. Como resultado, a força da 
cação diminui e a acidez aumenta ao se descer um grupo. Assim, HC1 é um ácido mais forte que HF, t: HiSé um 
eido mais forte que H.O. 

As forças de ligação variam menos quando vamos ao longo de um período na tabela periódica do que quando 
:escemos em um grupo. Como resultado, a polaridade da ligação é o principal fator na determinação da aridez de 
:idos binários no mesmo período. A aridez aumenta à proporção que a eletronegatividade do elemento X autnen- 
o que geralmente ocorre quando vamos da esquerda para a direita em um período. Por exemplo, a acidez dos 
elementos do segundo período varia na seguinte ordem: CH, < NH-, « H.O < HF. Como a ligação C — H é pratica- 
nente apoiar, o CH 4 não mostra tendência em formar ions H‘ e CH, . Apesar de a ligação N — H ser polar, NH 
•em um par de elétrons não-ligante no átomo de nitrogênio que domina sua química; logo, NH-, atua como uma 
jse em vez de acido. As tendências periódicas nas forças ácidas de compostos binários de hidrogênio e não-meta- 
~ dos períodos 2 e 3 estão resumidas na Figura 16.12. 

Oxiácidos 

Muitos ácidos comuns, como o ácido sulfúrico, contêm uma ou mais ligações O — H: 


H— X 
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Química: a ciência central 


Figura 16.12 Propriedades 
acido-base de compostos binários 
de hidrogênio e não-metais dos 
períodos 2 e 3. 




GRUPO 



4A 

5A 

6 A 

7A 

Período 2 

CJI 4 

Propriedades 
nem áridas 
nem básicas 

NB, 

Base fraca 

h 2 o 

HF 

Acido fraco 

Período 3 

SiH, 

Propriedades 
nem áridas 
nem básicas 

PH, 

Base fraca 

B*S 

Árido fraco 

HCI 

Ácido forte 



Aumento cLi forca ácida 

Aumento da forca básica 


Os áddos nos quais os grupos OH, e possivelmente átomos de oxigênio adicionais, estão ligados ao átomo a r 
tral são chamados o.xiácidos O grupo OH está presente também nas bases. Quais os fatores que determinam se v • 
grupo OH se comportará como base ou como árido? 

Vamos considerar um grupo OH ligado a um átomo Y, que por sua vez pode ter outros grupos ligados a ele; 

~Y — Q— -H 

Hm um extremo, Y pode ser um metal, como Na, K ou Mg. Por causa de suas baixas eletronegatividades, opa 
de elétrons compartilhado entre Y e O é completamente transferido para o oxigénio, e um composto iônico cor* 
do OH é formado. Tais compostos são, conseqüentemente, fontes de íons OH e comportam-se como bases. 

Quando Y é um não-metal, a ligação com O c covalente e a substância não perde OH' com facilidade. E 
vez disso, esses compostos sào ácidos ou neutros. Como regra geral, â medida que a eletronegatividade dc 
aumenta, aumentará também a aridez da substância. Isso acontece por duas razões: primeiro, a ligação O — ■ 
torna-se mais polar, portanto favorecendo a perda de H' (Figura 16.13). Em segundo lugar, uma vez que a b: 
conjugada é geralmente um ânion, sua estabilidade aumenta à medida que a eletronegatividade de Y aumenta 

Muitos oxiácidos contém átomos de oxigénio adicionais ligados ao átomo Y central. A eletronegatividi- 
adicional dos átomos de oxigênio puxa a densidade eletrônica da ligação O — H, aumentando ainda mais sua r 
laridade. O aumento do número de átomos de oxigênio também ajuda a estabilizar a base conjugada aumentar . 
sua habilidade de 'espalhar' a carga negativa. Portanto, a força de um ácido aumentará â medida que átomos . 
tronegativos adicionais se ligam ao átomo central Y. 

Podemos resumir essas noções como duas regras simples que relacionam a forca árida dos oxiáddos com a - 
tronegatividade de Y e com o número de gnipos ligados a Y. 

1. Para os oxiácidos que têm o mesmo número de gnipos OH e o mesmo número de átomos de O, a força ácida aum. 
com ti aumento da eletronegatividade do átomo central Y. Por exemplo, a força dos ácidos hipoalogenc - 


Figura 1 6 . 1 3 À medida que a 
eletronegatividade do átomo ligado ao 
grupo OH aumenta, a facilidade com 
que o átomo de hidrogênio é ionizado 
também aumenta. A corrente de 
elétrons no sentido do átomo mais 
eletronegatívo polariza ainda mais a 
ligação O — H, o que favorece a 
ionização. Em adição a isso, o átomo 
eletronegatívo ajudará a estabilizar a 
base conjugada, que também leva a 
um ácido mais forte. Como Cl é mais 
eletronegatívo que I, HCIO é um ácido 
mais forte que HIO. 



Corrente de elétron 


EN = 3,0 



EN = Z5 
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que têm a estrutura I I — O — X, aumenta à proporção que a 
eletronegatividade de Y aumenta (Tabela 16.6). 

Paru os oxiácidos que têm o mesmo átomo central Y. a força árida au- 
menta t) medida que o número de átomos de oxigênio ligados a Y nu- 
menta. Por exemplo, a força dos oxiácidos de cloro aumenta 
regularmente do ácido hipodoroso (HCIO) para o ácido per- 
clórico (HCIO,): 


TABELA 16.6 Valores de eletronegatividade 
(£N) de Y e constantes de dissociação ácida 

(KJ de ácidos hiptMloqenosos, 

. H — O — Y 

Ácido EN de Y 

K 

HCIO 3.0 

3,0 * 10" 

HBrO 2.8 

2,5x10" 

HIO 2,5 

2,3*10'" 


Hipodoroso Cloroso Clórico 

:Õ: 

H— Õ— CU H— O— Cl— 5: H— Õ— Cl— Õ: 


K a =3,0 *10 * Kj = 1,1 x 10 -2 Ácido forte 

Aumento d* fnrvn árido 


Perdórico 

•Õ' 

.. I .. 

H— O— Cl— O: 


:i: " 


Ácido forte 


Como o número de oxidação do átomo central aumenta conforme o número de átomos de O aumenta, essa cor- 
lação pode ser feita de maneira equivalente: em uma série de oxiácidos, a acidez aumenta ã medida que o mime- 
- • de oxidação do átomo central aumenta. 


COMO FAZER 16.19 

Coloque os compostos em cada uma das seguintes sénes em ordem crescente de força acida: (a) AsH v Hl, NaH, H,Ü; 
(b) HjSeO* HjSeO,, H : 0. 

Solução 

Análise: pedem-se organizar dois conjuntos de compostos em ordem do ácido mais fraco para o ácido mais forte. 

Planejamento: para os ácidos binários no item (a), consideraremos as eletronegatividades de As, de I, de Na e de O, 
respertivamente Para os oxiácidos do item (b). consideraremos o número de átomos de oxigênio ligados ao átomo 
central e as similaridades entre os compostos contendo Se e alguns dos ácidos mais familiares. 

Resolução: (a) Os elementos do lado esquerdo da tabela periódica formam os compostos binários de hidrogênio mais 
básicos porque o hidrogênio nesses compostos carrega uma carga negativa. Assim, NaH deve ser o composto mais bá- 
sico da lista. Como arsênio é menos eletronegativo que oxigênio, poderemos esperar que AsH, seja uma base fraca em 
relação à água, Isso ê também o que iríamos supor em alguma extensão nas tendências mostradas na Figura 16.13. 
Além disso, esperamos que os compostos binários de hidrogênio com os halogênios, como os elementos mais eletro- 
negativos em cada período, sejam os mais ácidos em relação à água. De fato, Hl ê um dos ácidos mais fortes em água. 
Assim, a ordem crescente de acidez é NaH < AsH, < H,0 < Hl. 

(b) A acidez dos oxiácidos aumenta conforme o número de átomos de oxigênio ligados ao átomo central aumenta. 
Portanto, H-SeO, será um ácido mais forte que H,SeOy de fato, o átomo de Se em H.SeO, está com seu estado de oxi- 
dação positivo máximo, de forma que esperamos que ele seja comparativamente o ácido mais forte, muito parecido 
com H,SO,. H,SeO, é um oxiácido de um não-metal similar a H>SO v Como tal, esperamos que H^SeO, seja capaz de 
doar um próton para H.O, indicando queH-SeO, é um ácido mais forte que H,0 Assim, a ordem crescente de acidez é 
H : 0 < H,SeO, < H_,SeÓ 4 . 

PRATIQUE 

Em cada um dos seguintes pares escolha o composto que produza a solução mais ácida (menos básica): (a) 1 lBr, HF; 
(b) PH U H,S; (c) HNO,, lTNO v (d) H,SO v H,SeO v 
Respostas: (a) HBr; (b) H ; 5; (c) HNO v (d) H-50,. 


Ácidos carboxílicos 

Outro grupo grande de ácidos é representado pelo ácido acético (HC,H,0>): 
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Química: a ciência central 


H — 

Ácido fórmico 


H 

H — C — l ■ H 

I 

H 

A parte da estrutura mostrada em azul é chamada grupo carboxílico, normalmente 
crito como COOH. Assim, a fórmula química do ácido acético é geralmente escrita cor 
CH,COOH, onde apenas o átomo de hidrogênio no grupo carboxílico pode ser ioniza 
Os ácidos que contêm u m grupo carboxílico são chamados ácidos carboxílicos, e fornu- 
a maior categoria de ácidos orgânicos. O ácido fórmico e o ácido benzóico, cujas estru- 
ras estão desenhadas ao lado, são exemplos dessa grande e importante categoria de ; 
dos. 

O ácido acético (CH-.COOH) é um ácido fraco (K, =1,8* 10 *). O metanol (CH,OHj : • 
Ácido benzóico outro lado, não é um ácido em água. Dois fatores contribuem para o comportamento áci 
dos ácidos carboxílicos. Primeiro, o átomo de oxigênio adicional ligado ao carbono do ç: 
po carboxílico retira densidade eletrônica da ligação O H, aumentando sua polaridade e ajudando a estabilL 
base conjugada. Em segundo lugar, a hase conjugada de um ácido carboxílico (um ânion carboxilato ) pode evr . 
ressonância (Seção 8.6), que contribui ainda mais para a estabilidade do ânion pelo espalhamento da carga nec. 
va sobre vários átomos: 


:i « 


O 


H 

I 

C— 

I 

H 


H >: 



H 


A força ácida dos ácidos carboxílicos também aumenta à medida que o número de átomos eletronegativo 
ácido aumenta. Por exemplo, o ácido trifluoroacético (CF, COOH) tem um K, = 5,0 x 10 a substituição de três . 
mos de hidrogênio do ácido acético por átomos de flúor mais eletronegativos leva a um grande aumento na f na 
ácida. 


1 6.1 1 Ácidos e bases de Lewis 


Para uma substância ser um bom receptor de próton (uma base de Brensted-Lowry), ela deve ler um par • 
elétrons não-compartilhado para que o próton se ligue. \'H ,, por exemplo, atua como receptor de prótons. Usa: 
as estruturas de Lewis, podemos escrever a reação entre H' e NH , como segue: 


II 


H 

I 

+ :.N— H 

I 

H 


- H - 

I 

H— N— H 

I 

L H . 


G. N. Lewis foi o primeiro a observar esse aspecto nas reações ácido-base. Ele propôs uma definição dc ác 
base que enfatiza o par de elétrons compartilhado: um ácido de Lewis é um receptor de par de elétrons, e uma b. 
de Lewis é um doador de par de elétrons. 

Toda base que abordamos até aqui — seja OH*, H.O, uma amina ou . 
animação ânion — é um doador de par de elétrons. Tudo que é uma base no scntid< 

TC* Teoria de ácidos e bases de Bronsted-Lowry (um receptor de próton) é também uma base no sen 
> ' Lewis de Lewis (um doador de par de elétrons). Entretanto, na teoria de Lewis, uri 

base pode doar seu par de elétrons para outras espécies químicas além dt 
A definição de Lewis, consequentemente, aumenta bastante o número de espécies que podem ser considera r - 
ácidos; H* é um ácido de Lewis, mas não é o único. Por exemplo, considere a reação entre NR, e BF,. Essa res-, 
ocorre porque BF, tem um orbital vazio em seu nível de valência. (Seçã* • S.7) Ele age, por isso, como um re 
tor de par de elétrons (um ácido dc Lewis) mediante NH„ que doa o par de elétrons: 
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H F 

I I 

H— N: + B— F 

I I 

H F 


H F 

I I 

H— N— B— F 

I I 

H F 


Base 


Ácido 


A ênfase deste capítulo tem sido na água como solvente e no próton como fonte de propriedades ácidas. Em 
• a sos achamos a definição de ácidos e bases de Bronsted-Lourv a mais útil. De fato, quando faiamos de uma 
't ánria como sendo ádda ou básica, geralmente pensamos em soluções aquosas e usamos os termos no sentido 
rrhenius ou Bronsted-Lowry. A vantagem da teoria de Lewis é que ela nos permite tratar maior variedade de 


4 


A química e a vida Comportamento anfótero dos aminoácidos 

h o 


aminoácidos são as unidades básicas das proteínas, 
'trutura geral dos aminoácidos é mostrada aqui, onde 
i frentes aminoácidos têm diferentes grupos R ligados ao 
-no de carbono central. 


H 


II— N— C— C— OH 


H 


H H O 

l.l I 

H— N— C— C— O 

i I 

H H 
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Grupo carbmiliro 
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•r exemplo, na glicina, que é o aminoáddo mais simples, 
um átomo de hidrogênio, enquanto na alauUui R é um 
.-jpo CH,. 


U 

I 

— C CL* 'I f 

I 

H 

Glirina 


'f 

— C — CCX >H 

I 

H 

Alanina 


s aminoácidos contém um grupo carboxílico e podem. 
- «-tanto, servir como ácidos. Também contêm um grupo 
característico de aminas (Seção 16.7), podendo assim 
• ir como bases. Os aminoácidos, consequentemente, são 
i >'.cms. Para a glirina, poderiamos esperar que as reações 
j .ia e básica com a água fossem como seguem: 

■ :ido: HjN— C1L— COOM(mj) + H.O(/) 


Hjxl — CH,— COO'(mj) + H,CV (m,) 1 16.47J 

1 .-e: H,N CH, — COOH(m;) + H,0(/) 

H,N — CH, COOH(mj) + OH (flíj) [16.4S| 

O pH de uma solução de glirina em água é em tomo de 
indicando que ela é um áddo ligeiramente mais forte 
uma base. 

Entretanto, a química árido-base dos aminoácidos e algo 

- , complicado do que está mostrado nas equações 1 6.47 e 
48. Como COOH pode atuar como um ácido e o grupo 

'-ri- pode atuar como uma base, os aminoácidos sofrem 
—i.i reação ácido-base de Bronsted-Lowry ‘interna' na 
-■ ui o próton do grupo carboxílico é transferido para o áto- 

- de nitrogênio: 


Apesar de a forma do aminoáddo à direita da Equaçào 
16.49 sei eletricamente neutra como um todo, ela tem uma 
ponta carregada positivamente e outra carregada negativa- 
mente. Uma molécula desse tipo é chamada zwitterion (do 
alemão 'íon híbrido'). 

Os aminoáridns apresentam quaisquer propriedades que 
indicam comportamento como o de zwitterions? Se apresen- 
tam, eles devem se comportar de maneira análoga às substân- 
cias iónicas. j (Seção S JZ) Os aminoácidos cristalinos 
(Figura 16.14) têm pontos dc fusão relativamente altos, em 
geral acima de 200 C. característico dos sólidos iõnicos. Os 
aminoáridos são muito mais solúveis em água que em sol- 
ventes apoiares. Além disso, os momentos de dipolo dos ami- 
noáddos são grandes, coerentes com grande separação de 
cargas na molécula. Portanto, a habilidade de os aminoácidos 
agirem simultaneamente como ácidos e como bases tem im- 
portante e/eito em suas propriedades. 



Figura 16.14 Usina, um dos aminoácidos encorVif . 
nas proteínas, está disponível como suplemento a! 


êOO 


Química: a ciência central 


reaçéw incluindo as que nào envolvem transferência de próton, como reações ácido-base. Para evitar conlu- 
ima -ubstància como BF- è raramente chamada ácido a menos que esteja claro a partir do contexto de que estar 
jsando o termo no sentido da definição de Lewis. Em vez disso, as substâncias que funcionam como receptontr _ 
par de elétrons são chamadas expliritamente 'ácidos de Lewis'. 

Os ácidos de Levvis incluem moléculas que, como BF V tém um octeto incompleto de elétrons. Além de- 
muitos cnticms simples podem funcionar como ácidos de Lewis Por exemplo, Fe interage fortemente cor 
ions cianeto para tormnr o íon ferricianeto, Fr(CN) B . 
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Figura 16.15 Interação de uma 
molécula de água com um cátion 
de carga 1+ ou carga 3+. 

A interação é muito mais forte com 
o íon menor de maior carga, 
fazendo com que o ion hidratado 
seja mais ácido. 


O íon Fe ' tem orbitais vazios que aceitam os panes de e/étrons doados 
los ions CN ; aprenderemos mais no Capitulo 24 sobre axatamenle quais ■ 
lais são usados pelo ion Fe ' . O ion metálico é altamente carregado, o q: 
também contribui para a interação com os ions CN . 

Alguns compostos com ligações múltiplas podem comportar-se como ác: 
dos de Lewis. Por exemplo, a reação de dióxido de carbono com água para ti - 
mar ácido carbônico (11, CO,) pode ser visualizada como um ataque 
molécula de água a CO,, na qual a água atua como um doador de par de e 
trons e CO„ como um receptor de par de elétrons, como mostrado ao lado. 
par dc elétrons de uma ligação dupla carbono-oxigénio move-se para o o 
génio, deixando um orbital vazio no carbono que pode agir como receptor 
par de elétrons. Mostramos o deslocamento desses elétrons com setas. Apo- 
formação do produto ácido-base, um próton move-se de um oxigênio para 
outro, formando o ácido carbônico. Um tipo similar de reação ácido-ba?< 
ocorre quando um óxido de um não-metal se dissolve em água para form 
uma solução ácida. 

Hidrólise de ions metálicos 

Como ja vimos, a maioria dos ions metálicos comportam-se como ácic 
em solução aquosa. . (Seção 16.9) Por exemplo, uma solução aquosa ; 
Cr(N'O0-, é bastante ácida. Uma solução aquosa de ZnCl, é também ácida, ap 
sar de o ser em menor extensão. O conceito de Lewis ajuda a explicar as inter 
ções entre os ions metálicos e as moléculas de água que dão origem a es.-- 
comportamento ácido. 

Como os ions metálicos sào carregados positivamente, eles atraem os p 
res de elétrons não-compartilhados das moléculas de água. É basicamente e>- 
interaçào, chamada huinibiçilo, que permite os sais dissolverem-se em águ. 

St-c.i' • 13,1 O processo de hidratação pode ser imaginado como uma in; 
ração ácido-base de Lewis na qual o ion metálico age como um ácido de Lev. 
c as moléculas de agua, como bases de Lewis. Quando uma molécula de áç, 
interage com o ion metálico carregado positivamenle, a densidade eletrõnic* 
retirada do oxigênio, como ilustrado na Figura 16.13. Esse lluxo de densid.i. 
eletrónica faz com que a ligaçãoO — Hse lome mais polarizada; como resué 
do, as moléculas de água ligam-se ao Ion metálico e estão mais ácidas do qt_ 
aquelas no solvente como um todo. 

O ion Fe*" hidratado, FcfFLO ),, u , em geral representado simplesmente p - 
Fe^fuij), age como uma fonte de prótons: 


FetH,0) n * Ouj) Fe(H,0)«(0H) Uuj) + H (flq) 


jlé- 


A constante dc dissociação ácida para essa hidrólise tem o valor deK II = 2 >• . 
logo F e"(nq) é razoavelmente ácido. As constantes de dissociação ácida parr, 
reações de hidrólise em geral aumentam com o aumento da carga, e a din 
r.uição do raio do íon (Figura 16.13). Assim, o íon Cu 7 *, que tem menor carga e raio maior que Fe ' , forma s, 
..õeá menos ácidas que Fe : K„ para Cu~\nq) é 1 x 1CF 5 . A hidrólise ácida de certo número de sais de ions metáli, 
e demonstrada na Figura 16.1 6. Observe que o íon Na", que é grande e tem apenas uma carga 1 + (e que identifi 
t tu ~ znterinrmente como um cátion de uma base forte), não exibe hidrólise ácida e produz solução neutra. 
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Sal: 

Indicador: 


NaNOj 
Azul de 
bromotimol 


CaíbiOj); 
Azul de 
bromotimol 


Zn(NO,) 2 
Vcrmellio 
de media 


AKNO^b 

Alaranjado 
de meti la 


pH estimado: 


7,0 



6,9 



—Ifím 


tm.fi ft 

J > ' 



-gura 16.16 Os valores de pH de soluções 1,0 mol/L de uma série de sais de nitrato, como estimados usando indicadores 
do base. Da esquerda para a direita, NaNO^ Ca(NOj) J( Zn(NO,), e AI(NOj),. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 
O ácido fosfórico (H,POj) tem a seguinte estrutura de Lewis. 

H 

.. I .. 

:o— P— O— H 

.. ( .. 

: 0 — H 

(a) Explique por que H,PO, é dipnitico e não triprótico. (b) Uma amostra de 25,0 mL de uma solução de H,PO, é titula- 
da com 0,102 mol/L de NaOH. São necessários 233 mL de NaOH para neutralizar ambos os prótons ácidos. Qual é a 
concentração em quantidade de matéria de f^PCL na solução? (c) Essa solução tem pH de 1 39. Calcule a porcentagem 
de ionização e K,, para H,PO v supondo que » K,.. (dl Como a pressão osmótica de uma solução de 0,050 mol/L 

de HC1 compara-se com a pressão osmótica de uma solução de 0,050 mol/L de H,PO,? Justifique sua resposta. 


■ r» • 


i3‘ 


k 

ra 2 r 
Rnr- 

lÍCv> 

&C1 


Solução O problema nos pede para explicar por que existem apenas dois prótons ionizáveis na molécula H,PO,. 
Além disso, pede-se calcular a concentração em quantidade de matéria de uma solução de H,PO„ tendo sido 
fornecidos os dados de um experimento de titulação. Precisamos, dessa forma, calcular a porcentagem de ionização da 
solução de H.PO, no item (b). Finalmente, pede-se comparar a pressão osmótica de uma solução de 0,050 mol/L de 
H.PO com a pressão osmótica de uma solução de HQ de mesma concentração. 

Usaremos o que aprendemos sobre a estrutura molecular e seu impacto no comportamento ácido para responder ao 
item (a). A seguir usaremos a estequiometria e a relação entre pH e [FT ] para responder aos itens (b) e (c). Finalmente, 
consideraremos a força ácida para comparar as propriedades coligativas das duas soluções no item (d). <al Os ácidos 
tém ligações polares H - X. A partir da Figura 8.6 vemos que a eletronegati vidade de H é 2,1 e que a de P também é 
2,1. Uma vez que os dois elementos tém a mesma elelronegatividade, a ligação H — Pé apoiar. iSeçáo 8.4) Assim, 

esse 11 náo pode ser ácido. Entretanto, os outros átomos de H estáo ligados a O, que tem eletronega ti v idade de 33- 
Portanto, as ligações H — O são polares, com H tendo uma carga parcial positiva. Esses dois átomos de H são, conse- 
quentemente, ácidos. 

(b) A equação química para a reação de neutralização é 

H,PO,(mj) + 2NaOH((Ji;) » Na,HPO,(i»f) + H : O(0 

A partir da definição de concentração em quantidade de matéria, c = mol/L, vemos que quantidade de matéria = 
cxL. Seção 4.6 1 Portanto, a quantidade de matéria de NaOH adicionada á solução é (0,0233 L)(0, 102 mol 1 = 
2 377 x 10 ’ mol de NaOH. A equação balanceada indica que 2 mols de NaOH são consumidos para cada mol de 
IljPO,. Assim, a quantidade de matéria de H,PO, na amostra é: 


- 
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(Z377 * 10 0 mol de NaOH) 


1 mol de H,PO, 1 


= 1,189 x 1U ' mol de H,PO, 


_ 2 mols de NaOI l y 

A concentração da solução de H,PO, é, portanto, igual a (1,189 * 10" mol)/(0,0250 1) - 0,0475 mol/L. 

(c) A partir do pH da solução, 1,59, podemos calcular |1 1'] no equilíbrio. 

IhTJ - antifa%(-lj9) - W ' y ‘ - 0,026 mol/L (dois algarismos significativos) 

Como Kj, » K j: , a grande maioria dos íons na solução é originário da primeira etapa de ionização do ácido. 


H,PO,(rtí)) . H‘(*|) + HjPO. Ifltl) 

Em virtude de um íon H J*0, se formar para cada ion H ’ formado, as concentrações no equilíbrio de H‘ e H ; PO," sá. 
iguais: [1 1*1 - [H ; PO, | = 0,026 mol/L. A concentração no equilíbrio de H,PO, é igual à concentração inicial menos : 
quantidade que se ioniza para formar H e H,F0 3 . [H 3 POJ = 0/H75 mol/L 0,026 mol/L = 0,022 mol/L (2 algarismo- 
significativos). Esses resultados podem ser tabelados como seguem: 


H, 1*0,(1117) l-Tíflij) + l-ljPO/(a*7) 


Inicial 

0,0475 mol/L 

0 

0 

Variação 

-0,026 mol/L 

+0/126 mol/L 

+0,026 mol/L 

Equilíbrio 

0,022 mol/L 

0,026 mol/L 

0,026 mol/L 


A porcentagem de ionização é: 

Porcentagem de ionização - ^ ^ - 1 ’" 1 m ' - x 100% = * mol/L ^ ^ jqqi >, 0 — 55 % 

b IHjPO,]^ 0,0475 tnolA 

A primeira constante de ionização ácida é: 

K [H IfHPP, | ( 0, 026 )( 0,026) 

* l " (HjPOjl 3 0,022 

(d) A pressão osmótica c uma propriedade coliga ti va e depende da concentração total de parUculas em sole 
ção. • 1 .V?) Como 1 IC1 é um ácido forte, uma solução de 0/150 mol/L conterá 0,050 mol/ L de c 0/15 

mol/L de Cl (oij), ou um tolaJ de 0,100 mol/L de partículas. Uma vez que H,PO, é um ácido fraco, ele se ioniza em um 
extensão menor que HCI, de forma que existem menos partículas na solução de I l,POj. Como resultado, a solução d 
H,PO, terá a menor pressão osmótica. 


Resumo e termos-chave 


Seção 16.1 Os ácidos e bases foram primeiro identifi- 
cados pelas propriedades de suas soluções aquosas. Por 
exemplo, os ácidos mudam o tomassol para vermelho, 
enquanto as bases o mudam para a 2 ul. Arrhenius iden- 
tificou que as propriedades das soluções ácidas de- 
vem-se aus íons H‘(flij) e as propriedades das soluções 
básicas devem-se aos íons OH (í?<|). 

Seção 16.2 O conceito de ácidos e bases de 
Bronsted-Lowry é mais geral do que o conceito de 
Arrhenius e enfatiza a transferência de um próton (FT) 
de um árido para uma base. O ion H , que é simples- 
mente um próton sem nenhum elétron de valência, li- 
ga-se fortemente à água. Por essa razão, o ion hidrònio, 
H,(T(fl<j), é normalmente usado para representar a for- 
ma predominante de H“ em água em vez da mais sim- 
ples LfH). 

L m árido de Bronsted-Lowry é uma substância que 
d a um próton para outra substância; uma base de 
Bronsted-Lowry é uma substância que recebe um 
: de outra substância. A água é uma substância 

anr .tera que pode funcionar como árido ou base de 


Bronsted-Lowry, dependendo da substância com a quz 
ela reage. 

A base conjugada de um árido de Bronsted-Lov 
é a espécie que permanece quando um prólon é rerr. 
vido do árido. O ácido conjugado de uma base 
Bronsted-Lowry é a espécie formada pela adição de u~ 
próton à base. ] untos, um ácido e sua base conjugada 
a base e seu árido conjugado), são chamados par ác> 
do-base conjugado 

As forças árido-base dos pares ácido-base conjuc 
dos estão relacionadas: quanto mais forte um árido, m. 
fraca sua base conjugada; quanto mais fraco o árido, m, 
forte sua base conjugada. Em todas as reações árido-bà- 
a posição de equilíbrio favorece a transferência de prót 
do árido mais forte par a a base mais forte. 

Seção 16.3 A água ioniza-se até um ligeiro grau, (< 
mando H‘(n/)) e OH (mj). A extensão dessa auto-ioni/^ 
ção é expressa pela constante do produto iônico 
água: 


K = [H'J[OH~] = 1,0* 10 u (25 X) 


Capitulo 16 Equilíbrio ácido-base 


603 


Essa relação descreve tanto a agua pura quanto as 
'uções aquosas. A expressão dc K„ indica que pr>> 
i .to de [H ] e de [OIT] c uma constante. Assim, a medi- 
que [H~] aumenla, [OIT] diminui. As soluções 
;Jas sau as que contêm mais que OET as 

uções básicas contêm mais OH (nij) que H Itfijl. 
Seção 16.4 A concentração de pode ser e\- 

esw em termos de pH. pH = -log [H |. A 25 C o pi l 
uma solução neutra ê 7,0(1, e n pH de uma solução 
da está abaixo de 7,00; o pH de uma solut,ãt> hásica 
'tá acima de 7,00. A notação pX é também usada para 
presentar o cologaritnio de outras grandezas peque- 
is, como em pOH e pK . O pll de uma solução pode 

- r medido com um medidor de pH, ou ele pode ser es- 
.rnado usando-se indicadores acido- base. 

Seção 16.5 Os ácidos fortes são eietrólitos fortes, ioni- 
indo completamente em solução aquosa. Os ácidos fortes 
muns são i 1C1, HBr, Hi, HNO, HCiO., HCIO e H.S0 4 . 
- bases conjugadas de áridos fortes têm basiddade des- 
. rezivel. 

As bases fortes comuns são os hidróxidos iônicos dc 

- títois alcalinos e dos metais alcalinos terrosos mais pesa- 
is Os cátions das bases fortes têm acidez desprezível. 

Seção 16.6 Os ácidos fracos são eietrólitos fracos; ape- 
rs parte das molenilas existe em solução na forma ioni- 
•ada. A extensão da ionização é expressa pela constante 
:e ionização ádda, K,, que é a constante de equilíbrio 
ara a reação HA(n<j) - — " YVUiq) + A (mj), que ptide 
mbém ser escrita como HA(atj) + H.O(/) » H,0 T (<uy) 

A (tiq) Quanto maior o valor de K,, mais forte u ácido, 
concentração de um árido fraco e seu valor de K„ põ- 
em ser usados para calcular o pH de uma solução. 

Os ácidos poliprótkos, como H 2 SO v têm mais de 
m próton ionizávd. Esses ácidos têm constantes de 
issociaçào ácida que diminuem de grandeza na ordem 

- , > K a > K nV Uma vez que aproximadamente todos os 

em uma solução de ácido poliprótico vêm da pri- 
-íeira etapa de dissociação, o pH pode em geral ser esti- 
lado satisfatoriamente considerando-se apenas K üt . 

Seções 16,7 e 16.8 As bases fracas incluem NH V 
.minas e ânions de ãados fracos. A extensão na qual 
ma base fraca reage com água para gerar o árido con- 


jugado correspondente o OH“ e medida pela constante 
de dissociação básica, K, Essa é a constante de equi- 
líbrio para a rearãn B tyq) + H : G(Í) HB‘(ih/) + OHíiü/), 

onde B é a base. 

A relação entre a força de um acido e a força de sua 
base conjugada é expressa quantitativamente pula 
equação K. K t - K , onde K 4 e K u são as constantes de 
dissodaçãii para os pares árido-base conjugados. 

Seção 16.9 As propriedades ácido-base dos sais po- 
dem ser atribuídas ao comportamento de seus respecti- 
vos cátions e ânions. A reação dos íons com a água, com 
uma variação resultante no pH, é chamada hidrólise. 
Os cátions dos metais alcalinos e alcalinos terrosos e dos 
ânions de ácidos fortes não sofrem hidrólise. Eles são 
sempre íons espectadores na química ácitio-base. 

Seção 16.10 A tendência de uma substância mosrtar 
características ácidas ou básicas em água podem ser cor- 
relacionadas com suas estruturas químicas. O caráter 
ácido requer a presença de uma ligaçáo H — X altamente 
polar. A aridez será também favorecida quando a liga- 
çáo H - X for fraca e quando o íon X for muito estável. 

Para os oxiácidos com o mesmo número de grupos 
OH e o mesmo número de átomos do O, a força ácida 
aumenta com o aumento da eletronegatividade do áto- 
mo central Fara oxiácidos com o mesmo átomo central, 
a força árida aumenta à medida que o número de o (Li- 
mos ligados ao á turno central aumenta. As estruturas 
dos ácidos carboxílicos, que são áridos orgânicos con- 
tendo o grupo COOH, também ajuda-nos a entender 
sua acidez 

Seção 16.1 1 O conceito de ácidos e bases de Lewis 
enfatiza o par de elétrons compartilhado em vez do pró- 
ton. Um ácido de Lewis e um receptor de par de elé- 
trons, e uma base de Lewis é uma doadora de par de 
elétrons. O conceito de Lewis é mais geral que o concei 
to de Bronsted-Lowry porque ele pode ser aplicado 
para casos nos quais o ácido é qualquer outra substân- 
cia que nao seja H*. O conceito de Lewis ajuda a explicar 
por que muitos cátions metálicos formam soluções 
aquosas áridas. A acidez desses cátions normalmente 
aumenta â proporção que suas cargas aumentam e á 
medida que o tamanho dos íons metálicos diminui. 


Exercícios 


'.ridos e bases de Arrhenius e de Bronsted-Lowry 

m. t Embora HC1 e H.SO, tenham propriedades muito dife- 
rentes como substâncias pinas, suas soluções aquosas 
possuem muitis propriedades comuns Relacione al- 
gumas propriedades gerais dessa-- soluções e explique 
seu comportamento comum em lermos de espécies 
presentes. 

<c2 Embora NaOH e CaO puros Unham propriedades muito 
diferentes, suas soluções aquosas possuem varias pro- 


priedades comuns. Relacione algumas propriedades 
gerais dessas soluções e explique seu comportamento 
comum em termos de espécies presentes. 
lbJj ta) Qual é a diferença entre as definições de um acido 
de Arrhenius e de Brunsted-Low ry? (b) e o 

HCl(y) reagem para formar o sólido iônico NH,C1(>) 
(Figura 16.3). Quai substância é o ácido de Bronsted- 
I omy ne>s.i reação? Qual c a base de Bronstof-Loim ’’ 
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16.4 (a) Qual é a diferença entre as definições de uma base 
de Arrhenius e de Bronsted-Lowry 7 (b) Quondü amó- 
nia é dissolvida em água. eia se comporta tanto como 
uma base de Arrhenius quanto como uma base de 
Bronsted-Lowry. Explique. 

16.5 Dê a base conjugada dos seguintes ácidos de Bronsted- 
Lowry: (a) H-SO,; (b) HC.H.O,; (c) H.AsO,'; (d) NH 

16.6 Dê o ácido conjugado das seguintes bases de 

Bransted-Lowry: (af HAsO/‘; (b) (c) SC), 5 "; 

(d) i-LPO/. 

16.7 Determine o ácido de Bronsted-Lowry e a base de 
Bronsted-Lowry no lado esquerdo de cada uma das se- 
guintes equações, bem como o ácido conjugado e a base 
conjugada no lado direito: 

(a) NH, (nq) + CN (aq) HCN(mf) + NI i, (nq) 

(b) (CHJ,N(«)) + HXX/) 

(CH,),NH‘(úi})^01-r(a</) 

(c) HCHO,(<a ? ) + PO (nq) 

CHO : “(<?ç) -s HPO, 1 <iuj) 

16.8 Determine o árido de Bronsted-Lowry e a base de 
Bronsted-Lowry no lado esquerdo de cada equação, 
bem como o ácido conjugado e a base conjugada no 
lado direito. 

(a) CHO- (.Tij) + H-Of/) HCHO.(<ti 7 ) ♦ OH (aj) 

(b) HSO i(aq) 4 HC SO, : '(«f) + H.CCUaç) 

(c) HSO, (aq) + Rp‘(»tq) « H.SO,(«rj) •*- H,Ò(/) 

16.9 (a) O íon hidrogeno-oxalato é anfótero. Escreva uma 
equação química balanceada mostrando como ele age 
como um árido em relação á água e outra equação mos- 
trando como ele age como uma base em relação a água. 
fb> Qual é o árido conjugado de HC.O.~? Qual é sua 
base conjugada 7 

16.10 (a) Escreva uma equação para a reação na qual 
H.C„Ü,H- (nq) atua como uma base em H,Ò(/). (b) Escre- 


va uma equação para a reação na qual H,C^C\H ; (nq) a-, 
como um árido em H : CX/). (c) Qual é o árido conjug 
de H,QO,H, ? Qual é sua base conjugada? 

16.11 Rotule cada um dos seguintes itens como sendo _= 
ácido forte, um árido fraco ou uma espécie com 
dez desprezível. Em cada caso, escreva a fórmula a 
sua base conjugada: (a)HNO,; (b) HjSO,; (c) HPO. 

(d) CH,, (c) CH,NH,“ (um íon relacionado a NH, 

16.12 Rolule coda um dos seguintes itens como sendo c - 
base forte, uma base fraca ou uma espécie com bas 
dade desprezível. Em cada caso, escreva a fórmul. 
seu ácido conjugado: (a) 01,0, : (b) HCO,“; (c) 

(dl Cl ; (e) NH,. 

16.13 (a) Qual dos seguintes itens é o ácido mais forte 
Bronsted-Lowry. HBrO ou HBr? Ib) Qual é a base iro* 
forte de Bronsted-Lowry, F ou O ? Explique brt 
mente suas escolhas. 

16.14 (a) Qual dos seguintes itens é o ácido mais forte i 
Bronsted -Lowry, HNO, ou HNO,7 (b) Qual é a t 
mais forte de Bronsted-Lowry, NH, ou H,0? Explí : 
brevemente suas escolhas. 

16.15 Determine os produtos das seguintes reaçõo ■ 
do-basc e também se o equilíbrio está à esquerda t . 
direita da equação: 

(a) HCO, (nq) + F(aq) 

(bl O : (nq) + H,G(/) 

(c) HC,1 IjOj(mf) ♦ HS“te/j) 

16.16 Determine os produtos das seguintes reações ácido-b 

e determine também se o equilíbrio está à esquerda , _ , 
direita da equação: 

(a) CT(aq) + H,0 (nq) - — - 

(b) HNO,(aq) 4 HjO{/) 

(c) NO,'(ãq) v H,Ó(/) ;=± 


Auto-ionização da água 

16.17 (a) Qual é o significado do termo auto-ionização? 
(bl Explique por que água pura é uma má conduto- 
ra de eletricidade, (c) Diz-se que uma solução aquo- 
sa é ácida. O que significa essa declaração? 

16.1B (a) Escreva uma equação química que ilustre a au- 
to-ionização da água. (b) Escreva a expressão para a 
constante do produto iónico da água. K, Por que |H,Q1 
está ausente nessa expressão? (c) Uma solução é descri- 
tn como básica. O que significa essa afirmativa? 

16.19 Calcule p-T] para cada uma das seguintes soluções, e 
indique se a solução é árida, básica ou neutra: 

(a) [OH | - 0,00005 mtil/L; (b) fOH 1-3,2* 10* mol/L; (c) 
uma solução na qual [OlTj é cem vezes maior que |TTJ. 


16^0 Calcule [OH') para cada uma das seguintes soluç 
e indique se a solução é ácida, básica, ou neutra: (a) [ : 

= 0,0041 mol/L; (bl |FT) = 3,5 * 10“* mol/L; (c) um; - 
luçáo na qual [H ] seja dez. vezes maior que [OH ] 

16.21 No ponto de congelamento da água (0 "C), K„ - 12 
1(1 . Calcule [H“l e |OH~| para uma solução neur . 
essa temperatura. 

16.22 Oxido de deutério (DjO, onde D é odeutério, o isr 
do hldrogênio-2) tem uma constante de produto iôr 
K w , de B,9 * 10 " a 20 X. Calcule [D*l e [OD ] para 
puro (neutro) a essa temperatura. 


A escala de pH 

16.23 Por qual fator [H“| muda para uma variação de pH de 
(a) 2.1X) unidades; (b) 030 unidades? 


16.24 Considero duas soluções, solução A e solução B [H 
solução A é 500 vezes maior que na solução B. Qu,. 
diferença nos valores de pH das duas soluções? 


rirf -f.. jtj :» ;? Ti» Jfb '*?l 
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-215 (a) Se NaOH é adicionado à água, como [H'| varia? 
Como o pH varia? (b) Use as marcas de referência de 
pH na Figura 16.5 para calcular o pH de uma solução 
com |H ' ] - 0,00003 mol /L. A solução é ácida ou básica? 
(c) Se o pH - 7,8, faça primeiro a estimativa e depois cal- 
cule as concentrações em quantidade de matéria de 
ir(flç) e de Of-T(uq) na solução. 
ip.26 (a) Se HNO, é adicionado á água, como [OH [ varia? 
Como O pH varia? (b) Use as marcas de referência de 
pH na Figura 16.5 para calcular o pH de uma solução 
com [OH | = 0,014 mol/L. A solução é ácida ou básica? 
(c) Se pH - 6.6, faça pnmeiro a estimativa e depois cal- 
cule as concentrações em quantidade de matéria de 
H‘(uij) e de OH (íUj) na solução. 

-.27 Complete a seguinte tabela calculando os itens que es- 
tão faltando e indique se a solução é acida ou básica. 


fH*l 

[OIT] 

P H 

pOH 

Acida ou 
básica? 

75 x1o' 1 
mol/L 






3,6 * 10'“' 
mol/L 






8,25 






5,70 



16.28 Complete a seguinte tabela calculando os itens que es- 
tão faltando. Em cada caso, indique se a solução é áci- 
da ou básica. 


pH 

pOH 

[H‘] 

IOH1 

Ácida ou 
básica? 

6,21 






10,13 






3,5 xl(T ? 
mol/L 






5,6 x 10" 
mol/L 



16.29 O pH médio normal do sangue arterial é 7,40. A tem- 
peratura normal dn corpo (36 'C), K. = 2,4 * 10 ", Cal- 
cule [H‘] e [OtC] para o sangue a essa temperatura. 

16.30 O dióxido de carbono na atmosfera se dissolve em 
pingos de chuva para produzir ácido carbônico 
(ILCOJ, fazendo com que o pH da chuva limpa e não 
poluída varie de aproximadamente 5,2 para 5,6. Quais 
são as variações em [H [ e [OH - ] nos pingos de chuva? 


ácidos e bases fortes 

-.31 (a) O que é um ácido torte? (b) Uma solução é rotula- 

da como 0,500 mol/L de HC1. Qual é [H J para a solu- 
ção? (c) Quais das seguintes espécies são áridos lortes: 
HF. HC1, HBr, III? 

16.32 (a) O que é uma base forte? (b) Uma solução é rotula- 

da como 0,125 mol/L de 5r(OH),. Qual e [OH] para 
a solução? (c) A seguinte afirmativa é verdadeira ou 
falsa: como Mg(OH), não é muito solúvel, de não 
pode ser uma base forte? Justifique sua resposta. 

: -1.33 Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções de 
ácido forte: (a) R.5 xlO" mol/L de HBr (bl 1,52 g de 
HNO, em 575 mL de solução; (cl 5,00 mL de 0,250 
mol/L de HCIO t diluído para 50,(1 mL; (d) uma solu- 
ção formada pela mistura de 10/1 mL de 0,100 mol /L 
de HBr com 20,0 mL de 0,200 mol/L de HC1. 

' *3.34 Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções de 
árido torte- (a) 0,0575 mol/L de HNO v - (b> 0.723 g de 
HCIO, em 2.00 L de solução; (c) 5,00 mL de 1 ,00 mol/L 
de HC1 diluído para (1,750 L; (dl uma mistura formada 
pela adição de 50,0 mL de 0,020 mol/L de HO a 125 mL 
de 0,010 mol/L de Hl 


lbJ5 Calcule [OH ] e o pH para (a) 1,5*10 ' mol/L dcSrfOH).; 
(b) g de LiOH em 250,0 mL de solução; <c) ljOO mL 
de 0,175 mol /L de NaOH diluído para 2,00 L ; (d) uma so- 
lução formada pela adição de 5,00 mL de 0,105 mol / L de 
KOH a 15,0 mL de Ca(OH) : 9,5 x 10^ mol/L. 

16.36 Calcule [OITJ e o pH para cada uma das seguintes 
soluções de base forte: (a) 0,0050 mol/L de KOH, 
(b) 2,055 g de KOH em 500,0 mL de solução; (c) 10,0 
mL de 0,250 mol/L de Ca(OH) 3 diluído para 500,0 mL, 
(d) uma solução formada peta mistura de 10/1 mL de 
0,015 mol/L de Ba(OH), com 30,0 mL dc NaOH 7,5 * 
10*’ mol/L. 

16.37 Calcule a concentração de uma solução aquosa de 
NaOH que tem um pH de 1 1 ,50. 

1638 Calcule a concentração de uma solução aquosa de 
Ca(OHK que tem um pH de 12,00. 

[ 16.391 Calcule o pH de uma solução preparada pela adição 
de 15,00 g de lúdreto de sódio (NaH) em água sufi- 
ciente para perfazer 2,500 L de solução. 

1 16.40| Calcule o pH de uma solução preparada pela adição 
de 2,50 g de óxido de lítio (Li.O) em água suficiente 
para perfazer 1,200 L de solução. 




Ácidos fracos 

-.41 Escreva a equação química e a expressão de K, para a 
ionização de cada um dos seguintes ácidos em solu- 
ção aquosa. Primeiro mostre a reação com H‘(it<j) 
como um produto e, em seguida, com o íon hidrônio: 
(a) HBrO ; (b) HC,H,0 2 - 


16.42 Escrev a a equação química e a expressão do K. para a 
dissociação árida de cada um dos seguintes árido‘ vir 
solução aquosa. Primeiro mostre a reação com < 
H*(ai/) como um produto e depois com o ion hid- ” 
(a) HC„H,0; (b) HCO, . 
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16.43 O ácido lá tico (HC,H-Oj tem um hidrogênio ácido. 
Uma solução de 0,10 mol/L de ácido láctico tem um 
pH de 2,44. Calcule o K,. 

16.44 O ácido de fenibcético (HC,H-Od é uma das substân- 
cias que se acumula no sangue de pessoas com fenil- 
cetomirm. um distúrbio de origem genética que pode 
causar o retardamento ment.il ou até a morte. Uma so- 
lução de 0,05? mol/L de HC,H r D tem pH de 2.68. 
Calcule o valor de K, para esse ácido. 

16.45 Uma solução de um ácido traco 0,200 mol/L de HA é 
9,4 fi \, ionizada. Usando essa informação, calcule [LT], 
IA~|, |HAJ e K, para HA. 

16.46 Uma solução de 0,100 mol/L de ácido clonwcético 
(C1CH COOH) é 1 1,0% ionizada Usando essa infor- 
mação. calcule [C1CH.LUU i. |H'|, [CK H f , OOHJ B 
K. para o ácido doroacético. 

16.47 Uma amostra especifica de vinagre tem um pH de 
2,90 Supondo que o áddo acético seja o único ácido 
que o vinagre contém <K . = 1,8-10 '), calcule a con- 
centração de iddo acético no vinagre 

16.48 Qual a quantidade de maléria de HF (fÇ, = 6,8 » 10 ') 
deve estar presente em 0,5(X) L para formar uma solu- 
ção com um pH de 2,70? 

16.49 A constante de dissociação ácida para o ácido benzói- 
co (HC-HdZ),) é 6,3 - 10 . Calcule as concentrações no 
equilíbrio de H,0’, C.H,Ü, e HC-H,0. na solução 
quando a concentração inicial de 1 IC-H,0. for 0,U5U 
mol/L 

16.50 A constante de dissociação ácida para o áddo hipoclo- 
roso (HCIO) é 3,1) •< 10 \ Calcule as concentrações de 
H,0’, CIO e HCIO no equilíbrio quando a concentra- 
ção inkial de HCIO for 0,0075 mol/L 

16.51 Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções 
(os valores de X, e K,. são fornecidos no Apêndice D): 

(a) 0,095 mol/L de ácido propiônico (HC.H..O.); 

(b) 0,100 mol/L de ion hidrogemieromato I IlCrCL"); 

(c) 0,120 mol/L de piridina (C=H,\’l. 

16.52 Determine o pH de cada uma das seguintes soluções 
(os valores de K, e de K são fornecidos no Apêndice 
D): (a) 0,125 mol/L de áddo hipocloroso: (b) 0,0085 
mol/L de fenol; lc) (1,095 mol/L de hidroxiamina. 


16.53 A sacarina, um substituto do açúcar, é um ácido !•_ 
com pK, = 2,32 a 25 "C, Ela se ioniza em solução ac • 
sa como segue: 

HNC.RSO.%) H’{aq) + NC ; H£0,'(«4 
Qual é o pH de uma solução de 0,10 mol/L der., 
substância? 

16.54 O princípio ativo na aspirina é o áddo acetílsalic. 
(HGJ-LOJ, um ácido monopròfico com K - 3,4 • 

a 25 T. Qual ê o plide uma solução obtida pela d:- - 
lução de dois tabletes de aspirina extraforte, enda — 
contendo 500 mg de ácido acetilsalicílico, em 25c z 
de água? 

16.55 Calcule a porcentagem de ionização do ácido hie 
zóico (HPvl-J em soluções com cada uma das seg- - 
tes concentrações (X„ é forneddo no Apêndice > 
(a) 0,400 mol/L; (b) 0,100 mol/L. (c) 0,0400 mo 

16.56 Calcule a porcentagem de ionização de HCrO, 
soluções com cada uma das seguintes concen:- 
ções (K J é fornecido no Apêndice D): (a) 0.2? 
mol/L, (b) 0,0800 mol/L, (c) 0,0200 mol/L. 

116.571 Demonstre que para um ácido fraco, fl porcentager 
de ionização deve variar como inverso da raiz qu 
drada da concentração do áddo. 

|16.58| Para soluções de um ácido fraco, um gráfico de r 
wrsits o logaritmo da concentração inidal do ác. 
deve ser uma linha reta. Qual é a ordem de gr.mdt.-j 
do declive da linha? 

116.591 O áddo citrico, o qual está presenteem frutas cíItÍlj 
é um áddo tnprótíco (Tabela 16.3). Calcule o pll • 
concentração do ion citrato (C n H,0-’) para umnsc 
çflo de 0,050 mol/L de áddo citrico. Explique qua 
quer aproximações ou suposições que você venha 
lazer em seus cálculos 

1 1 6.6(1 1 O áddo tartárico é encontrado em muitas frutas 
dusive em uvas. Ele é em parle responsável pela : 
racberistica soca do certos vinhos. Calcule o pH ■ 
concentração do ion tartarato (CjH.CÇ 3 ") para ume - 
lução de 0,250 mol/L de ácido tartárico, para o qual : 
constantes de dissociação ácida estão relacionac 
na Tabela 16_3. Explique quaisquer aproximações . 
suposições que você venha a fazer em seu cálculo 


< 


Bases fracas 

16.61 Qual c a característica estrutural essencial de todas as 
bases de Bronsted-Loivry? 

16.62 Quais são os dois tipos de moléculas ou ions que nor- 
mnlmente funcionam como bases fracas? 

16.63 Escreva a equação química e a expressão de K, pura a 

ionização de cada uma das seguintes bases em solu- 
ção aquosa: (a) dimetilatnina. (b) (on car- 

bonato, CO, 3 "; (c) ion formato, CHO : ‘. 

16.64 Lscreva a equação qufmica e a expressão de K para a 
reação de cada uma das seguintes bases com a água: 
(al propilamina, C-H-NH., (b) fon monohidrogeno- 
fosfato, HPOf"; (c) ion benzoato, C„H.,CCX. . 


16.65 Calcule a concentração em quantidade de matéria 
ions OH em uma solução de 0,073 moi/ L de etiimnir 
(CJ-I-NH.) (K, = 6,4 * lfT). Calcule o pH dessa soluçã 

16.66 Calcule a concentração em quantidade de matéria 
ions OH" em uma solução de 1,15 mol/L de ion hip 
bromito (BrO‘ ; L. - 4,0 * 10 ""). Qual é o pH dessa so 

ÇãO? 

16.67 A efedrma, um estimulante do sistema nervoso i . 
trai, é usado em borrifadores nasais como um deso 
geslionante. Esse composto é uma base orgár. : 
fraca: 

C H[,ON(flq) + FLO(/) - C,„H. s ONH‘(ih;) + OH"(oifi 
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Uma solução de 0.035 mol/L de eíedrina tem pH de 
1 1 ,33. la) Quais sào as concentrações no equilíbrio de 
C,„H ,ON, C„4d„ONH- e OH ? (b) Calcule K, para a 
eíedrina. 


16.68 A codeína (C„,H ;i NO,) é uma base orgânica fraca Uma 
solução de codeína 5,0 x 10 3 mol/L tem pH de 9,95. 
Calcule o valor de Ki, para essa substância. Qual é o pK t . 
para essa base? 


• elaçao K t - Kj propriedades ácldo-base de sais 

♦ ''9 Embora a constante de dissociação acida para o fenol 

(C„H,OH) esteja relacionada no Apêndice D, a constan- 
te de dissociação básica para o ion de fenolato (C,.H,0“) 
não está. (a) Explique por que não ê necessário relacio- 
nar K para n fenol nem para o ion fenolato. (b) Cal- 
cule K,. para o ion fenolato. (c) O ion fenolato é uma base 
mais fraca ou mais forte que amónia? 

- 70 Podemos calcular fÇpara o ion carbonato se soubermos 
os valores de K do ácido carbônico (H,CO,) (a) K y ou 
K ,j do áddo carbônico é usado para se calcular K, para o 
ion carbonato? Justifique sua resposta, (b) Calcule K h 
para o ion carbonato, (c) O ion carbonato é uma base 
mais fraca ou mais forte que a amónia? 

>.71 (a) Dado que K, para o ácido acético ê 1.8 xllT'e que K v 
para o ácido hipocloroso é 3,0 x I0~*. quaJ o o áddo mais 
forte? (b) Qual è a base mais forte, o ion acetato ou o ion 
de hipodorito? (d Calcule os valores de K, para o 
C ; H-Oj c para CIO' 

; « 72 (a) Dado que L. para a amónia e 1,8 * 10"' e que para a 
hídroxiamina é 1,1 *10'“, qual é a base mais forte? 1b) Qual 
é o áddo mais forte, o ion amónio ou o ion hidroxila- 
mômo? (c) Calcule os valores de K , para NH/ e para 
H,NOH . 

-.73 Usando os dados do Apêndice D, calcule fOH'] e o pH 
para cada uma das seguintes soluções: (a) 0,10 mol/L 
de NaCN; (b) 0,080 mol/L de Na.CO, ; (c) uma mistura 
de 0,1(1 mol/l deNaNO, e 0,20 mol/L de Ca( NO, V.. 


16.74 Usando os dados do Apêndice D, calcule [OH ] e o pH 
para cada uma das seguintes soluções: (a) 0,036 mol/L 
de NaF; (b) 0.127 mol/L de Na-5; (c) uma misturo de 
0,035 mol/L de NaC,H,a 'e 0,055 mol/L de 
Ba(C,H,0,), . 

16.75 Determine se as soluções aquosas dos seguintes com- 
postos são acidas, básicas, ou neutras: (a) \H,Br; (b) 
FeCl v (c) Na,CO j: (d) KCIO*; (e) Nal IC,0 4 - 

16.76 Determine se as soluções aquosas das seguintes subs- 
tâncias são áddas, básicas, ou neutras: (a) CsBr; (b) 
AI(NO,)> (O KCN; (d) [CH.NH^CI ; (e) KHS0 4 . 

16.77 Um sal desconhecido c NaF, NaCl ou NaOCL Quando 
0,050 mol do sal é dissolvido em água para formar 0,500 L 
de solução, o pH da solução é 8,08. Qual é esse sal? 

16.78 Um sal desconhecido é KHr. NH 4 CL KCN ou K.CO,. Se 
imia solução de 0,100 mol/L do sal é neutra, qual é esse 
sal? 

16.79 O ácido sõrbico (HC,H.O.) é uin ácido monoprõtico 
fraco com K, = 1,7 * 10^. Seu sal (sorbato de potássio) é 
adicionado ao queijo para inibir a formação de mofo. 
Qual é o pH de uma solução que contêm 11,25 g de sor- 
bato de potássio em 1,75 L de solução? 

16.80 O fosfato de tnssódío (Na, PCI.) está disponível em lojas 
como TSP e é usado como um agente de limpeza. O ró- 
tulo em uma caixa de TSP adverte que a substánda é mui- 
to básica (cáustica ou alcalina) Qual éo pH de uma solu- 
ção que contêm 50,0 g de TSP em um litro de solução? 


Caráter de ácldo-base e estrutura química 

-.31 Conto a força ácida de um oxiáctdo depende (a) da ele- 
tronegatividade do átomo central; (b) do número de 
átomos de oxigênio não protonados na molécula? 

-1.82 (a) Como a força de um ácido varia com a polaridade e 
a força da ligação H -X? (b) Como a acidez do acido bi- 
nário de um elemento varia como função da eletrone- 
gatividade do elemento? Como isso se relaciona com a 
posição do elemento na tabela periódica? 

1.H3 Explique as seguintes observações: (a) HNQ, é um áci- 
do mais forte que HNO-; (b) H.S é um ácido mais forte 
que HjO; (c) H,S0 4 é um ácido mais forte que HSO,'; 
(d) ILSCé é um ácido mais forte que HjSe0 4 ; (e) 
CCI,COOH é utn ácido mais forte que CH,CÒOH. 

n.84 Explique as seguintes observações: (a) HCI é um ácido 
mats forte que FLS; (b) H,P0 4 é um ácido mais forte que 
H,As0 4 ; (c> HBrO, é um ácido mais forle que HBrOj; 
(d) H.C.0 4 é um acido mais forte que HC,0 4 ; (e) o áci- 


do benzõtco (C„H,COOH) é um ácido mais forte que o 
fenol (C»H,OH). 

16.55 Com base em suas composições, estruturas e em rela- 
ções conjugadas de ácido-base. selecione a base mais 
forte em cada um dos seguintes pares: (a) BrO' ou CIO"; 
(b) BrO' ou BrO, • (c) HPO/ 1 ' ou H.P0 4 ". 

16.86 Baseado em suas composições, estruturas e nas rela 
ções conjugadas de árido-base, selecione a base mais 
forte em cada um dos seguintes pares, (a) NO,' ou 
NO,"; (b) PO, 1 " ou AsO.,*"; (c) HCO," ou COÇ". 

16.87 Indique se cada uma das seguintes afLrmativas é verda- 
deira ou falsa. Para cada afirmativa falsa, corrijo-a de 
forma a tomá-la verdadeira, (a) Em geral, a acidez de 
áridos binários aumenta da esquerda para a direita em 
determinado período da tabela periódica, (b) Em uma 
série de ácidos que têm o mesmo átomo central, a força 
ácida aumenta com o número de átomos de hidriigènu 
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ligados ao átomo central, (c) O ácido hidrotelúrico 
(HjTe) õ mais forte que FLS porque Te é mais eletrone- 
gntivoqueS. 

1 6.88 Indique se cada uma das seguintes afirmativas é verdade- 
ira ou falsa. Para cada afirmativa lalsa, corrija-a de forma 
a tomá-la verdadeira, (a) A força ácida em uma série de 


moléculas H — X aumenta com o aumento do ta mar 
de X. (b) Para ácidos de mesma estrutura geral mas d 
rindo nas eletronegatividades dos átomos contrais, a » ■ 
ça ácida diminui com o aumento da eletnmegatiw*» 
do átomo central, (c) O áddo mais forte conhèddo 
porque o flúor é o eleme n to mais eletronogativo. 


Ácidos e bases de Lewis 

16.89 Se uma substância for uma base de Arrhenius, ela é neces- 
sariamente uma base de Bronsted-Lowry? Ela é necessa- 
riamente uma base de Lewis? Justifique sua resposta. 
Itc90 Se uma substância for um ácido de Lewis. ela é necessa- 
riamente um ácido de Bronsted-Lowry? É necessária 
mente um ácido de Arrhenius? Justifique sua resposta. 

16.91 Identifique O ácido de Lewis e a base de Lewis entre os 
reagentes em cada uma das seguintes reações: 

(a) Fe(CIOJds) + 6H„0(/) í= 

Fe(H.O) r ,'*(aíj) + 3CIO/((i<j) 

(b) CN (ai/) + H,0(/) 7 - HC\(iiij) -i OH"(mj) 

(c) (CH,),N(j?) + RF C?) (CH 1 ) > NI3F t (s) 

(d) HlO(fij) + NH,'(/q) PslHj/q) t IO (/<)) 

[Iq significa amónia Üquida como solvente) 


16.92 Identifique o áddo de Lewis e a base de Lewis em _ 
uma das seguintes reações: 

(a) HNO,(ii,f) + OKTflif) NO, (aq) - FLO(l) 

(b) FeBr,(s) 4 Br (mj) ^ FeBr^ (aq) 

(c) Zn‘></) + 4NHj(aij) Zn(NHd,' («rj) 

(d) SO,(ç) + H,0(/) ;=± H ? SO,(,i, ? ) 

16.93 Determine qual membro de cada par produz a sole . 
aquosa mais ácida: (a) K' ou Cu‘ : (b) Fe 2 ou Fe'; (d 
ou Ga v . Justifique sua resposta. 

16.94 Qual membro cte cada par produz a solução aqc. 
mais árida; (a) ZnBr, ou CdCL; (b) CuCI ou CutXc 
tc) CafNOJ, ou NiBr,? Justifique sua resposta. 


Exercícios adicionais 

16.95 Indique se rada uma das seguintes afirmativas é cor- 
reta ou incorreta. Para as que estão incorretas, expli- 
que por que estão erradas. 

(a) Todo ácido de Bronsted-Lowry também é um áci- 
do de Lewis 

(b) Todo áddo de Lewis também é um ácido de 
Bcansted- Lowry. 

(c) Os ácidos conjugados dfi bases fracas produzem 
soluções mais ácidas que os ãddos conjugados de ba 
ses fortes. 

(d) O ion K' é áddo em água porque faz com que mo- 
léculas de água hidratadas se tomem mais áridas. 

(e) A porcentagem de ionização de um áddo fraco em 
água aumenta com a diminuição da concentração do 
áddo. 

16.96 Indique se cada uma das seguintes afirmativas é cor- 
reta ou incorreta. Para as que estiverem incorretas, 
explique por que estão erradas. 

ta) Toda base de Arrhenius também é uma base de 
Bronsted-Lowry. 

(b) Todo áddo de Broastud-Lnwry é uma base de Lewis. 

(c) As bases conjugadas de áddos tortes produzem so- 
luções mais básicas que as bases conjugadas de ácidos 
fracos. 

(d) O íon A! v é ácido em água porque faz com que 
moléculas de água hidratadas se tomem mais ácidas, 
te) A porcentagem de ionização de uma base fraca em 
água aumenta com o aumento da concentração da base. 

16.97 A hemoglobina tom um papel em uma série de equi- 
líbrios envolvendo protonação-desprotonação e 

vgenaçáo-desoxigenaçáo. A reação total é aproxi- 
madamente como segue: 


HbH'(<i<|) + 0 . HbO,(a<j) + H*(arji 

onde Hb representa hemoglobina e FfhCX repres - 
oxiemoglobina. (a) A concentração de O, é ma 
nos pulmões e mais baixa nos tecidos. Qual oe ► 
que uma alto [O,] lem na posição desse equilí- • 
(b) O pH normal do sangue é 7,4. O sangue é ac 
básico ou neutro? (c) Se o pH do sangue é dírnim - 
pela presença de grandes quantidades de prod 
de metabolismo ácidos, uma condição conr - 
como acidnse acontece. Qual o efeito que a ditv 
çno do pH sanguíneo tem na habilidade de a F 
globina transportar CX? 

16.98 Qual é o pH de uma solução de 2,5 » 10’“ mol 
NaOH? 

16.99 Qual das seguintes soluções tem o pH mais . - 
(a) uma solução de 0,1 mol/L de um ácido for- 
uma solução de 0,1 mol/Lde um ácido fraco; (b^ 
solução de 0,1 mol/L de um ácido com Jí, =2 > 1 
uma com K, = 8 *10 *; lc) uma solução de 0,1 mol 
uma base com pK,, = 4,5 ou uma com pK> = 6,5 ’ 

16.100 O íon hidrogenoftaiato (I IC^H,0, ) é um áddo r 
prótteo fraco. Quando 525 mg de hktrogeno/tcl - • 
potássio são dissolvidos em água O suficiente rxa 
completar 250 mL de solução, o pH da solução - - 
(a) Calcule K„ para esse áddo. (b) Calcule a pvr 
gem de ionização do áddo. 

116.1011 Um ácido hipotético H.Xé tanto um árido forte . 
hi um áddo dipròtico. (a) Calcule o pH de uiru - 
cão de 0,050 mol/L de H,X. supondo que apeiv 
prõton ioniza-se por molécula de ácido, (b) Cak • 
pH da solução do item (a), supondo agora qut ;r - 
os prótons de cada molécula de áddo ioniza-^. - 
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pletamente <c) Em um expen mento, observa-se que o 
pH de uma solução de 0,050 mol/L de H,X é 1 .27. Co- 
mente snbre as forças áridas relativas rle H.X p HX 
(d) lima solução do sal NAHX seria ácida, básica ou 
neutra? lustifique sua resposta. 

-*.102 Ordene as seguintes soluções de 0,10 mol/L em or- 
dem crescente de acidez (decrescente de pH): 
(i) NH,NO„ (ii) NaNO,; (iii) NH,C,H,O j; 
(iv> NaF: fv) NaCH.Ck 

- 103] Quais são as concentrações de If . ll.PO,' 11 PO, e 
PO/ em uma solução de H.PO,? 

► 104| Muitas moléculas orgânicas razoavelmente grandes 
contendo átomos de nitrogénio básicos não são muito 
solúveis em água como moléculas neutras, mas elas 
normalmente são muito mais solúveis como seus sais 
ácidos. Supondo que o pH no estômago é 2,5. indique 
se cada um dos seguintes compostos estaria presente 
no estômago como uma base neutra ou na forma pro- 
tonada: nicotina, K, = 7x 10"; cafeína, K„ = 4 * 10 ,es- 
trienina, AC, - 1 xl(É* ; quinina, K„ - 1,1 xHJ‘ 

16.105] O aminoãcido glicina (li.N - CH , -COOH) pode par- 
ticipar nos seguintes equilíbrios em água: 

HJM — CH, — COOH + H.O 

H.N — CH, — COCf + Hp* K 1 43 » 10 '' 
H.N — CH, — CÓOH + H.O 


H,N — CH, — COOH +- OH K,. = 6,0 * 1 
(a) Use os valores de K, e ÍÇ paro estimar a constsir:- 
de equilíbrio para a transferência de prõion intranv - 
lecular para a forma de zwítterion: 

HJVJ — CH, — COOH ~H,N — CHj — COO 

Quais suposições você precisou fa2er? 4b) Qual é o pH 
de uma solução aquosa de 0,050 mol/L de glicina? 
4c) Qual seria a forma predominante da glicina em 
uma solução com pH 13? E com pi 11? 

[16.1061 A estrutura de Lewis do ácido acético é mostrada na 
Tabela 16.2. A substituição dos átomos de hidrogênio 
no carbono por átomos de cloro provoca um aumento 
na acidez, como segue: 


Árido 

Fórmula 

K, <25*0 

Acético 

CH.COOH 

1,8 x 10' 4 

Ctoroacétíco 

CH.C1COOH 

1,4*10' 

Dicloroa cético 

CHCJ.COOH 

33 xitr 1 

Tricloroacético 

CCl,COOH 

2x10 ‘ 


Usando as estruturas de Levvis como a base de sua 
discussão, explique a tendência observada na acidez 
da série. Calcule o pH de uma solução de 0,010 mol/L 
de cada ácido. 


D 


Q 

'CH 


tt> 

- 


£ 



C - 


Exercícios cumulativos 

tul07 Calcule o numero de ions H'(aq> em 1,0 mL de agua 
pura a 25 “C. 

16.108 O volume do estômago de um adulto varia de aproxi- 
madamente 50 mL quando vazio a 1 L quando cheio. 
Se o volume do estômago for 40(1 mL e seu conteúdo 
tiver pH de 2, qual a quantidade de matéria de H* que 
de contêm? Supondo que lodo H‘ seja oriundo de 
HCI, quantos gramas de hidrogenocarbonato de sódio 
são necessários para neutralizar totalmente o ácido do 
estômago? 

16.109 Os níveis de CO. atmosférico cresceram em aproxi- 
madamente 20"ú durante os últimos 40 anos de 315 
ppm para 375 ppm (a) Dado que o pH médio da chu 
va limpa e não poluída hoje é 5,4, determine o pH da 
chuva não poluída há 40 anos. Suponha que o ácido 
carbônico (H.COJ formado pela reação do CO, com a 
água é o único fator influenciando o pH. 

CO,(y) + H,Q(/) H,CO,(aq> 

(b) Qual volume de CO. a 25 'C e 1,0 atm é dissolvido 
em um balde de 20,0 L de chuva atualmente? 

! 16.1 10] Em muitas reações a adição de AIC1, produz o mesmo 
eteito que a adição de H'. (a) Desenhe a estrutura de 
Lewis de A1C1, na qual nenhum átomo tem cargas for- 
mais e determine sua estrutura usando o método 
RPENV. <b) Qual característica é notável sobre a es- 
trutura no item (a) que nos ajuda a entender o caráter 
addo de AIO,? (c) Determine o resultado da reação 
entre A1CI, e NH, em um solvente que não participa 
como um reagente, (d) Qual teona ácido-base é 
mais adequada para abordar as similaridades entre 
A1C1, e H*? 


116.111] Qual é o ponto de ebulição de uma solução de 0,1(1 
mol/L de NaHS0 4 se a solução tem densidade de 
1,002 g/mL? 

116.1121 A cocaína é uma base orgânica fraca cuja fórmula mo- 
lecular é C,-H 2 ,N0 4 . Encontrou-se que uma solução 
aquosa de cocaína tem pH de B,33 e pressão ostnòüca 
de 52,7 forr a 15 *'C Calcule K, da cocaína. 

116.1131 0 íon iodato é reduzido pelo sulfito de acordo com a 
seguinte reação: 

IO,~(rt<7) + 3SOf[aq) ► llnq) + 3SO,-><j) 

Encontrou-se que a velocidade dessa reação é de pri- 
meira ordem em IO, , primeira ordem em SO ,‘ e de 
primeira ordem em H‘. (a) Escreva a lei de velocidade 
para a reação <bl Por qual fator a velocidade da rea- 
ção variará se o pH baixar de 5,00 para 3,50? A reação 
prossegue mais rapidamente OU mais lentamente a 
um pH mais baixo? (cl Usando os conceitos aborda- 
dos na Seção 14.6, explique como a reação pode se: 
dependente do pH mesmo que H* não apareça na rea- 
ção total. 

(16.1141 (a) Usando as constantes de dissociação do Apén i. •. 
D, determine o valor da constante de equilíbrio 7±r a 
cada uma das seguintes reações. (Lembre-se de 
quando as reações são somadas, as correspt r.,v-u-- 
constantes de equilíbrio são multiplicadas 

(i) HCO, (iiij) + OH>.7) CO : wç - H i v 

(ii) .\H/(iiqj + CO/’ (fuj) . — - MH, Usai - iéõj a 

(b) Geralmente usamos setas únL:- : - -- * - -o— 

quando a reação direta tot aprecir e • - 

que 1) ou quando os produto- ~ * 

tal forma que o equilíbrio nLnca - — :»* 


A 
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Química: a ciência central 


você segue a convenção, qual desses equilíbrios será 
escrito com uma única seta? 

[16.11510 ácido lático, CH,CH(OH)COOH, recebeu esse 
nome porque está presente no leite azedo como um 
produto de ação bacteriana. É também responsável 
pela irritabilidade nos músculos depois de exercício 
vigoroso, (a) O p K, do árido lático é 3,85. Compare 
esse valor com o valor para o ácido propiônico 


(CH,CH,C00H, pX. - 4,89) e explique a diferença. 

(b) Calcule a concentração de íon lactato em uma so- 
lução de 0X150 mol/ L de ácido lático. (c) Quando o lac- 


tato de sódio, (CH,CH(OH)COO)Na, é mistur: > 
com uma solução aquosa de cobre(IT), é possível oh 
um sal sólido de lactato dc cobrei 11) como um hic - 
to de azul-esverdcado, (CH 3 CH(OH)COO)jCu'xh 
A análise elementar do sólido nos diz que ele c 
tém 22,9% de Cu e 26,0% de C em massa. Qua: 
valor de .t na fórmula para o hidrato? (d) A consu: 
te de dissociação ácida para o íon Cu**(iuj) c i 
IO - *. Com base nesse valor, determine se uma solu : 
de lactato de cobre(ll) será árida, básica ou nec * 
Justifique sua resposta. 
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Química: a ciência central 


Adição de C ; H-,0 : desloca 

o equilíbrio, reduzindo [H 1 


-v animação A dissociação do ácido fraco HC 2 Hj 0 2 diminui quando adicionamos o elt 

o efeito do ton comum trólilo forte NaC^HjOj, que tem um íon comum a cie. Podemos generalizar e- - 

\ / observação, que chamamos efeilo do íon comum: a extensão da ionização de w» 

elctrólito fraco é diminuída pela adição ii solução de um eletrólito forte no qual há um . 
comum com o eletrólito fraco. "Como fazer 17.1 e 17.2" ilustram como as concentrações no equilíbrio podem ser calc. 
ladas quando uma solução contém uma mistura de eletrólito fraco e um eletrólito forte que têm um íon comurr 
Os procedimentos são similares aos encontrados para áridos fracos e bases fracas no Capítulo 16. 


COMO FAZER 17.1 

Qual ií o pH de uma solução preparada pela adição de 030 mol de ácido acético (HC ? H.O,) e 030 mol de acetato de - 
dio (NaCjHjOj em quantidade suficiente de água para perfazer 1,0 L de solução? 

Solução 

Análise: pede-se determinar o pH de uma solução contendo concentrações iguais de ácido acético e um saJ contendo 
íon acetato. 

Planejamento: em qualquer problema no qual devemos determinar o pH de uma solução contendo uma mistura ú 
solutos, é útil proceder em uma série lógica de etapas. 

Primeiro, identificamos as espécies principais na solução e consideramos suas acidez, e basicidadc. Como HC,H,0- . 
um eletrólito fraco e NaCJT^P, é um eletrólito forte, as principais espécies na solução são HCJd,0 : (um árido fraa 
Na* (que não é ácido nem básico) e C 2 HjO/ (que é a base conjugada de HCjH^OJ. 

Em segundo lugar, identificamos a reação de equilíbrio importante. O pH da solução será controlado pelo equilíbn 
de dissociação de HC,H 3 0 2 . que envolve tanto HC ; H,0 : quanto C ; H,Ó/. 

HC,H,0 ; (aq) H’(aq) + C,H,0 : («■?) 

(Temos escrito o equilíbrio usando H'(«i/1 em vez de H,0'(nq), mas ambas as representações do íon hidrogénio hidr_ 
tado são igualmente válidas.) 

Como NaCJHjO, foi adicionado à solução, os valores de [H J e (CH ,0/1 não são os mesmos. O íon Na* é stmplesmen- 
te um íon espectador e não terá influência no pH. - (Seção 16.9) 

Em terceiro lugar, calculamos as concentrações no equilíbrio de cada uma das espécies que participa no equilíbrio. I' - 
demos tabelá-las como temos feito na resolução de outros problemas de equilíbrio. (Seção 15.5. 



HCHAri'/) í 

H*(«f) 

h c ?HA(fl<j) 

Inicial 

0,30 mol/L 

0 

0,30 mol/L 

Variação 

-x mol/L 

«• mol/L 

+x mol/L 

Equilíbrio 

(0,30 ~x) mol/L 

x mol/L 

(030 + x) mol/L 


A concentração no equilíbrio de CjHjO, (o íon comum) é a concentração iniaal relativa a NaC,H,0, (030 mol . 
mais a variação na concentração (x) relativa à ionização de HC,H,0 ; . 

A expressão da constante de equilíbrio é: 

(É possível encontrar a constante de dissociação para HC,H,0, à temperatura de 25 "C no Apêndice D; além : 
NaCJdjOj, o valor dessa constante não muda.) 

Resolução: substituindo as concentrações de constante de equilíbrio na expressão dada: 

K, * 1,8 * itr* » 

030 -x 

Em virtude de K. ser pequeno, assumimos que X é pequeno comparado com as concentrações iniciais de HÇ,H ; ’ 
CjH.O; (030 mol/L cada uma). Podemos, assim, simplificar a equação antes de achar x. 
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K t = 13 * 10" 


r(0,30) 

0,30 


x = 1,8 x 1CT 5 mol/L * [H*] 

O valor resultante de .r é de fato pequeno em relação a 0,30, justificando a aproximação feita no problema. 

Em quarto lugar, calculamos o pH a partir da concentração no equilíbrio de H‘(oí/). 

P H =■ -4og(l ,8 x 10"*) = 4,74 

Na Seção 16.6 calculamos que uma solução de 0,30 mol/L de HC ; H,0> tem pH de 2,64, correspondendo a [I l'| = 2,3 x 
10 1 mol/L Portanto, a adição de NaC-H.O, diminui substancialmente a [FF), como seria esperado pelo princípio de 
Le Chãtelier. 


PRATIQUE 

Calcule o pH de uma solução contendo 0,085 mol/L de ácido nitroso. (FINO.; K, = 43 «IO -1 ) e 0,10 mol/L de nitrito de 
potássio (KNO,). 

Resposta: 3,42 


COMO FAZER 17.2 

Calcule a concentração de íon fluoreto e o pH de uma solução de 0,20 niol/L de HF e 0,10 mol/L de HCJ. 

Solução 

Análise: pede-se determinar a concentração de ion fluoreto e o pH em uma solução contendo o árido fraco HF e o ári- 
do forte HCL 

Planejamento: como HF é um árido fraco e HCi é um ácido forte, as principais espécies em solução são HF, H ‘ c G . O 
problema pede [F], que é formado pela ionização de IIF. Assim, o equilíbrio importante é: 

HF(flíf) H (níf) + F (nq) 

O íon comum nesse problema è o íon hidrõnio. Agora podemos tabelar as concentrações inicial e final de cada espécie 
envolvida nesse equilíbrio (CF é simplesmente um ion espectador). 


HF(/iij) H*(íuj) + F(flij) 


Inicial 

0,20 mol/L 

0,10 mol/L 

0 

Variação 

-x mol/L 

+.t mol/L 

+x mol/L 

Equilíbrio 

(03 -x) mol/L 

(0,10 + x) mol/L 

x mol/L 


A constante de equilíbrio para a ionização de HF, a partir do Apêndice D, é 6,8 xl(T*. 

Resolução: substituindo as concentrações no equilíbrio na expressão de equilíbrio, obtemos: 

|Hf| 030 -X 

Se supusermos que x é pequeno em relação a 0,10 ou 0,20 mol/L, essa expressão simplifica-se para dar 

03 

x = (63 * IO* 1 ) = 1,4 * 10" mol/L = [F] 

OJO 

Essa concentração de F é substancialmente menor do que seria em uma solução de 0,20 mol/L de FfF sem a adição de 
HCI. O íon comum, H'. suprime a ionização de HF. A concentração de H'(aç) é: 

[FF] = (0,10 + x) mol/L =; 0,10 mol/L 

Assim, o pH = 1,00. Observe que para todos os propósitos práticos, [H ] deve-se inteiramente a HG; HF tem con- 
tribuição comparativa desprezível. 

PRATIQUE 

Calculea concentração do íon formatoeo pH de uma soluçáode0,050mol/Ldeárido fórmico (HCHO,; K, = 13 ■ I 
e 0,10 mol/L de HNO,. 

Resposta: jCHCV] = 9,0 x 10"; pH = 1,00. 
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Química: a ciência central 


"Como fazer 17.1 e 17.2" envolvem ácidos fracos. A ionização de uma base fraca também diminui com a adie 
de um íon comum. Por exemplo, a adição de NH 4 * (como a partir do eletrólito forte NH 4 CI) faz com que o equ 
brio de dissociação de NH-, desloque para a esquerda, diminuindo a concentração de OH' no equilíbrio e abai 
do o pH. 


NH,(/aj) + H ; 0(/) NH 4 ‘(aí|) + OK \aq) 


[r: 


Adição de NH , desloca o 

equilíbrio, reduzindo (OH J 


1 7.2 Soluções-tampão 

Soluções como as abordadas na Seção 17.1, que contêm um par a 
d o-base conjugado fraco, podem resistir drasticamente às variações de r 
com a adição de pequenas quantidades de ácido ou base forte. Elas são cr 
madas soluções-tampão (ou simplesmente tampões). O sangue humar 
por exemplo, é uma mistura aquosa complexa com um pH tamponad» 
aproximadamente 7,4 (veja o quadro "A química e a vida", no fim desta s 
ção). Muito do comportamento químico da água do mar é determinado . 
seu pH, tamponado a aproximadamente 8,1 a 8,3 nas proximidades da * 
perfície. As soluções-tampão têm muitas aplicações importantes no labora 
rio e na medicina (Figura 17.1). 

Composição e ação das soluções-tampão 

Um tampão resiste ãs variações no pH porque ele contém tanto espécies ácidas para neutralizar os í< - 
OH quanto espécies básicas para neutralizar os íons H‘. Entretanto, as espécies ácidas e básicas que con.- 
tuem o tampão não devem consumir umas às outras pela reação de neutralização. Essas exigências são prtt 
chidas por um par ácido-basc conjugado, como HC ; H s 0 5 -C,H 3 0, ou NH 4 -NH 3 . Assim, os tampões - 
geralmenle preparados pela mistura de um ácido fraco ou uma base fraca com um sal do ácido ou da b^- 
O tampão HCjH 3 0 2 -C;vH, 0, pode ser preparado, por exemplo, pela adição de NaCjH,Oj à soluçai : 
HC,H,0,; o tampão NH/-NH- pode ser preparado pela adição de NH 4 C1 à solução de NH V Escolhend. 
componentes apropriados e ajustando as respectivas concentrações relativas, podemos tamponar uma st 
ção a virtualmente qualquer pH. 

Para entender melhor como um tampão funciona, vamos considerar um composto de um ácido fraco (H\ 
outro composto de sais (MX, onde M* poderia ser Na*, K* ou qualquer outro cátion). O equilíbrio de dissodaçà. 
ácido em sua solução- tampão envolve tanto o ácido quanto sua base conjugada. 



Figura 1 7.1 Soluções-tampão 
pré-embaladas e ingredientes para 
preparar soluções-tampão de pH 
predeterminado. 


HX(íJfj) H‘(flij) + X'{nq) 


A expressão da constante de dissociação do ácido correspondente é: 


_ [H'][X ] 
J [HX] 


P7-V 

U’* 


Resolvendo essa expressão para [H ], temos: 


IH+J = K 


[HX1 

[X| 


H" 


Vemos a partir dessa expressão que |H'], e em decorrência o pH, é determinado por dois fatores: o valer > 
K para o componente ácido fraco do tampão e a razão das concentrações do par ácido-base conjuga: 
IHXi/pq. 
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Tampáo após a Tampão com concentrações Tampão após a 

adição dc OH iguais de ácido fraco e sua adição de H 

base conjugada 









OH 

HF 

F 

H 

HF 


HF 

F" 



Figura 17.2 Um tampão 
consistindo em urna mistura de 
ácido fraco HF e sua base 
conjugada F . Quando uma 
pequena quantidade de OH' é 
adicionada ao tampão (esquerda), 
ela reage com HF, diminuindo [HF] 
e aumentando [F"] no tampão. 
Contrariamente, quando uma 
pequena quantidade de H’ é 
adicionada ao outro tampão 
(direita), ela reage com o F , 
diminuindo [F ] e aumentando [HF] 
no tampão. Como o pH depende 
da razão entre F e HF, a variação 
de plH resultante é pequena. 


Se íons OH" são adicionados à solução- tampao, cies reagem com o componente ácido do tampão para produzir 
tua e o componente básico (X ). 

OH" (ar/) - HX(iHf) > H : O(0 + XTfa j) [17.6| 

Essa reação permite que [HX] diminua e [\ [ aumente. Entretanto, contanto que as quantidades de HX e X no 
mpão sejam grandes comparadas com a quantidade de OH" adicionada, a razão [HX]/[X"] não varia muito, tomando 
ariaçào no pH pequena. Um exemplo espearic.i de um tampão desse tipo, HF/F, é mostrado na Figura 17.2. 

Se íons H* são adicionados, eles reagem com o componente básico do tampão. 

H~ (.ttf) - X>< j) ► HX(aq) [1 7.7] 

Essa reação também pode ser representada ao >e u-^ar H,0‘: 

H;0'(flq) - V t.«jl * HX(Jij) + H : 0(/) 

Usando qualquer equação, a reação faz com que [ V] diminua e [HX] aumente. Desde que a variação na razão 
~ IX | / 1 X - 1 seja pequena, a variação no pH será pequena. 

A Figura 1 7.2 mostra um tampáo consistindo em concentrações iguais de ácido fluoridrico e íon fluoreto (centro), 
adição de OH* (esquerda) reduz [HF] e aumenta [F]. A adição de H* (direita) reduz [F] e aumenta [HE]. 

Os tampões resistem mais eficazmente à variação de pH em qualquer sentida quando as concentrações de ácido 
aco e base conjugada são aproximadamente as mesmas. A partir da Equação 17.5 vemos que, quando as concen- 
ações de ácido fraco e base conjugada são iguais, jH' ] = K , decorrendo pH - pK,. Por essa razão, geralmente ten- 
umos selecionar um tampão cuja forma ácida tem pA. próximo do pH desejado. 

'apacidade de tampão e pH 

Duas importantes características de um tampão são capacidade e pH. A capacidade de tampão é a quantidade 
e ácido ou base que um tampão pode neutralizar antes que o pH comece a variar a um grau apreciável. A capaci- 
jde de tampão depende da quantidade de ácido e base da qual o tampáo é feito. O pH do tampão depende de K. 
ara o ácido e das respectivas concentrações relativas de ácido e base que o tampão contém. De acordo com a Equa- 
io 17.5, por exemplo, [H*] para 1 L de solução de 1 mol L de HC,H,Ò ; e 1 mol/I de NaC,H 3 0, será a mesma que 
ira 1 L de uma solução de 0,1 mol/L dc HC 2 H,0, e 0,1 mol/L de NaC,H,0_;. Entretanto, a primeira solução tem 
aior capacidade de tampão, porque contém mais HC : H,0 ; e C : H-,0 3 '. Quanto maior as quantidades do par 
:ido-base conjugado, a razão de suas concentrações, e, consequentemente, o pH se tomam mais resistentes às 
r.udanças. 
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Química: a ciência central 


Como os pares ácido-base conjugados compartilham um íon comum, podemos usar o mesmo procedimen: 
para calcular o pH de um tampão que usamos para tratar o efeito do íon comum (veja em "Como fazer 17.1 
Entretanto, uma abordagem alternativa é algumas vezes tomada e baseada em uma equação derivada da Equaçi 
17.5. Tomando o cologaritmo de ambos os lados da Equação 17.5, temos: 


-log IH ] - -log 


, [HXfi 

c -pFjJ- 


log log 


[HX] 
[X ] 


Uma vez que -log [H‘ j = pH e -log K, — pK„, temos: 


u « , (HX] „ . [X] 

plT = pk, - log — = pK„ + log 1 — 

K r B [X ] 5 


Em geral. 


pH = pK rt + log 


[base] 

[ácido] 


[17 - 


[17 - 


onde [ácido] e [base] referem-se às concentrações no equilíbrio do par ácido-base conjugado. Observe que quaru 
[base] = [árido], pH = pK,. 

A Equação 17.9 é conhecida como equação de Henderson-Hasselbalch. Os biólogos, bioquímicos e outr. 

profissionais que trabalham freqüen temente com tampões em geral usam essa equação para calcular o pH d 

tampões. Ao fazermos cálculos de equilíbrio, temos visto que geralmente pode 

® ^y ,v,DA0ES mos desprezar as quantidades de ácido e base do tampão que ionizam. De>- 

jJl. Calculo do pH usando a equaçao , r . * ...... 

\ / de Henderson-Hasselbalch, pH forma, podemos usar as concentrações iniciais dos componentes áado e has: 
do umpSo do tampão diretamente na Equação 17.9. 


COMO FAZER 17.3 

Qual é o pH de um tampão de 0,12 mol/L de ácido lático (HC,H,O,)e0, 10 mol/L de lactato de sódio? Para o árido lar 
co, K. = 1,4 xl0~*. 

Solução 

Análise: pede-se calcular o pH de um tampão contendo acido lático e sun base conjugada, o íon lactato. 

Planejamento: primeiro determinaremos o pH usando o método descrito na Seção 17.1 . As espécies principais na sc- 
luçào são HC,H-O v Na e C,H,CV. 

O pH será controlado pelo equilíbrio dc dissociação do ácido lático. As concentrações tnicial e no equilíbrio das espt 
cies envolvidas nesse equilíbrio são: 



HC,HA(«r> 

H*(oq) h 

C,H,0,'(ffç) 

Inicial 

0.12 mol/L 

0 

0,10 tnol/L 

Variação 

-x mol/L 

+.T mo) /L 

+x mol/L 

Equilíbrio 

(0,12 -x) rnol/L 

x mol/L 

(0,10 +x) mol/L 


Resolução: as concentrações no equilíbrio são governadas pela expressão do equilíbrio: 

K - iixio- TOWVl sfojo+x) 

[HC,H,0,] " (0J2-X) 

Como K. é pequeno e um íon comum está presente, é esperado que .t seja pequeno em relação a 0,12 mol/L ou 0 . 
mol/L Assim, a equação pode ser simplificada para fornecer 


K , = 1,4 * IO - * = 


riOAO) 

0,12 


Resolvendo para .r, obtemos um valor que justifica a aproximação: 

|H~] - v = —1 (1,4 x IO**) = 1,7 x 10- mol/L 

I0,10j 

pH - - log (17 x ltr 4 ) = 3,7 7 
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Altemativamente, poderíamos ter usado a equação de Henderson-Hasselbalch para calcular o pH diretamente 

= 3,85 +■ (-0,08) ■ 3,77 


PRATIQUE 

Calcule o pH de um tampão composto de 0,12 mol/L de ácido benzóico e 0,20 mol/L de benzoato de sódio. (Recorra 
ao Apêndice D.) 

Resposta: 4,42 


COMO FAZER 17.4 

Qual a quantidade de matéria de NH 4 C1 que deve ser adicionada a 2,0 L de 0,10 mol/L de NH, para formar um tam- 
pão cujo pH é 9,00? (Suponha que a adição de NH 4 C1 não altere o volume da solução.) 


Solução 

Análise: aqui íoi solicitada a determinação da quantidade de íon amónio necessária para preparar um tampão de pH 

específico. 

Planejamento: as principais espécies na solução serão NU/, Cl e NH,. Destes, o ion Cl é um espectador (é a base 
conjugada de um ácido forte). Portanto, o par ácido-base conjugada NH/ - NH. determinará o pH da solução tam- 
pão. A relação no equilíbrio entre NH/ e NH, é dada pela constante de dissociação para NH,: 

NH,(a<?) + H.O(0 NH«>f) + OH> ? ) K h = 

LNH,] 

= 1,8 * 10' 5 


Como Ki é pequeno e o íon comum NH/ está presente, a concentração de NH , no equilíbrio será praticamente igual a 
sua concentração inicial: 

[NHJ = 0,10 mol/L 


Obtemos (OIT] a partir do pH: 
e logo 


pOH - 14,00 pH = 14,00 9,00 - 5,00 
[OH] = 1,0 xl(T* mol/L 


Resolução: agora usamos a expressão para K, para obter [NH/]. 

[NH* ■]=K l .í^l = (l,fi»lu-y ( ° ' 10 m °^ - 


IOH 1 


(1,0x10 mol/L) 


0,18 mol/L 


Assim, para que a solução tenha pl 1 = 9,00, |NH/] deve ser igual a 0,18 mol/L. A quantidade de matéria de NH,C1 ne- 
cessária é dada pelo produlo do volume da solução e sua concentração em quantidade de matéria. 

(2,0 L)(0, 1 8 mol de NH 4 CI/L) = 0,36 mol de NH 4 C1 

Comentário: em virtude de NH / e NH, serem um par ácido-base, poderiamos usar a equação de Hcndcrson-Hassel- 
balch (Equação 17.9) para resolver esse problema. Para fazer isso, é preciso primeiro asar a Equação 16.41 para calcu- 
lar o pK 4 para NH," a partir do valor de pK,. para NH,. Sugerimos que você trnte essa abordagem para se convencer de 
que pode usar a equação de Henderson-Hasselbalch para tampões para os quais sào dadas para a base conjugada 
em vez de K J para o árido conjugado. 

PRATIQUE 

Calcule a concentração do benzoato de sódio que deve estar presente em uma solução de 0,20 mol/L de árido benzói- 
co (HC T H,0,) para produzir um pH de 4,00. 

Resposta: 0,13 mol/L 


Adição de ácidos ou bases fortes aos tampões 

Vamos considerar agora de maneira mais quantitativa a resposta de uma solução tamponada à adição de um 
:ido ou base forte. Ao resolver esses problemas, é importante entender que as reações entre os ácidos fortes e as 
ises fracas prosseguem praticamente até se completarem, da mesma forma como acontece com as reações entre 
ises fortes e ácidos fracos. Portanto, desde que não excedamos a capacidade de tamponamento do tampão, pode- 
-105 supor que o ácido forte, ou a base forte, é completamente consumido pela reação com o tampão. 


618 


Química: a ciência central 


Adição de áddo forte 


Neutralização 


x-+i«,tv 



• HX + H-O 


Neutralização 


Recalcular 

(HXIepTI 


u 


Usar K,,, [HX] e [X'| 
para calcular [H*[ 


HX t 'II 

Adição de base forte 


X- + H-.CT 




Cálculo cstequiométrico 


Cálculo de equilíbrio 


P H 


Figura 1 7.3 Esboço do procedimento usado para calcular o pH de um tampão após a adição de ácido forte ou base for. 
Desde que a quantidade de ácido ou base adicionada nio ultrapasse a capacidade do tampão, a equação de 
Henderson-Hasselbalch (Equação 1 7.9), pode ser usada para o cálculo do equilíbrio. 


Considere um tampão que contenha um ácido fraco HX e sua base conjugada X . Quando um ácido forte é ac 
cionado a esse tampão, H~ adicionado é consumido por X~ para produzir HX; portanto, | HX] aumenta e [X~] dir 
nui. Agora, quando um áddo forte é adidonado ao tampão, OH é consumido por HX para produzir X~ ; nesse ca 
[HX] diminui e (X"] aumenta. 

Para calcular como o pH do tampão responde à adição de ácido forte ou base forte, seguimos a estratégia re- 
mida na Figura 17.3: 

1. Considere a reação de neutralização ácido-base e determine seu efeito em [HX] e [X~]. Essa etapa do pr 
dimento é o cálculo estequiométrica. 

2. Use K, e as novas concentrações de HX e X' da etapa 1 para calcular [FT]. Essa segunda etapa do proce 
mento é o cálculo de equilíbrio padrão e é mais facilmente feito com a equação de Henderson-Hasselbalch 

O procedimento completo é ilustrado em "Como fazer 17.5". 


COMO FAZER 17.5 

Um tampão é preparado pela adição de 0,300 mol de HC,H,0. e 0,300 mol de NaCJ4,0_, em água suficiente para pc 
fazer 1,00 L de solução. Ü pH do tampão é 4,74 ("Como fazer 17.1"). (a) Calcule o pH dessa solução depois que 0.0 
mol de NaOH é adicionado e por comparação; (b) calcule o pH resultante se 0,020 mol de NaOH fosse adicionar 
1,00 L de água pura (despreze quaisquer variações de volume). 

Solução 

Análise: pede-se determinar o pH de um tampão aptos a adição de uma pequena quantidade de base forte e comp. - 
a variação de pH ao pH que resultaria se fosse adicionada a mesma quantidade de base forte á água pura. 
Planejamento: (a) A resolução desse problema envolve as duas etapas resumidas na Figura 17.3. 

Gilculas estequiomét ricos: supomos que OH proveniente de NaOH seja completamente consumido ptor HC ; H ; C 
ácido fraco constituinte do tampão. Uma convenção útil para esse tipo de cálculo è escrever a quantidade denutr 
de cada espécie antes da reação acima da equação e a quantidade de matéria de cada espécie após a reação abaix. — 
equação. Antes da reação na qual o hidróxido é consumido pelo ácido acético, existem 0,300 mol de áddo act r 
0,300 mol de fon acetato e 0,020 mol de (on hidróxido. 

Antes da reação: 0,300 mol 0,020 mol 0300 mol 

HC,H,0,(flij) + OH (aq) ► HsCHD + QHA ( aq ) 

Como a quantidade de OH adidonada é menor que a quantidade de HC,H,0,- iodo OH adicionado será consurn _ 
Uma quantidade igual de HC,H,0. será consumida, e a mesma quantidade de CJ4,0- será produzida. Escrev i~ 
essas novas quantidades após a reação abaixo da equação. 

Antes da reação: 0,300 mol 0,020 mol 0,300 mol 

HC,HAfa) + OH (aq) » H : 0(/) + CHAfaç) 

Após a reação: 0,280 mol 0 mol 0320 mol 
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Cálculos rir Hji litihria: agora voltamos a atenção para o equilíbrio que determinará o pH do tampão, isto é, a ionização 
do ácido acético. 


HCH-AÍíKJ) H*(a<?) + C,H,0, (aq) 

Resolução: usando as novas quantidades de HCH3O, e C ; H,0, , podemos determinar o pH usando a equação de 
Henderson-H asselba I ch . 


pH - 4,74 + log 


D ,321] mol 
0,280 mol 


= 4,80 


Observe que podemos usar as quantidades em mols no lugar das concentrações na equação de Hender- 
son-Hasselbalch. 

Comentário: se 0,020 mol de H* fosse adicionado ao tampão, procederiamos de maneira similar para calcular o pH re- 
sultante do tampão. Nesse caso, o pH diminui de 0,06 unidade, fornecendo pH = 4,69, como mostrado na figura a se- 
guir. 


Tampão 


0380 mol/L 

0300 mol/L 

0,320 mol/L 

hc 2 h 3 o. 

adição de 0,IJ20 mol de OH HC-.H^O-> adição de 0,020 mol de H ’ 

HC->H 3 Oi 

0320 mol/L 

0300 mol/L 

0380 mol/L 

NaC-iH 3 Oi 

NaCjHjQ, 

NaCfH^O, 


pH = 4,80 pH — 4,74 pH = 4,68 


(b) Para determinar o pH de uma solução preparada pela adição de 0,020 mol de NaOH a 1,00 L de água pura, pode- 
mos primeiro determinar o pOH usando a Equação 16,18 e subtrair de 14. 

pH = 14 -{-log 0,020) = 12,30 

Observe que, apesar de a pequena quantidade de NaOH ser suficiente para variar o pH da água significativamente, 
o pH do tampão varia muito pouco. 

PRATIQUE 

Determine (al o pH original do tampão descrito em "Como fazer 17.3” depois da adição de O.iCf mi l de HQ;e (b) o 
pH da solução que resultaria da adição de 0,020 mol de HC1 a ljOO L de agua pura. 

Respostas: (a) 4,68; (b) 1,70. 


Sangue como uma soiuçao-tampão 


A química e a vida 

Muitas das reações que ocorrem nos seres vivos >áo e\- 
Temamente sensíveis ao pH. Muitas das enzimas que cata- 
sam reações bioquímicas importantes, por exemplo são 
ridentes apenas dentro de uma faixa estreita de pH. Por 
:~-sa razão o corpo humano mantém um notável e complexo 
-tstema de tampões. O sangue, fluido que transporta o oxi- 
gênio por todas as partes do corpo (Figura 17.4), é um do- 
xemplos mais notáveis da importância dos tampões nos 
feres vivos. 

O sangue humano é ligeiramente básico com um pH nor- 
mal de 735 a 7,45. Qualquer desvio dessa faixa normal pode 
te» efeitos que rompem significativamente a estabilidade 
ias membranas das células, estruturas das proteínas e das 
itividades das enzimas. Se o pH cair abaixo de 6,8 ou subir 
:dma de 7,8, pode resultarem morte. Quando o pH cai abaixo 
:e 735, a condição é chamada acidose: quando ele sobe aci- 
:ia de 7,45 , a condição é chamada akalose . A acidose é a ten- 
iência mais comum porque o metabolismo normal gera 
i ários ácidos dentro do corpo. 


Figura 1 7.4 Imagem de micrografia eletrónica de um 
grupo de células de glóbulos vermelhos moverxio-se por 
uma pequena ramificação de uma artéria. O sangue é uma 
solução-tampão cujo pH é mantido entre 7,35 e 7,45. 




v^uüícb: a ciência ccnlral 
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C rruvipal sistema tampão usado para controlar o pi i no 
fcngu- e o sâtttmti ItimplUí Árida MrbSnke-lrirarbonata. ü árido 
, .-r. ir-co (HCO-j e n lon bicarbonato ( HCO,") são uni par 
«ado-base conjugado. Além disso, o árido carbônico pode 
se oco nnpor em gas dióxido de carbono e água. Os equilibrins 
importantes nesse sistema são: 

H* (/«/) - HCO,‘(flij) 4=^ H,CO,(í7íj) 4=^ H,0 (t) + CO, (.ri 

[17.10] 

V ários aspectDS desses equilíbrios são notáveis. Primeiro, 
apesar de o árido carbônico ser diprõtico, o ion carbonato 
(CO, ) não é importante nesse sistema Em segundo lugar, 
um dos componetUes desse equilíbrio, CO : , é um gas que 
fornece um mecanismo para o corpo se ajustar aos equilíbrios 
A remoção de CO ; por exalação desloca o equilíbrio para a 
direita, consumindo ions ET Em terceiro lugar, o sistema 
tampáo no sangue opera a um pH de 7,4. que é completa- 
mente removido do valor do pK. de H,CO, (6,1 na tempera- 
tura fisiológica). Para que o tampão tenha pH de 7,4, a razão 
|basel/ [ácido] deve -er igual a um valor de 20. No plasma 
sanguíneo normal as concentrações de HCO, e tl.CO, são 
aproximadamente 0,024 moI/L e 0,0012 mol/L, respectiva- 
mente. Como consequência, o tampáo tem alta capacidade 
para neutralizar ácido adicional, mas apenas uma baixa ca- 
pacidade para neutralizar base adicional. 

Os principais órgãos que regulara o pH du sistema tam- 
páu árido cnrbõnico-bicarbonato são pulmões e rins. Alguns 
dos receptores no cérebro são sensíveis ãs concentrações de 
ET e CO, nos fluidos corpóreos. Quando a concentração de 
CO, aumentn, os equilíbrios na Equação 17.10 deslocam-se 
para a esquerda, o que leva à formação de mais H' Os recep- 
tores disparam um reflexo para respirar mais rápido e mais 
prufundamente, aumentando a velocidade de eliminação de 
CO, dos pulmões e deslocando o equilíbrio de volta para a 
direita. Qs rins absorvem ou liberam H' e HCO n ; muito do 


excesso de ácido deixa o corpo na urina, que normalmer 
tem pH de 5,0 a 7,0. 

A regulagem do pH do plasma sangiitneo relaciona - 
diretamente ao transporte efetivo de O. pai a os tecidos o 
póreos. O oxigênio é carregado pela protein.i hemoglobi; 
encontrada nas células de glóbulos vermelhos. A hemoc 
bina (Hb) liga-se reversivelmente tanto ao IT quanto ao 1 
Essas duas substâncias competem pela Hb, que pode ser • 
presentada aproximadamente pelo seguinte equilíbrio: 

HblF + O, HbO, + H' [17-1 1 1 

O oxigênio entra no sangue pelos pulmões, onde p:- 
para dentro das células de glóbulos vermelhos e liga-: 
Hb Quando o sangue atinge os tecidos nos quais a con 
tração de ü : e baixa, o equilíbrio nn Equação 1 7. 1 1 deslix _ - 
para a esquerda e O, é liberado. Um aumento na concer: 
çâo do ion H* (diminui o pH do sangue) também des-* - 
esse equilíbrio para a esquerda, da mesma forma que . 
mento da femperantra. 

Durante períodos de esforço vigoroso, três fatores aft- 
juntos para garantir a entrega de Q, aos tecidos ativos: ( 1 1 í r 
dida que O. é consumido, o equilíbrio na Equação 17. 1 1 de?, 
ca -se para a esquerda de .acordo com o princípio dt- 
Cliãtelier. (2) O esforço aumenta a temperatura do corpo - 
locando assim o equilíbrio para a esquerda. (3) Grandes .7 - 
lidades de CO- sáo produzidas pelo metabolismo, que d cs. 
o equilíbrio na Equação 17 10 pira a esquerda, diminuir.. 
pH. Outros áridos, como o latico, lambem são produzidos 
rante estorço v igoroso a medida que «s tecidos necev-iti.- 
oxigénio. A diminuição no pl 1 desloca o equilíbrio da ívr- 
globina para a esquerda, cedendo mais O,- Além disso, ac - ■ 
nuição do pH estimula um aumento na veloadack 
respiração, que fornece mais Cl e elimina CO,. Sem esse 
jo elaborado, Ü- nos tecidos seria rapidamente exaunot. 
nandn as atividades adicionais ímpo-Mveév 



Bureta contendo 
NaOH (*)) 


Medidor de pH 

Béqnur contendo 
HO (rtff) 


Figura 1 7.5 Montagem típica da 
utilização de um medidor de pH para 
medir os dados para uma curva de 
ntu.ação. Nesse caso, uma 
i o uçào-padrão de NaOH (o tilulante) 

- õcSrionada pela bureta a uma 
scoç»3 Ce MCI que deve ser titulada. 

- .-vjçãc * agitada durante a 

■ • _ ^cíc 3oT: garantir composição 


1 7.3 i itulações ácido-base 

Nía Seção 4.6 descrevemos brevemente as tituloçfle>. Em uma titulaçãi 
do-base, uma solução contendo concentrarão desconhecida de base é 
mente adicionada a um ácido (ou o ácido c adicionado à base). Os indicar «- 
ácido-base podem ser usados para sinalizar o ponto de equivalência de um.: — 
lação (o ponto no qual a quantidade estequiometricamente equivalente Cr - 
do e base foram conciliadas). Alternativamente, um medidor de pH pec -» 
usado para monitorar o progresso da reação, produzindo uma curva de t* 
lação de pH. um gráfico de pH em função do volume de titulante adick nad 
A forma da curva de Htulação toma possível determinar o ponto de eqi_ 
léncia na titulação A curva de titulação pode também ser usada para se! . 
nar indicadores apropriados e para determinar K, do acido fraco ou K, à = 
fraca sendo titulada. 

L m equipamento típico para medir o pH durante a titulação é ilcistr. . 
Figura 17.5. O titulante é adicionado â solução a partir de uma bureta, e . r 
continuamente monitorado usando-se um medidor de pH. Para entende: 
que as curvas de titulação têm determinados formatos característicos, examr 
mos as curvas de três tipos de titulação: (1) árido forte-base forte; (2) áde - 
co-base forte; e (3) ácido poliprótico-base forte. Consideraremos bre\vn".--s* 
também como essas curvas se relacionam com aquelas envolvendo bases - 
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jlações ácido forte-base forte 

A cun a de titulação produzida quando uma base forte é adicionada a um 
- x forte tem o formato geral mostrado na Figura 17.6. Essa curva descreve a 
-ação de pH que ocorre à proporção que 0,100 mol/L de NaOH é adicionado 
1 mL de 0,100 mol/L de HCL O pH pode ser calculado em vários estágios 
. “tulação. Para ajudar a entender esses cálculos, podemos dividir a curva em 
-r-itro regiões: 

L pH inicial: o pH da solução antes da adição de qualquer base é determinado pelo ácido forte. Para uma solu- 
ção de 0,100 mol/L de HCI,[H'] = 0,100 mol/L e, com isso, o pH --log (0,100) = 1,000. Assim,opH inicialé 
baixo. 

2. Entre o pH inicial e o ponto de equimlência: à medida que NaOH é adicionado, o pH aumenta primeiro lenta- 
mente, depois, rapidamente, nas proximidades do ponto de equivalência. O pH da solução antes do ponto 
de equivalência é determinado pela concentração do ácido que ainda não foi neutralizado. Esse cálculo é 
ilustrado em "Como fazer 17.6(a)". 

3. Ponto de equimlência: no ponto de equivalência uma quantidade de matéria igual de NaOH e HC1 reage, 
deixando apenas uma solução de seu sal, NaCl. O pH da solução é 7,00 porque o cátion de uma base forte 
(nesse caso Na") e o ãnion de um árido forte (nesse caso CP) não hidrolisam e não têm efeito apreciável no 

pH. (Seção 16.9) 

4. Depois do ponto de equivalência : o pH da solução após o ponto de equivalência é determinado pela concentra- 
ção do excesso de NaOH na solução. Esse cálculo é ilustrado em "Como fazer 17.6(b)'\ 




ANIMAÇÃO 

Titulações ácido-base 



Intervalo de mudança 
de cor da fenolftaleina 


Ponto de equivalência 


Intervalo de mudança de 
cor do vermelho de metil. 


mL de NaOH 


+ 1 


9 • 


» 0 

H ; 0 t# 

A 




• 9 * 

* <é 


A JP 

w £ 


má J* 


Figura 1 7.6 A curva de pH para a 
titulação de 50,0 mL de uma solução 
de 0,1 00 mol/L de um ácido forte 
com uma solução de 0,1 00 mol/L de 
uma base forte, nesse caso HG e 
NaOH. 


COMO FAZER 17.6 

Calcule o pH quando as seguintes quantidades de solução de 0,100 mol/L de NaOH for adicionada a 50,0 mL de saiu- 
ção de 0,100 mol/L de HC1: (a) 49.0 mL; (b) 51,0 mL 


Í?J 


química: a ciência central 


Solução 

Analise: pede-se calcular o pH em dois pontos na titulação de um ácido forte com uma base forte- O primeiro ponti 
exatamente anterior ao ponto de equivalência, logo esperamos que o pH seja determinado pela pequena quantuL 
de ácido forte que ainda não foi neutralizada. O segundo ponto é exatamente após o ponto de equivalência, de fonr 
que esperamos que esse pH seja determinado pela pequena quantidade de excesso de base forte. 

(a) Planejamento: à medida que a solução de NaOH é adicionada á solução de HC1, H'(atj) reage com OH |aij) pa 
formar 11,0. Tanto Na quanto Cl são fons espectadores, tendo efeito desprezível no pH. Para sc determinar o pH c 
solução, devemos primeiro determinar qual a quantidade de matéria de H‘ que estava originalmente presenteequj 
quantidade de matéria de OH que foi adicionada. Podemos, a seguir, calcular a quantidade de matéria de cada 
que permanece após a reação de neutralização. Para se calcular (H*), e em decorrência o pH, devemos também I*.— 
brar que o volume da solução aumentou conforme adicionamos o titulante, diluindo a concentração de todos os s» 
tos presentes. 

A quantidade de matéria de II' na solução originai de HC1 é dada pelo produto do volume da solução (50,0 m i 
0,0500 L) e sua concentração em quantidade de matéria (0,100 mol/L). 

(0,0500 L de solução) f moldetf 1 - 5/Q0 * kt 3 mol dc H‘ 

^ 1 L de solução ) 

Analogamente, a quantidade de matéria de OH em 49,0 mL de 0,100 mol/L de NaOH é: 


(0,0490 L de solução) 


0,100 mol de OI I" 


= 4,90 xicr 3 mol deOf-T 


1 L de solução 

Como ainda não atingimos o ponto de equivalência, existe mais quantidade de matéria de H' presente que de C 
Cada mol de OH' reagirá com um mol de H’. Usando a convenção introduzida em "Como fazer 17.5", 

Antes da reação: 5,00 x KT 1 mol 4,90 x 10*’ mol 

H'(mj) + OHT(mj) » HjOfl) 

Após a reação: 0,10 x ltrtnol 0,00 mol 

Resolução: durante o curso da titulação o volume da mistura de reação aumenta à medida que a solução de NaOH 
adicionada à solução de HC1. Portanto, nesse ponto na titulação a solução tem volume de 50,0 mL + 49/) mL. (5ur*i-- 
mos que o volume total é a soma dos volumes das soluções ácida e básica.) A concentração de H'(íiç) é 

It _, quantidade de matéria de HT«fl) 0,10xl0"’mol „ 

[Hl =- — — = „ , — = 1,0 xUT mol/L 

litros de solução 0,09900 L 

O pH correspondente é Igual a -log (1,0 x 10" 3 ) - 3,00. 

(b) Planejamento: procedemos da mesma forma que fizemos no item (a), exceto que agora passamos do por ■ 
equivalência e temos mais OH na solução do que H‘. Como antes, a quantidade de matéria inicial de cada reag, 

determinada a partir de seus volumes e concentrações. O reagente presente em menor quantidade estequiométr o 
reagente limitante) é consumido completa mente, deixando um excesso de ion hidróxido dessa vez. 

Antes da reação: 5,00 x 10 1 mol 5,10 x 10^ mol 

H ‘(nq) + OH (dif) * H,C XI) 

Após a reação: 0/) mol 0,10 x KT 1 mol 

Resolução: nesse caso o volume total da solução é 50/) mL + 51,0 mL = 101,0 mL- 0,1010 L. Dessa forma, a conce- 
ção de OlT(flo) na solução é: 

1 = quantidade de mat éria de OH^ ) = OAOxlO^mol = x , I/L 
litros de solução 0,1010 L 

O pOH da solução é igual a -log (1,0 x 10"') = 3,00, eo pH é igual a 14,00 -pOH = 14,00 - 3,00 = 11,00. 

PRATIQUE 

Calcule o pH quando as seguintes quantidades de 0,10 mol/L de HNO, forem adicionadas a 25,0 ml. de soluo 
0,10 mol/L de KOH: (a) 24,9 mL; (b> 25,1 mL 

Respostas: (al 10/30; (bl 3,70. 


N’uma situação ideal, um indicador variaria de corno ponto de equivalência em uma titulação. Entre--- 
na prática, isso é desnecessário. O pl l varia muito rapidamente próximo ao ponto de equivalência; nes^: - . 
simplesmente uma gota de titulante pode variar o pH em várias unidades. Portanto, um indicador que co" 
rermina sua variação decorem algum ponto nessa parte de rápido aumento da curva de Ululação fornecer: 

- sufidentemente exata do volume de titulante necessário para atingir o ponto de equivalência. O por • 


Capitulo 17 Aspectos adicionais dos equilíbrios aqu ~ - 


623 


- : titulação na qual o indicador muda de cor ti chamado ponta final, para 
--nnguí-lo do ponto real de equivalência que está muito próximo. 

Na Figura 17.6 vemos que o pH varia muito rapidamente dc 4 até cerca 
» .O, próximo ao ponto de equivalência. Consequentemente, um indicador 
essas titulações ácido-base forte pode mudar de cor em qualquer lugar 
>a faixa. Muitas titulações ácido-base forte sâo realizadas usando fenolf- 
;na como indicador (Figura 4.19) porque ela varia drasticamente de cor 
-a faixa. A partir da Figura 16.7 vemos que a fenolttaleínn varia de cor de 
— = 8,3 a 10,0. Vários outros indicadores seriam satisfatórios, inclusive o ver- 
b ho de rnetila, que muda de cor de pH = 4,2 a 6,0 (Figura 1 7.7). 

A titulação de tuna solução de base forte com uma solução de ácido forte 
duziria uma curva de pH análoga nersits o ácido adicionado. Entretanto, 
~-e caso, o pH seria maior no início da titulação e mais baixo no final, como 
-trado na Figura 17.8. 

- tulações ácido fraco-base forte 

A curva para a titulação de um ácido fraco por uma base forte é muito sí- 
.ar no formato àquela para a titulação de um ácido forte por uma base forte. 

- nsidere, por exemplo, a curva de titulação de 50,0 mL de 0,100 mol/ L de áci- 

.ético (HC-H ,0 ; ) com 0,100 mol/LdeNaOH mostrada na Figura 17.9. Po 
:* nos calcular o pH nos pontos ao longo dessa curt a usando os princípios 
= abordamos anteriormente. Como no caso da titulação de um ácido forte 
uma base forte, podemos dividir a curva em quatro regiões: 

1. pH inicial : esse pH é exatamente o pH de 0,100 mol/L de 
HC .H-O-,. Fizemos cálculos desse tipo na Seção 16.6. O pH calcu- 
lado de 0,100 mol/ L de HC,H 3 0 ; é 2,89. 

2. Entre o pH inicial e o ponto de eqitivaldticia : para determinar o pH nesta 
faixa, devemos considerar a neutralização do ácido. 



Í 1 

O 


HC,H A('»<7) + OH>j) * CH A~(«?) + H ; O(0 [17.12] 


Antes de atingrr o ponto de equivalência, parte de HC : H,0 ; é neutrali- 
zada para formar CjH JD-T, Portanto, a solução contém uma mistura de 

HCjH,Oj e CjHp,'" 

A abordagem que tumamos no cálculo do pH nessa região da curva 
de titulação envolve duas etapas. Primeiro, consideramos a reação de 
neutralização entre HCJ 1,0 2 e Oí 1 para determinar as concentra- 
ções de HC.H A e C.H.O. na solução. Em seguida, calculamos o pH 
desse par tampão usando os procedimentos desenvolvidos nas 

Seções 17.1 c 17.2. 0 procedimen- 
to geral está representado na Fi- 
gura 17.10 e ilustrado em "Como 
fazer 17.7". 

3. Ponto Je equivalência : o ponto de 
equivalência é atingido após a adi- 
ção de 50,0 mL de 0,100 mol/L de 



(b) 

Figura 17.7 Variação na 
aparência de uma solução 
contendo o indicador vermelho de 
metila na faixa de pH de 4,2 a 6,3. 
A cor característica do árido 
(vermelho) é mostrada em (a), e a 
cor característica da base (amarelo) 
é mostrada em (b). 


NaOH a 50,0 mL de 0,100 mol/L 

de HC,H.O,. Nesse ponto, 5,00 * 10 1 mol de NaOH reage completa- 
mente com 5,00 x 10 1 mol de HC,H,0 3 para formar 5,00 * 10° mol do 
sal, NaCjH-A- O íon Na desse sal não tem efeito significativo no pH. 
Entretanto, o íon Ç,H A é uma base fraca, e o pH no ponto de cquh z- 
lència é, consequentemente, maior que 7. De fato, o pH no ponto dc 
equivalência está sempre acima de 7 em uma titulação ácido 
co-base forte porque o ànion do sal formado é uma base fraca. 


? ura 1 7.8 Forma de uma curva 
dH para a titulação de base forte 
m ácido forte. 
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Química: a ciência central 




mL de NaOH 
C;H 3 02 


ATIVIDADE 

Atividade de curva de titulação 
Ácido fraco-basc forte 


Intervalo de mudança de f 
cor da fenolftaleina / 


Ponto de equivalência 


^Intervalo de mudança dc 
cor do vermelho de metila 


i 'I I 


HCjHjOj 




• 9 


Figura 17.9 A linha mostra a variação no pH à medida que uma solução de 0,100 mol/L de NaOH è adicionada na 
titulação de 50,0 mL de solução de 0,100 mol/L de ácido acético. 


Solução contendo 

ácido fraco e 
base forte 


Neutralização 

r~r n 

HX+OH~ ► X- + HiO 


Calcular 
[HX]cpC] 
após a reação j 

1 * 


Usar K,,, [HX] e 
[X 1 para calcular [H + ] 



Cálculo eslequiométrico 


Cálculo de equilíbrio 


Figura 17.10 Esboço do procedimento usado para calcular o pH de uma mistura na qual um ácido fraco foi parcialmertt; 
neutralizado por uma base forte. Um procedimento semelhante pode ser adotado para a adição de um ácido fraco a uma 
fraca. 


4. Depois do ponto de equimlênciã : nessa região da curva de titulação, [OIT] da reação de C 7 H,0 ; ’ com água e — 
prezível se comparada a [OH - ] do excesso de NaOH. Portanto, o pH é determinado pela concentraç- 
OI T do excesso de NaOH. O método para calcular o pH nessa região é parecido com aquele para a titula . 
ácido forte-base forte ilustrada em "Como fazer 17.6(b)". Portanto, a adição de 51,0 mL de 0,100 moi 1 _ 
NaOH a 50,0 mL de 0,100 mol/L de HC1 ou 0,100 mol/L de HC.^O, produz o mesmo pH, 1 1,00. Ob^-' 
nas figuras 1 7.6 e 17.9 que as curvas de titulação tanto do ácido forte quanto do ácido fraco são as inesrr.i 
ponto de equivalência. 

COMO FAZER 17.7 

Calcule o pi I da solução formada quando 45,0 mL de 0,100 mot/L de NaOH forem adicionados a 50/) mL de 
mol L de HCH,0, (K a = 1,8* IO - *). 

Solução 

Analise: cvde-^e calcular o pH antes do ponto de equivalência da titulação de um ácido fraco com uma base forte 
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Planejamento: primeiro devemos determinar as quantidades de matéria de ácido fraco e base forte que foram corr - 
nados. Isso nos dirá quanto da base conjugada do áddo fraco foi produzida, e podemos achar o pH usando a exp- — 
-ão da constante de equilíbrio. 

Resolução: cálculos estequiomêtricos: o produto do volume pela concentração de cada solução fornece a quantidade d c 
matéria de cada reagente presente antes da neutralização: 

(0.0450 L de solução) f 0 ^°° mol d e NaOH j = ^ x 1Q - mo , Na0H 

\ 1 L de solução ) 

(04)500 L de solução) mo1 de HC J*A 1 = 5,00 * 10' 3 mol de HCHA 

^ V 1L de solução J * 5 ‘ 

-•,30 v 10 3 mol de NaOH consome 4,50 > 10 mol de HC ; H 3 0 2 : 

Antes da reação: 5,00 x 10"mol 4,50 x 10 'mol 04) mol 

HÇH,0,'(®|)+ OH(nij) » C J4 JX(aq) + H,O(0 

Depois da reação: 0,50 x lO^mol 0,0 mol 4,50 x 10"' mol 

O volume total da solução é: 

45,0 mL + 50,0 mL = 95,0 mL = 0,0950 L 

As concentrações em quantidade de matéria de HC,H,0 ; e C.H.O" após a reação são, portanto, 

lt , rLml 0.50x10 mol ... 

(HC : H,Ojl = — TTSSn * 0(0053 mo,/L 

n-urti 4,50x10 ’mol ... 

[C.H A ] = 0,0474 mol/L 

' 3 * 04)950 L 

Cálculos de equilíbrio: o equilíbrio entre HC ,HA e C,H A deve obedecer à expressão da constante de equilíbrio para 
HC,H-0,: 

IJtf|QH 3 OJ = 0 ., 

IHCjHjOJ 


Resolvendo para [H], obtemos: 


[f-T] -K, x = (1,8 x IO"') x í °' (X)33 j = 24) x 10- mol/L 

4 fCHA I \ 0,0474 j 


pH = -log (2,0x10"*) = 5,70 

Comentário: poderíamos ter igualmente achado o pH usando a equação de Henderson-Hasselbalch. 


PRATIQUE 

(a) Calcule o pH na solução formada pela adição de 10,0 mL de 0,050 mol/L de NaOH a 40,0 mL de 0,0250 mol/L de 
ácido benzõico (HCHA, K, =63*10 '). (b) Calcule o pH na solução formada pela adição de 10,0 mL de 0,100 mol/L 
de HC1 a 20,0 mL de 0,100 mol/L de NH,. 

Respostas: (a) 4,20; (b) 9,26. 


COMO FAZER 17.8 

Calcule o pH no ponto de equivalência na titulação de 504) mL de 0,100 mol/L de HC.H A com 0,100 mol/L de 
NaOH. 

Solução 

Análise: pede-se determinar o pH no ponto de equivalência da titulação de um áddo fraco com uma base forte. Como 
a neutralização de um ácido fraco produz a base conjugada correspondente, esperamos que o pH seja básico no ponte 
de equivalênria. 

Planejamento: devemos primeiro determinar qual a quantidade de matéria de áddo acético que existe inidalmente 
Isso nos dirá qual a quantidade de matéria de íon acetato que existirá na solução no ponto de equivalência. Devemos 
depois, determinar o volume final da solução resultante e a concentração de íon acetato, A partir desse ponto isso é 
simplesmente um problema de equilíbrio de base fraca como os da Seção 16.7. 

Resolução: a solução de áddo acético contém 5,00 » 10 ’ mol de HC-.HA- Conseqüentemente, 5,00 < 10' mol d* 
C,H A’ é formado. O volume dessa solução de sal é a soma dos volumes do áddo e da base, 50.0 mL + 504) mL = 1 C») 
mL = 0,1000 L. Portanto, a concentração de Ç.HA é: 
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Química: a ciência centrai 




[CII,0/J 


5,00 x 10 mol 

ÕIÕÕÕL 


= 0,0500 mol/L 


O ion GH^O, é uma base fraca. 

CH,OÇ(/uj) + H,O(0 ;=t HC,H,O : 0iíf) + OH (ntj) 

K„ para C,H,0, pode ser calculado a partir do valor de K t de seu ácido conjugado, AC, = AC,, /AC, * (1,0 x KT'VO.8 v IGT 
5,6 x 10 . Usando a expressão de AC, temos: 

PjÇy H^KQtfJ , (_r_M.T) n 

[C^A j 0,0500 x 


Fazendo a aproximação de que ü,0500-a 0,0500e resolvendo para r. temos x~ [OH ] -53x1 0"* mol/L. que fom. 

um pOH = 5,28 e um pH = 8,72. 


PRATIQUE 

Calcule o pH no ponto de equivalência quando (a) 40,0 mL de ácido benzóico (HC.H,0 2 , AC, = 6,3 * 10 ) for titule j 
com 0,050 mol/L de NaOH; (b) 40,0 mL de 0,100 mol/L de NR, for titulado com 0,100 mol/L de HC1. 

Respostas: (a) 8,21; (b) 5,28 


As curvas de titulação de pH das litulações de ácido fraco-base forte diferem daquelas para ácido forte-: 
forte de três maneiras notáveis: 

1. A solução de ácido fraco tem um pH inicial maior que a solução de um ácido forte na mesma concentrai. 

2. A variação de pi 1 na parte de crescimento mais rápido da curva próxima ao ponto de equiva lência é mi 
para o ácido fraco do que para o ácido forte. 

3. O pH no ponto de equivalência está acima de 7,00 para a titulação ácido fraco-base forte. 

Para ilustrar ainda mais essas diferenças, considere a família 

curvas de titulação mostradas na Figura 17.11. Como esperado, c re- 
iniciai das soluções de ácidos fracos é sempre maior que o pH da> ~ 
ções de ácido forte de mesma concentração. Observe também que a 
nação de pH próximo ao ponlo de equivalência toma-se nu i • 
marcante à medida que o ácido toma-se mais fraco (isto é, K, tom. - 
menor). Finaimente, o pH no ponto de equivalência aumenta unir 3 
memento à proporção que AC, diminui. 

Como a variação de pl i próximo ao ponto de equivalência tum. 
menor à medida que AÇ diminui, a escolha do indicador para uma t r 
lação ácido traco-base forte é mais crítica do que para uma titulaçã. 
ácido forte-base forte. Quando 0,100 mol/L de HG^O-, (AT, = '. 

1 0 ê titulado com 0,100 mol/L de NaOH, por exemplo, como mo - 
do na Figura 17.9, o pH aumenta rapidamente apenas na faixa de - 
entre aproximadamente 7 e 10. A fenotftaleína é, por isso, um inc 
dor ideal porque muda de cor entre pH = 8,3 e 10,0, próximo ao ph 
ponto de equivalência. Entretanto, o vermelho de metila é uma eso 
ruim porque sua mudança de cor ocorre entre 4,2 e 6,0, que ccm 
bem antes de o ponto de equivalência ser atingido. 

A titulação de uma base fraca (como 0,100 mol/L de NH. : - 
uma solução de ácido forte (como 0,100 mol/L de HCI) leva à cur. : 
titulação mostrada na Figura 17.12, Nesse exemplo específico o p> ► 
de equivalência ocorre com pH = 5,28. Assim, o vermelho de met; I . - 
ria um indicador ideal, mas a íenolftaleina seria uma escolha rum 

Titulações de ácidos polipróticos 

Quando ácidos fracos contêm mais de um átomo de H ionizável, como no ácido fosforoso (HjPOJ, a re • 
com OH ocorre cm uma série de etapas. A neutralização do HjP 0 3 prossegue em dois estágios. . ("Conn* - 

especial do Capitulo 1b) 



Figura 1 7.1 1 Inlluência da força ácida na 
forma da curva para a titulação com 
NaOH. Cada curva representa a titulação 
de 50.0 mL de 0,1 0 mol/L de ácido com 
0,10 mol/L de NaOH. 


H,PO,(/iç) + OH'(my) » HjPOrW) + H,0(/) 

H.PO {(aq) + OF-T(mj) ► HPO^(aq) + H,0(/) 


11' ' 
[ir * 
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pH 



Intervalo de mudança 
de cor da fenolftalefna 


Ponto de equivalência 


Intervalo de mudança de 
cor do vermelho de meti la 


0 10 20 30 40 60 70 80 


mLdeHCl 


Figura 1 7. 1 2 A linha pontilhada 
mostra o pH versus o volume de HO 
adicionado na titulação de 50,0 mL de 
0, 1 0 mol/L de amània com 0, 1 0 
mol/L de HCI. O segmento de linha 
vermelha mostra o gráfico de pH 
versus o ácido adicionado para a 
titulação de 0,1 0 mol/L de NaOH. 



ATIVIDADE 

Atividade de curva de titulação 
de base fraca-ácido forte 


_ jando as etapas de neutralização de um ácido poliprótko ou base polibásica estão suficientemente separa - 
— - _ substância exibe uma curva de titulação com pontos de equivalência múltiplos. A Figura 17.13 mostra os 
a - pontos de equivalência distintos na curva de titulação para o sistema H 3 PO s -H 2 PO } -HPO J i '. 


17.4 Equilíbrios de solubilidade 

Os equilíbrios que consideramos até aqui neste capítulo envolvem ácidos e bases. Além disso, eles têm sido 
-T ogêneos, isto é, todas as espécies têm estado na mesma fase. No restante do capítulo consideraremos os 

- dibrios envolvidos na dissolução ou precipitação dos compostos iônicos. Essas reações são heterogêneas. 

A dissolução c a precipitação de compostos são fenômenos que ocorrem tanto em nós como ao nosso redor. O 
- alte dos dentes dissolve-se em soluções ácidas, por exemplo, provocando as cáries dentárias. A precipitação de 
- rminados sais nos rins produz pedras nos rins. A água da terra contém sais dissolvidos, à medida que a água 
'a sobre e pelo subsolo. A precipitação de CaCO, da água do subsolo é responsável pela formação de estalacti- 
e . estalagmites dentro das grutas de calcário. 

Na abordagem anterior sobre reações de precipitação consideramos algumas regras gerais para determinar a 
o .:bilidade de sais comuns em água. (Seção 4.2i Essas regras nos dão a noção qualitativa de se um composto 

- solubilidade baixa ou alta em água. Pela consideração dos equilíbrios de solubilidade, em contraste, podemos 
■r suposições quantitativas sobre quanto de certo composto se dissolverá. Podemos também usar esses equilí- 

- .*s para analisar os fatores que afetam a solubilidade. 



0 10 20 30 40 'Ml 60 70 80 90 1UÜ 

mL de NaOH 


H,PO, 


Figura 1 7.1 3 Curva de titulaçao para 
a reação de 50,0 mL de 0,1 0 mol/L de 
HjPOj com 0,10 mol/L de NaOH. 



ATIVIDADE 

Atividade dc curva de titulação 
de ácido políprótico-base forte 
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Química: a ciência central 


A constante do produto de solubilidade, K pf 

A atividade Lembre-sc de que uma solução saturada é aquela que está em contato corr 

JF Atlvldade de K soluto não dissolvido. (Seção 13.2) Considere, por exemplo, uma solu. 

\ / aquosa saturada de BaSO, que está em contato com o sólido BaSO,. Como o ~ 

do é um composto iônico, ele é um eletrólito forte e produz íons - 

SO/ (aq) ao se dissolver. O seguinte equilíbrio é rapidamente estabelecido entre o solido não dissolvido e os 
hidratados em solução: 


BaS0 4 (s) Ba 2 ‘(aq) + SOi(nq) 


| 1 ‘ 


Como com qualquer equilíbrio, a extensão na qual essa reação de dissolução ocorre é expressa pela ordeir 
grandeza de sua constante de equilíbrio. Em virtude de essa equação de equilíbrio descrever a dissolução de - 
sólido, a constante de equilíbrio que indica quão solúvel o sólido é em água é chamada constante do prod . 
de solubilidade (ou simplesmente produto de solubilidade). É representada por K, onde ps significa pr. 
to de solubilidade, A expressão da constante de equilíbrio para esse processo é escrita de acordo com as me> 
regras que se aplicam para qualquer expressão da constante de equilíbrio, isto é, a concentração dos termo?' i 
produtos são multiplicadas juntas, cada uma elevada à potência dc seu coeficiente estequiométrico na equ 
quimica balanceada; estas são divididas pela concentração dos termos nos reagentes multiplicados juntos, e < 
um elevado h potência de seus coeficientes estequiomét ricos. Entretanto, os sólidos, os líquidos e os solventes 
aparecem nas expressões da constante de equilíbrio para equilíbrios heterogêneos : (Seção 15.3), de forma q_ 
solubilidade do produto é igual ao produto da concentração dos íons envolvidos no equilíbrio, enda um elevado ii potência -- 
coeficiente na equação de equilíbrio. Portanto, a expressão do produto de solubilidade para o equilíbrio expres- 
Equação 17.15 é: 

Kp = [Ba a *][S0 4 *l [17 H 

Ainda que [BaSO,] seja excluída da expressão da constante de equilíbrio, um pouco de BaSO,(s) não dissoi 
deve estar presente para que o sistema esteja em equilíbrio. 

Em geral, a constante do produto de solubilidade ( K é a constante de equilíbrio para o equilíbrio que e> m 
entre um soluto sólido iônico e seus íons em uma solução aquosa saturada. Os valores de a 25 ”C para muito- 
lidos iônicos estão tabelados no Apêndice D. O valor de para BaSO,é 1,1 x 10 um número muito pequeno - 
dicando que apenas uma diminuta quantidade do sólido se dissolverá em água. 


COMO FAZER 17.9 

Escreva a expressão para a constante do produto de solubilidade para CaF : e procure o valor correspondente de A 
Apêndice D. 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se escro\ er a expressão da constante de eqmlíbno para o processo pelo qual CaF _U- 
solve-sc em agua. Aplicamos as mi-smas regras para escrever qualquer expressão da constante de equilíbrio. In - 
certeza de excluir o reagente sólido da expressão. Supomos que o composto se dissocia completamente em seus > .— 
constituintes. 

CaF,(í) -- Cn~'(aq) + 2F(a<f) 

Resolução: seguindo a regra em itálico descrita antes da Equação 17 16, a expressão para K p ê: 

K I% = |Ca ;, lF| I 

No Apêndice D vemos que K,„ tem valor de 3,9 « KT". 

PRATIQUE 

Dê as expressões da constante do produto de solubilidade e os valores das constantes do produto de solubiliú . - 
(a partir do Apêndice D) para os seguintes compostos: (a) carbonato de bário; (b) sulfato de prata. 

Respostas : (a) K p = [Ba : ‘)|CO,*l = 5,0* líT; (b) K. = [AgT(S0 4 : | = 1,5 xlO'’. 


Solubilidade e K pi 

É importante distinguir cuidadosamente solubilidade e constante do produto de solubilidade. A solubilu : . 
de uma substância é a quantidade que se dissolve para formar uma solução saturada. - (Seção 13.2) A solu: »• 
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- de geralmente é expressa em gramas de soluto por litro de solução (g/L). A solubilidade molar é a quantidade 
•a -'.ateria de soluto que se dissolve formando um litro de solução saturada de soluto (mol/L). A constante do pro- 

- i > de solubilidade (À' J é a constante de equilíbrio para o equilíbrio entre um sólido iônico e sua solução saturada. 

A solubilidade de uma substância pode variar consideravelmente à medida que as concentrações dos outre- 
*>utos variam. A solubilidade de Mg(OH) : , por exemplo, depende sobretudo do pH. A solubilidade também t 
■ :,ida pelas concentrações de outros ions em solução, especialmente Mg 2 '. Em contraste, a constante do produti 
V solubilidade, K r , tem apenas um único valor para certo soluto a uma temperatura específica. 1 

Em principio é possível usar o valor de K n , de um sal para calcular a solubilidade sob uma variedade de cundi- 
- -. Na prática, deve-se tomar muito cuidado ao fazê-lo pelas razões indicadas no quadro "Um olhar mais de per- 
'obre as limitações dos produtos de solubilidade na Seção 1 75. A concordância entre a solubilidade medida e 
i dculada a partir de K r , geralmente é melhor para sais cujos ions têm cargas baixas (1+ e 1-) c não se hidrrli- 
• ri. A Figura 17.14 resume as relações entre as várias expressões de solubilidade e 

~->lubilídadc Solubilidade 1 Concentração Figura 17.14 Esboço das etapas 

- > composto molar do molar V envolvidas na interconversão de 

(r/I.) composto (mol/L) | , de ions solubilidade e K^. 


COMO FAZER 17.10 

O croma to de prata sólido é adicionado à agua pura a 25 "C. Parte do sólido permanece não dissolvido no fundo do 
frasco. A mistura é agitada por vários dias para se ter certeza de que o equilíbrio entre Ag,CrO,(s) não dissolvido e a 
solução foi atingido. A análise da solução em equilíbrio mostra que a concentração de seu ion prata é 1,3 * 10 4 mol/L. 
Supondo que AgXrO, dissocia -se completamente em água e que náo existem outros equilíbrios importantes envol- 
vendo os ions Ag* ou CrO/ em solução, calcule o para esse composto. 

Solução 

Análise: foi nos dada a concentração no equilíbrio do íon prata em uma solução saturada de croma to de prata. A partir 
disso, pede-se determinar o valor da constante do produto de solubilidade para a dissolução de rromato de prata. A 
equação do equilíbrio e a expressão para K_, são: 

AgXrO,(s) í= í 2Ag‘(flíj) + CrO/ fm?) Jy = [Ag f [00 4 : ] 

Planejamento: sabemos que, no equilíbrio, [Ag*] -1,3 xlCT* mol/L. Todos os ions Ag' e Cr0 4 : em solução são prove- 
nientes de AgjCrQ, que se dissolve. A partir da fórmula química do cromato de prata, sabemos que devem existir 
2 ions Ag* em solução para cada íon CrO, 2 * em solução. Conseqüentemente, a concentração de CrO," é a metade 
da concentração de Ag - . 

(Cr0 4 v ] - ' 

Resolução: podemos agora calcular o valor de JL. 

= [Ag l 2 [CrO/ | = (1,3 * 10^(6,5*10*) = 1,1 xlO' 12 
Esse valor está de acordo com o dado no Apêndice D, 1,2 « 11) 12 . 

PRATIQUE 

Lima solução saturada de Mg(OH), em contato com o sólido não dissolvido é preparada a 25 U C. Encontra-se que • 
pH da solução «5 10,17. Supondo que Mg(OH) : dissocia-se completamente em água e que não existem outros equilibn - 
simultâneos envolvendo os ions Mg‘* ou OFT na solução, calcule K,, para esse composto. 

Resposta: 1,6 * 10 " 


15 xlO 4 molde Ag 
L 


V lmol^CO,- ^ 63>|r mi||/L 
J { 2 mol de Ag* 


Isso é estritamente verdadeiro apenas para soluções muito diluídas. Os valores das constantes de equUíbrx s 
alterados quando a concentração tolnl de substancias iònieas em agua aumenta Entretanto. ignorarem.^ i-~> . - 

lev ados em consideração apenas para trabalhos que necessitam de excepcional exatidão. 
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Química: a ciência cenh-al 


COMO FAZER 17.11 

k : i para CoFjé3,9 xlO 11 a25“C. Supondo que CaF, dissocie-se completamente ao se dissolver e que nào existam ou 
tros equilíbrios importantes afetando as solubilidades, calcule a solubilidade de CaF. cm gramas por litro. 

Solução 

Análise: foi nos dado para CaF, ; pede-se determinar a solubilidade Recorde-se que a solubilidade de uma sub?' 
cia é a quantidade que pode se dissolver no solvente, enquanto a constante do produto de solubilidade. K |w , é uma cor - 
tanle de equilíbrio. 

Planejamento: podemos abordar esse problema usando as têcnicas-padrAo para resolver problemas de equilibn 
Suponha inirialmente que nenhum sal tenha sido dissolvido; deixe que x mols/ litro de CaF, dissocie-se compk' 
mente quando o equilíbrio for atingido. 


CaFj(nq) Cer'(aq) + 2F(aq) 


Inicial 

— 

0 

0 

Variação 

— 

mol/L 

+Zr mol/L 

Equilíbrio 


x mol/L 

2jc mol/L 


A estequioinetria do equilíbrio determina que Zr mols/ litro de F são produzidos por cada x mols/ litro de CaF, qiu -« 
dissolve. 


Resolução: agora usamos a expressão de K r . e substituímos as concentrações no equilíbrio para achar o valor de 

jl ■ ioa*TtPf = (v)(ivv = 4 t' = 3,9 N ur" 


. 3,9x1 0 “ 


= 2,1 x 10“* mol/L 


(Lembre-se de que ^ u =y ] 3 ; para calcular a raiz cúbica de um número você pode usar a função y* em sua calculad 
com r =‘.) Assim, a solubilidade molar de CaF, é 2,1 x 10~* mol/L A massa de CaF ; que se dissolve em água para : - 
mar um litro de solução &. 


( 2,1 *10 ‘ J mol de CaF. ^ 

( 731 g de CaF, ^ 

^ 1 L de solução j 

[ 1 mol de CaF. J 


10' : g de CaF : /L de solução 


Comentário: como F é o ánion de um ácido fraco, poderíamos esperar que a hidrólise do ion afetasse a solubilidz :» 
de CaF.. Entretanto, a bosicidadc do F é tão pequena (Kj. = 13 * 10* '*) que a hidrólise ocorre apenas em uma ligt 
extensão e não influencia significativamente a solubilidade. O valor tabelado é 0,017 g/La25C, em boa concordl* 
cia com nossos cálculos. 


PRATIQUE 

K r . para l.aF, é 2,0 xKT 1 ”. Qual é a solubilidade dc LaF. em água em mols por litro? 
Resposta: 9,28 * 10 ' mol/L 


1 7.5 Fatores que afetam a solubilidade 

A solubilidade de uma substância é afetada não apenas pela temperatura, mas também pela presença de 
tros solutos. A presença de um ácido, por exemplo, pode ter importante influência na solubilidade de certa >-_a 
tãncia. Na Seção 1 7.4 consideramos a dissolução de um composto iônico cm água pura. Nesta seção examina rc 
três fatores que afetam a solubilidade de compostos iônicos: a presença de tons comuns, o pH da solução ca: 
>ença de agentes complexantes. Veremos também o fenômeno do anfoterismo, que está relacionado com os efer 
tanto do pH quanto dos agentes complexantes. 

Efeito do íon comum 

A presença dc Ca^faq) ou F (aq) em uma solução reduz a solubilidade de CaF,, deslocando o equilíbrio de - -r 
bilidade de CaF, para a esquerda. 


CaF,(s) 


Ca J >/) + 2F(aij) 
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A adição de Ca’ ou F desloca o 
equilíbrio, diminuindo a solubilidade 


Fssa redução na solubilidade é outra aplicação do efeilo do íon comum. 
- - oção 1 7 . 1 ) Em geral, a solubilidade de um sal ligeiramente solúvel é diminuída 

m presença de um segundo soluto que fornece um ion comum. A Figura 1 7.1 5 mos- 
i como a solubilidade de CaF- diminui a medida que NaFé adicionado à so- 
m i o. Em "Como fazer 17.12" é mostrado como K r pode ser usado para 
< -ular a solubilidade de um sal ligeiramente solúvel na presença de um íon 



NaF (mol/L) 


- ~um. 



Figura 17.15 O efeito da 
concentração de NaF na 
solubilidade de CaFj demonstra o 
efeito do íon comum. Observe que 
a solubilidade de CaF, está em uma 
escala logarítmica. 

Um olhar mais de perto Limitações dos produtos de solubilidade 


As concentrações de fons calculadas a partir de K r . algu- 
vezes desviam apreciavelmente das encontradas ex- 
perimentalmente. Em parte, esses desvios devem-se às inte- 
- . óes eletrostáticas entre os ions na solução, que podem le- 
• ao emparelhamento de ions. ("Veja o quadro "Um olhar 

- ais de perto" nas propriedades eoligativas das soluções de 
. trõlitõs na Seção 13.5.) Essas interações aumentam em or- 

M de gmndeza à medida que tanto as concentrações dos 
■cr - quanto suas cargas aumentam. A solubilidade calculada 
partir de K r tende a ser mais baixa a menos que ela seja cor- 
Aiida para responder por essas interações entre os ions. Os 
Mímicos têm desenvolvido procedimentos para corrigir es- 
« efeitos de ‘força tônica' ou 'atividade iônica'; tais procedi- 
xentos são examinados em disciplinas de química mais 

- inçadas. Como um exemplo do efeito dessas interações 
•teriònicas, considere CaCO, (calcita) cujo produto de so- 

fchiHdade, K & 4,5 x IO", fornece solubilidade calculada de 
■ 10 mol/L. Entretanto, o valor tabelado é duas vezes 
r aior (1,4 * 10 4 mol/L), logo devem existir um ou mais fato- 
rs adicionais envolvidos. 

Outra fonte comum de erro no cálculo das concentrações 
*• ions a partir do K„ é ignorar o equilíbrio que ocorre simul- 


taneamente na solução. É também possível, por exemple 
que os equilíbrios ácido-base ou de ions complexos oairrarr 
simultaneamente com os equilíbrios de solubilidade. Em 
particular, tanto os ânions básicos quanto os cátions com al- 
tas razões cargn/tamanho sofrem reações de hidrólise qu« 
podem aumentar consideravelmente as solubilidades do- 
sais. Por exemplo, CaCO, contém o ion básico carbonat. 
{K> - 1,8 x 1U* 1 ), que hidrolLsa cm água: CO,*"(fl<j) + FLOil 
■ HCO,*(ai/} + OH (iiç). Se considerarmos tanto n efeiti • 
das interações interiftnicas na solução quanto o efeito do- 
equilíbrios de solubilidade e de hidrólise simultâneos, calcu- 
lamos uma solubilidade de 1,4 x IO* 4 mol/L, de acordo com 
valor medido. 

Finalmente, em geral supomos que os compostos tônio - 
dissociam-se completamente em seus ions componente 
quando eles se dissolvem. Essa suposição nem sempre é \ a- 
lida. Quando MgF, se dissolve, por exemplo, produz nãt ■ 
apenas fons Mg * e F, mas também ions MgF - em solução 
Portanto, vemos que calculai- a solubilidade usando . 
pode ser mais complicado do que parece a princípio c tv- 
quer considerável conhecimento de equilíbrios quv ocor- 
rem em solução. 


COMO FAZER 17.12 

Calcule a solubilidade molar de CaF, a 75 "C em uma solução que é: (a) 0,010 mol/L em Ca(NO,)-. (b) 0,0 1 0 mnl l m~ 
NaF. 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se determinar a solubilidade de CaF, na presença de dois eletrólitos forü.- diferea ~ 
cada um dos quais contém um íon comum ao CaF,. Como em “Como fazer 17.11", oprodutodesolubilidáL: i Z5 _ it 

- |Ca’*|[F] 2 * 3,9 « 10‘" 
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O valor ífí 1 nâo tvrritt pela presença de sohtfas adicionai*. Entretanto, por causa do efeito do ion comum, a solubilidsa 

do sal diminuirá na presença de íons comuns. 

(a) Podemos usar novamente as técnicas-padrâo de equilíbrio. Entretanto, nessa instância, n concentração inicial a 
Ca 1 60,010 mol/L devido a Ca(NO,) : dissolvido: 


CaF,(mj) Ca 3 '[aíp + 2F(mj) 


Inicial 

— 

0,010 mol/L 

0 

Variação 

— 

+x mol/L 

<2x mol/L 

Equilíbrio 

- 

(0,010 + x) mol/L 

2x mol/L 


Resolução: substituindo na expressão do produto de solubilidade, obtemos: 

= 3,9 x 10" 11 = [Ca‘‘]|Fl' - (0,010 + x)(2 xf 

Esse seria um problema cuja solução exata seria trabalhosa, mas felizmente é possível simplificar bastante a rnater . 
Mesmo sem o efeito do íon comum, a solubilidade de CaF, é muito pequena. Supondo que a concentração de i 
mol/L de Ca : proveniente de Ca(NO-J, seja muito maior que a pequena concentração adicional resultante da solu.- 
lidade de CaF,, isto é, x é pequeno comparado a 0,010 mol/L, e 0/110 + x — 0,010. Temos, então, 

3,9 «IO' 11 3(0,010)(2r) 1 


X 


x ~ 


3,9 «1 0 " 
4(0,010) ‘ 

% 9,8 *10 


9,8 *10 10 
= 3/ * 10 * mol/L 


O valor muito pequeno de x valida a suposição de simplificação que fizemos. O cálculo indica que 3,1 x 10 * moí > 
CaF, sólido dissolve-se por litro de solução de 0,010 mol/L de Ca(NQ,) 2 . 

(b) Nesse caso o íon comum ó F. No equilíbrio temos: 

(Ca 1 *] -xe [F| = 0,010 + 2x 

Supondo que 2a seja pequeno em relação a 0,010 mol/L (isto 6, 0/110 + 2r * 0/110), temos; 


3,9*10 " = x(0,010) J 


3 9*10" 

x= (oíí?T = 3,9x10 mDl/L 

Portanto, 3,9 *10" mol de CaF. sólido deverá se dissolver por litro de solução de 0,010 mol/L de NaF. 
Comentário: se você comparar os resultados dos itens (a) e (b), verá que apesar de tanto Ca : ’ quanto F reduzirem a st ...- 
lidade de CaF,, seus efeitos não sáo os mesmas. O efeito de F é mais pronunciado que o de Ca * porque |Fj aparece - 
vado ao quadrado na expressão de fÇ ( para CaF,, enquanto |Ca*'] aparece elevado à primeira potência. 


PRATIQUE 

O valor de K,., para o hidróxido de manganês(TT), Mn(OH)., c 1 ,6 * 1(T 13 . Calcule a solubilidade molar do Mn(OH 
uma solução que contenha 0/)20 mol/L de NaOH. 

Resposta: 4,0 * 10' 11 mol/L 


Solubilidade e pH 

A solubilidade de qualquer substância cujo ànion seja mais básico será afetada em alguma extensão pelo p ; . 
solução. Considere Mg(OH) ; , por exemplo, para o qual o equilíbrio de solubilidade ê: 

Mg(OH),(s) Mg : '(aij) + 2QH~(aq) K p , = 1» x IO* 11 [1T * 

Uma solução saturada deMg(OH), tem um pH calculado de 10,52 e contém [Mg 2 *J — 1,7* 10* 1 mol/L. A. 
ra suponha que Mg(OH), sólido esteja em equilíbrio com uma solução tamponada a um pH mais ácido dc 
O pOH, consequentemente, é 5,0, de forma que (OH ] = 1,0 x 10 \ Inserindo esse valor para [OH*] na expre^ -fci 
do produto de solubilidade, temos: 


K r . = [Mg 2 *l(OIT] 2 * 1,8 x nr" 
rMg : *](l,0*10~Y = l,8xl(r" 


[Mg 1 *) = 


1,8x10 11 

(1,0x10 ')* 


0,18 mol/L 
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FILME 

Dissolução de Mg(OH)_ por 
ácido, reações de precipitação 


(a) 

r OH H 4 HtO 



(b) 




« • -V 


_,ra 17.16 (a) Precipitado de Mg(OH),(s). (b) Precipitado se dissolve com a adiçáo de ácido. A arte molecular mostra a 
- jçâo de Mg(OH), pelos íons H\ (Os ânions acompanhando o ácido foram omitidos para simplificar a figura.) 


\>bim, Mg(OH), dissolve-se na solução até que [Mg' ] -0,18 mol/L. Fica claro que Mg(OH) . é bastante solúvel 
- solução. Se a concentração de OH" fosse reduzida ainda mais, tomando a solução mais ácida, a concentração 
•Mg 1 * teria de aumentar para manter a condição de equilíbrio. Portanto, uma amostra de Mg(OH), se dissolverá 
-pletamente caso se adicione ácido suficiente (Figura 17.16). 



A química e a vida 


Buracos de escoamento de água 


'i causa principal dos buracos de escoamento de água é a 
"olução do calcário, que é carbonato de cálcio, pela água 
-ubsolo. Apesar de CaCO- ter uma constante de produto 
solubilidade relativamente baixa, ele é bastante solúvel 
a presença de ácido. 

CaCOj(s) ;=í Ca-*(aç) + CO, 1 ^) = 4,5 > 10 “ 

\ água da chuva é naturalmenle ádda, com um pll na 
i v de 5 a 6, podendo tomar-se ainda mais ácida quando 
- contato com matéria orgânica em decomposição. Uma 
que o íon carbonato é a base conjugada do ácido fraco, o 
hidrogenocarbonato (HCO, ) combina-se rapidamente 
o íon hidrogénio. 

CO^iiq) t H'(aq) » HC0 3 '(flij) 

' consumo de íon carbonato desloca o equilíbrio de dis- 
- -çáo para a direita, aumentando assim a solubilidade de 


CaCO,. Isso pode ter consequências profundas nas áreas 
onde o terreno consiste em leitos rochosos de carbonato de 
cálcio poroso coberto por uma camada relativamente fina de 
argila e/ou solo aráveL À proporção que a água ácida infil- 
tra-se e gradualmente dissolve o calcário, ela cria lacunas no 
subsolo. Um buraco de escoamento de água resulta quando 
o solo acima não pode mais ser suportado pelas camadas ro- 
chosas e cai dentro da cavidade do subsolo (Figura 17.17(a)l. 
Os buracos de escoamento são uma variedade de aspecto 
geológico conhecida como topografia de karst. Outras topo- 
grafias de karst, também causadas pela dissolução das ca- 
madas rochosas pela água do suhsolo, incluem cavernas e 
rios no subsolo. A formação repentina de um grande buraco 
de escoamento pode apresentar sérios riscos ã vida e à pr,'- 
priedade (Figura 1.17(b)). A existência de buracos de escoa- 
mento profundos também aumenta o risco de contaminação 
dos lençóis freátkas. 
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(a) 




Parte superior do lençol freático 


Lençol freático 
não-confinado 

Unidade de conhnamento 

f - l — r. j - - 

Lençol 

freático 

confinado 


Areia 

Argila 


C ah arin 
poroso 



C 




Figura 1 7. 1 7 (a) Queda da camada superior do solo que se apoia sobre uma cavidade do subsolo provoca uma 
depressão chamada buraco de escoamento, (b) Grande buraco de escoamento de água. 



A solubilidade de quase todos os compostos iônicos é afetada quar : 
solução se toma suficientemente ácida ou básica. Os hidróxidos metã :•* 
como MgfOH)-;, são exemplos de compostos contendo um íon fortemer'• . i 
sico, o íon hidróxido. 

Como temos visto, a solubilidade de Mg(OH), aumenta enormeme- e- 
medida que a acidez da solução aumenta. A solubilidade de CaF 3 aumer:: ~ 
fotme a solução toma-se mais ácida, também, porque o íon F é uma base - 
ê a base amjugada de um ácido fraco HF. Como resultado, o equilíbrio de - *. 
bilidade de CaF z é deslocado para a direita à proporção que a concentra.; a 
íons F” é reduzida pela protonação para fomiar HF. Portanto, o processo dt . • 
solução pode ser entendido em ter-mos de duas reações consecutivas. 

CaF,(s) Ca 2+ (aq) + 2F (aq) [17 * 


Figura 17.18 


PH 

O efeito do pH na 


solubilidade de CaF ? . A escala de 
pH é dada com a acidez 
aumentado para a direita. Observe 
que a escala vertical foi 
multiplicada por 1 0 \ 


F(aq) + H>«/) 5=7 HF(nç) 

A equação para o processo total é: 

CaF,{s) + 2H' (aq) Ca 2 ' (aq) + 2HF(mj) 


|37 - 


A Figura 17.18 mostra como a solubilidade de CaF, varia com o pH 
Outros sais que contêm ânions mais básicos, como CO, 2 ", PO., v , CN •_ * 

: -rr r rtam-se analogamente. Esses exemplas ilustram uma regra geral: a solubilidade de sais ligeiramente - 

: .ini.ojç básicos aumenta à medida que [H ] aumenta (à medida que o pH í diminuído). Quanto mais b„~'m - 








- 


Capitulo 17 Aspectos adicionais dos equilíbrios aquosos 


635 


- a solubilidade é influenciada pelo pH. Os sais com ânions de basicidade desprezível (os ánions de ad- 
• não são afetadas pelas variações de pH. 

TOMO FAZER 17.13 

, . ii- das seguintes substâncias serào mais solúveis em solução ácida do que em solução básica: (a) Ni(OH),(s): 
tbi CaCO,(s); (c) BaF : (s); (d) AgCl(s)? 

Solução 

Analise e Planejamento: o problema relaciona quatro sais ligeiramente solúveis; pede-se determinar qual será mais 
solúvel a um pH mais baixo do que a um pH mais alto. Para isso, devemos determinar qual desses sais se dissocia para 
produzir um ãnion básico que será consumido em uma extensão apreciável pelo íon H". 

Resolução: (a) Ni(OH) 2 (s) será mais solúvel em soluções ácidas por causa da basicidade de OH"; o íon H’ reage com o 
i , formando água. 

Ni(OH),(s) :=í Ni , '(<J<í) + 20H'(mf) 

2QH 

Total: Ni(OH)j(s) 4- 2H* (aq) Ni V<?)+ 2H.O(/) 

ib| Analogamente, CaCO,(s) dissolve-se em soluções ácidas porque CO-,* é um ânion básico. 

CaCO-.(s) Ca :, (a<?) + C0, : (aq) 

CO,*’ (aç)4 2T(otj) H : CO,(üç) 

HjCO^) > COi( g)+ H AO 

Total: CaCOj(s) + 2H*(i iq) * Ca^nq) + CO 2 (g) + H.O( I) 

(c) A solubilidade de BaF-, ó também aumentada pelo abaixamento de pH, porque F é um ànion básico. 

BoF,(s)í = ^ Ba : ’(fljj) + 2F ( oq ) 

2 F (aq)+2t V(aq) 2H F( aq ) 

Total: BaF,(s)+ 2H' (aq) ► Ba ' (aq) + 2HF(<Uf) 

(d) A solubilidade de AgCI não é afetada pelas variações no pH porque Cl é o ânion de um ácido forte e, conseqüente- 
mente, tem basicidade desprezível. 

PRATIQUE 

Escreva a equação iônica líquida para a reação dos seguintes compostos de cobre(ll) com ácido: (a) CuS; (b) Cu(NJ : . 
Respostas: (a) CuS(s) + H‘(aç) « Cu*'(íj<j) + HS (nq); 

(b) Cu(N0,(>) + 2H'(aq) Cu z '(aq) + 2HN,(m/). 

'-mação de íons complexos 

Uma propriedade característica dos íons metálicos é a habilidade deles em agir como ácidos de Lewis, ou 
^ptores de elétrons, mediante moléculas de água, que age como uma base de Lewis, ou doador de elétrons. 
- Seção I ti. 1 1 ) As outras bases de Lewis que não a água também podem interagir cum os íons metálicos, especi- 
mente cum os íons de metais de transição. TaLs interações podem afetar drasticamente a solubilidade de um sal 
--tálíco. O AgCI, por exemplo, que tem K„ = 1,8 x 10 ' , se dissolverá na presença de amónia aquosa porque Ag* 
- terage com a base de Lewis NH 3 , como mostrado na Figura 17.19. Esse processo pode ser visto como a soma de 
..is reações, a dissolução de AgCI e a interação ácido-base de Lewis entre Ag' e NH,. 

AgCl(s) := Ag'(aç) + Cl(aq) (17.21 J 

Ag-Çflçj^ZNHJgç)^^ Ag(NH 3 ) 2 ‘(gç) (17-22] 

Total: AgCKsJ+ZNH.Ím/J^^AgfNH.JjT^+CrOjç) [17-23] 

A presença de NH, impulsiona a reação, a dissolução de AgCI, para a direita à medida que Ag‘(<iç) é consumi- 
para formar Ag(NH,),\ 

Para uma base de Lewis como NH, aumentar a solubilidade de um sal metálico, ela deve ser capaz de intera gir 
ais fortemente com o íon metálico do que a água. NH, deve ser capaz de deslocar as moléculas de solvatação de 
LO (Seções I LI 1 e lõ.l I ) para que Ag(NH,),‘ se forme: 

Ag*(m/) •+ 2NH,(fl</) Ag(NH,) ; '(íK/) 


II -I- 
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r gura 17.19 Uma solução saturada 
:e AgC! em contato com AgCI sólido. 
Qjando a amónia concentrada é 
aoicionada, os íons Ag* são 
consumidos na formação do íon 
complexo Ag(NHj),*. A remoção dos 
ions Ag* da solução puxa o equilíbrio 
de dissolução para a direita, como 
mostrado na Equação 1 7.24, fazendo 
com que AgCI se dissolva. A adição de 
amónia suficiente resulta na completa 
dissolução de AgCI sólido. A arte 
molecular mostra AgCI sólido sendo 
dissolvido pela adição de |MH 3 . 






(b) 


• ‘ ç * 

jL. 


Um agrupamento de um íon metálico e as bases de Levvis ligadas a ele, como Ag(NH,)-,', é chamado íon ; - 
plexo. A estabilidade de um íon complexo em solução aquosa pode ser julgada pelo tamanho da constante dt • 
líbriopara sua formação a partir do íon metálico hidratado. Por exemplo, a constante de equilíbrio para a form. 
de AgfNH^ (Equação 17.24) é 1,7 x 10 r : 


K.= 


I Ag(NU,) ; *l 

[Ag*][NH,r 


= 1,7 x 10 7 


[ 1 '^ 


A constante de equilíbrio para esse tipo de reação é chamada constante de formação, K , . As constantes c « 
mação para vários íons complexos estão relacionadas na Tabela 17.1. 


TABELA 1 7.1 

Constantes de formação para alguns íons 

complexos metálicos em água a 25 °C 


íon complexo 

K, 

Equação em equilíbrio 


AgtNHsk' 

17*l(f 

Ag*(rt4|) 4- 2NH,(flí7) Ag(NH0:'t«9) 


Ag(CN);' 

1 xlO* 1 

Ag*(rtí/) +2CNT (aq) Ag(CN ),'(/«?) 


Ag(SA)j V 

2,9 x 10° 

Ag'<<t.})+ 2S,0, : (rtij) Ag<SX>0:>^ 


CdBr^ 

5x10’ 

Cd J *(fl,f) + -IBrTíiq) CdBr,’ (a<?) 


CríOH); 

8 xlO* 

Cr 1 *^) + 40ET Cr(OH) 4 '(a</) 


CoíSCN),’- 

i xi(r 

Co 2, (nq) * 4SCN (a,j) CofSCN)/ M 


CufNHJj'* 

5 xlO u 

Cu : >}) + 4\’H,(a<}) CuíNHOT (*?) 


Cu(CN)/* 

1 xltf 

Cu 3 *(oi}) + 4CN (dç) Cu(CN) 4 i "(< I< ?) 


Ni(NH^ 1 * 

U xlO v 

Ni -‘{aq) + 6NH,(a.j) Ni(NHJ* 3 'M) 


FefCN)*, 4 * 

1 xlO" 

Fe : *(aq) + 6CN (nq) FefCN)* 4 W) 


FefCNX' 

1 xlO* 1 

Fe 1 *!.!.}) + bCN Inq) Fe(CN). v W) 
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COMO FAZER 17.14 

Calcule a concentração de Ag presente em solução no equilíbrio quando amónia concentrada é adicionada r sc -ff* 
de 0,010 mol/L de Ag NO, para fornecer uma concentração no equilíbrio de [NHJ = 0,20 mol/L. Despreze a rer.í-i 
variação de volinnc que ocorre quando NH, é adicionado. 




Solução 


Análise e Planejamento: pede-se determinar qual concentração de ion prata aquoso permanecerá sem se com'-: - - 
quando a concentração de amónia é trazida para 0,20 mol/L em uma solução onginalmente de 0,010 mol/L de 
AgNO,. Como K, para a formação de Ag(NH,)j* é bastante grande, começaremos supondo que praticamente tr-do , 
Ag' é convertido em Ag(NH,)j*, de acordo com a Equação 17.24, e abordando o problema como se estivéssemo- inte- 
ressado na dissociação de AgíNH^,, e não sua formação. Para facilitar essa abordagem, precisaremos reverter a equc - 
ção para representar a formação de Ag' e NH, a partir de Ag(NH,)j* e também fazer a variação correspondente . 
constante de equüibrio. 

Ag(NH,>2*(«(j) Ag’(aç) + 2NH,(mj) 


1 

1,7 xlO 7 


5,9 x 10 J 


Se inidalmente l Ag") á 0,010 mol/L, então [Ag(NH,),*] será 0,010 mol/L após a adição de NH,. Agora construímc- 
uma tabela para resolver esse problema de equilíbrio. Observe que a concentração de NH, dada no problema é uma 
concentração no equilíbrio em vez de inicial. 

Resolução: 


Ag(NHJ,*(flç) 


Ag(flij) 


2NH,(nij) 


Inicial 

0,010 mol/L 

0 mol/L 


Variação 

-X mol/L 

*x mol/L 


Equihbrio 

0,010 -* mol/L 

x mol/L 

0,20 mol/L 


Como a concentração de Ag’ é muito pequena, podemos ignorar x em comparação a 0,010. Portanto, 0,010 -a ~ 0,010 
mol/L. Substituindo esses valores na expressão da constante de equilíbrio para a dissociação de Ag(N’H,),', obtemos: 

|A glíNH,r (r)(0^0) ; _ 5?)ir 
[Ag(NH >j'i 0,010 

Resolvendo para x, obtemos x = 1,5 xl 0* lí mol/L = [Ag']. Assim, a formação do complexo Ag(NH,),' reduz drastica- 
mente a concentração de ion Ag* livre na solução. 

PRATIQUE 

Calcule jCr 5 ’] em equilíbrio com Cr(OH) 4 quando 0,010 mol de Cr(NO,), for dissolvido em um litro de solução tam- 
ponada a um pH 10,0. 

Resposta: 1 x UT 1 * mol/L 


L 


A química e a vida Cárie dentária e fluoretação 


■ esmalte dos dentes consiste principalmente em um mi- 
tral chamado hidroxiapatita, Ca in (P0 4 ) B íOHl;. Ele é a subs- 
- na mais dura no corpo. As cavidades dos dentes são 
ocadas quando o esmalte do dente se dissolve. 

Ca m (P0 4 ) A (OH);(s) + 8H'(riii) * 

10Ca'*(níj) + 6HP0 4 J (aq) + 2H.O</) 

Js tons Ca : e HP0 4 : resultantes dtspersam-se do esmal- 
- dentes e são carregados pela saliva. Os ácidos que ata- 
a hidroxiapatita são formados pela ação de bactérias 
- : -ei ficas nos açúcares e outros carboidratos presentes na 
:a que aderem aos dentes. 

D ion fluoreto, presente na água potável, na pasta de den- 
j em outras fontes, pode reagir com a hidroxipatita para 
ar fluoroapatita, Ca„,(P0 4 ) ( ,F,. Esse nuneral. no qual F 
--tituiu OH', é muito mais resistente ao ataque de ácidos 


porque o ion fluoreto é uma base de Brensted-Lowry muito 
mais fraca que o ion hidróxido. 

Como o ion fluoreto é muito eficiente na prevenção das 
cavidades, ele é adicionado na água de abastecimento público 
de muitos lugares para fornecer uma concentração de 1 mg/L 
(1 ppm). O composto adicionado pode ser NaF ou Na-SiF,.. 
Na^SiF, reage com água para liberar ions fluoreto pela se 
guinte reação: 

SiF,-(jq) + 2H : 0(f) ► óF (iitj) + 4H*(aç) + SiO,($) 

Aproximadamente 80".. de todos os cremes dentais agora 
vendidos nos Estados Unidos contêm compostos de fluore- 
to, geralmente no nível de 0,1% de fluoreto em massa Os 
compostos maus comuns são o fluoreto de sódio (NaF), o nv ■- 
nofluorofosfato de sódio (Na.PO,F) e o fluoreto estanoso 
(SnFj). 
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A regTa geral é de que a solubilidade de sais metálicos aumenta na presença de bases de Lewis apropriad 
o mo \'H y CN ou OH', se o metal formar um complexo com a base. A habilidade dos íons metálicos para forn 
complexos é um aspecto extremamente importante na química dessas espécies. No Capítulo 24 daremos uma o!r • 
da mais de perto nos íons complexos. Naquele capitulo e em outros veremos as aplicações dos íons complexos t 
áreas como a bioquímica, a metalurgia e a fotografia. 

Anfoterismo 

Alguns hidróxidos e óxidos metálicos relativamente insolúveis em água neutra dissolvem-se em soluções a!-_~ 
mento ácidas e altamente básicas. Essas substâncias sào solúveis em áddos e bases fortes porque elas próprias = 
capazes de se comportar como ácido ou como base; elas são aiifÒteras. (Seção I 'O As substâncias anfótcras 
cluern óxidos e hidróxidos de Al 1 ', Cr u , Zn‘ * e Sn 1 '. 

Essas espécies dissolvem-se em soluções ácidas porque elas contêm ânions básicos. Entretanto, o que lorr . - 
óxidos e hidróxidos anfóteros especiais é que eles também se dissolvem em soluções fortemente básicas (Fig 
17.20). Esse comportamento resulta da formação de ânions complexos contendo vários (normalmente que:- 
hidróxidos ligados ao íon metálico. 


Al(OH),(s) + OH> 7 ) Al(OH)/(flij) [17 Jt 

O anfoterismo é normalmente explicado pelo comportamento das moléculas de água que circundam o íon — 
tálico e que estão ligadas a ele por interações ácido- base de Lewis. (Sc i 1 6. 1 1 Por exemplo, AP'(mf) cr*- 

precisamente representado como Al(H ; 0) r ‘(fli/) porque seis moléculas de água estão ligadas a Al 1 ' em soh 
aquosa. Lembre-se, da Seçào 16.1 1, de que esse íon hidratado é um acido fraco. À medida que uma base forte é 
dortada, A1(H,0)„ 1 perde prótons de maneira gradual, formando eventualmente A1(H : 0),(0H), neutro e ins . 
vcl em água. Essa substância se dissolve pela remoção de um próton adicional para formar o ãnion Al(H,0),(ü . 
As reações que ocorrem são como seguem: 





AlQ-LOlft («f) 

5 ^ ^ 



n 

(ri 


AI(H : 0),(0Hh(s) 



AI(H ; Oh(OH)r v H) 


Figura 1 7.20 À medida que NaZ - - 
adicionado à solução de Ar (a), 
forma-se um precipitado de AJ{Q- 
(b). À medida que mais NaOH e 
adicionado, AI(OH), se dissolve < : 
demonstrando o anfoterismo tíc 

AI(OH)j. 



(a) 


(b) 


(c) 
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AlíHp).**^) + OH-(üq) Al(HX>),(OH) ; >ij) + H.O(/) 

AKHpWOH) 3 ’^) + OH(íííj) Al(H,0) 4 {0H)/(flij) + H ; 0 (/) 

Al(Hp) 4 (OH)/ («</) + OH (üzj) AI(Hp} 1 (OHl,(si + H : 0(/) 

Al(H 0) t (0H),(5) + OH (í7(j) A1(H ; 0 ),(OH)/(iíij) 4 H : Q(/) 

\ remoção de prótons adicionais é possível, mas cada reação sucessiva ocorre menos rapidamente do que a an- 
t r. A medida que a carga no íon toma-se mais negativa, toma-se mais difícil remover um próton carregado po- 

- jmente. A adição de um ácido reverte essas mações. O próton se junta sucessivamente para converter os 

: os OFT em H,0, eventualmente formando novamente A1(H ; 0)„ " . A prática comum è simplificar as equações 

- is reações excluindo as moléculas de água ligadas. Geralmente escrevemos Al v em vez de AI(H : 0)., , 
•> >H), em vez de Al(H,0)j(0H) v AI(OH) 4 ' em vez de Al(H,0) 3 (0H) 4 ~, e assim por diante. 

A extensão na qual um hidróxido metálico insolúvel reage com ácido ou base varia com o íon metálico em 
- cular envolvido. Muitos lúdróxidos metálicos — Ca(OH),, Fe(OH);, e Fe(OH), — são capazes de dissolver 
solução ácida, mas não reagem com excesso de base. Esses hidróxidos não são anfóteros. 

\ purificação do minério de alumínio na fabricação do alumínio metálico fornece uma aplicação interessante 
• ropriedade do anfoterismo. Como temos visto, AI(OH), é anfótero, enquanto Fe(OH), não. O alumínio é en- 
trado em grandes quantidades como minério de bauxita, que é praticamente AI-.Q, com algumas moléculas de 
- adicionais. O minério é contaminado com Fe.O-, como uma impureza. Quando a bauxita é adicionada á so- 
> fortemente básica, A1,0, dissolve-se porque o alumínio forma ions complexos, como Al(OH), . Entretanto, 
pureza de Fe 2 0, não é anfólera e permanece como sólido. O hidróxido de alumínio é, depois, precipitado 
adição de um ácido. O hidróxido purificado recebe tratamentos adicionais e eventualmente produz alumínio 
•alico. • (Seção 23.3) 


~.6 Precipitação e separação de íbns 

O equilíbrio pode ser atingido começando com as substâncias de qualquer lado de uma equação química, 
e. uilíbrio entre BaSO,(s), Ba : * *(fli 7 ) e SO t '~(aq) (Equação 17.15) pode ser atingido com BaSO, sólido. Ele tam- 
pode ser atingido começando com as soluções dos sais contendo Ba‘* e SO.'", digamos BaCh c Na_,S0 4 . Quon 

* rssas duas soluções são misturadas, BaS0 4 precipitará se o produto das concentrações dos ions, Q — 
][S0 4 : 1, for maior que 

O uso do quociente de reação, Q, para determinar o sentido no qual a reação deve prosseguir para atingir o 
-• - ibrio foi abordado anteriormente. - (Seção I 5.5) As possíveis relações entre Q c são resumidas como se- 
be Q > fy, ocorre precipitação até que Q-Kj,.. 

Se Q = K p , existe equilíbrio (solução saturada). 

>e Q < dissolve-se o sólido até que Q = 

COMO FAZER 17.15 

Haverá formação de um precipitado quando U, 1 0 1. de 8,0 » 10 1 mol/ L de PbiNO^, for adicionado a 0,40 L de 5,0 » 1 0 
mul/L de Na ; S0 4 ? 

Solução 

Análise: o problema pede que determinemos se um precipitado será ou não formado quando duas soluções de sal 
forem combinadas. 

Planejamento: devemos determinar as concentrações de todos os ions imediatamente na ocasião da mistura das solu- 
ções e comparar o valor do quociente de reação. Q, com a constante do produto de solubilidade para qualquer pn xiu- 
to potencialmenle insolúvel. Os possíveis produtos de metátese são PbSO, e NaXO,. Os sais de sódio são bastante 
solúveis; entretanto, PbS0 4 tem K... de 6,3 x 10 ' (Apêndice D) e preapitará se as concentrações dos ions Pb'' e SO. r - 
rein altas o suficiente para que Q exceda K r , para u sal. 

Resolução: quando duas soluções são misturadas, o volume total toma-se 0,10 L + 0,40 L = 0,50 L. A quantide Jc 
matéria de Pb ' em 0,10 L de 3,0 x 10 3 mol/L de Pb(NO,) ; é: 

(0,10 L) I 8X1 - 10 ■' | - 5,0 x 10“* mol 
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A concentração de Pb " em 0,50 L dc mistura 6, portanto, 

[Pb"l « 8< °r2^ mo1 - 1,6 x H f mol/L 
0^0 L 

A quantidade de matéria de SO? ê 

(0,40 L) 5,0 x 10-^ j = 2,0 x 10 3 mol 

Portanto, [SO, : ] em 0,50 L de mistura é: 

|S0 4 j T = 2,0 x 10 mo1 - 4,0 x ÍOT mol/L 
41 0,50 L 

Temos, então, 

Q - [Pb'níSO/1 = (U x lO- YLO xlO ’) = 6,4 x10" 

Q > K^, PbSO, precipitará. 

PRATIQUE 

Haverá a formação de precipitado quando 0,050 L de 2,0 x 10" 3 mol/L de NaF for misturado com 0,010 L de U) l 
mol/L de Ca(NO,>,7 

Resposta: sim, porque Q ~ 4,6 x 10"* é maior que K'., - 3,9 xlO"". 


Precipitação seletiva de íons 

Os íons podem ser separados uns dos outros com base nas solubilidades de seus sais. Considere uma sol-jç* 
contendo tanto Ag‘ quanto Cu ; '. Se HC1 é adicionado à solução, AgCl (K,„ = 1,8 x 1(T W ) precipita, enquanti 
permanece cm solução porque CuCl-, é solúvel. A separação dc íons em uma solução aquosa usando um rea .. 
que forma um precipitado com um ou poucos íons é chamada precipitação seletiva. 


COMO FAZER 17.16 

Uma solução contém 1,0x10 3 mol /L de Ag" e 2,0 x1c 1 mol/L de Pb '.Quando Cl" é adicionado à solução, tanto -c 
(K p , = 1,8 *10 ) quanto PbCI (K,»= 1,7 *10"’) precipitam da solução. Qual a concentração de Cr necessária para ir -=r 
a predpitação dc cada sal? Qual sal precipita primeiro? 

Solução 

Análise: pede-se determinar a concentração de Cl" necessária para iniciar a precipitação a partir de uma soluç. , 
tendo fons Ag e l*b 3, e qual cloreto metálico iniciará a precipitação primeiro. 

Planejamento: dados os valores de para os dois precipitados possíveis, somando aos dados de concentraç - - 
tons metálicos, podemos calcular qual seria a concentração de íon Cl necessária para começar a precipitação de 
um. O sal que necessita da menor concentração de ions Cl" precipitará primeiro. 

Resolução: para AgCl, temos: 

K* = [A«1[Cn = 1,8x10-“ 

Como [Ag‘] = 1,0 x 10 " mol/L, a maior concentração de Cl" que pode estar presente sem causar a precipitação di 
pode ser calculada a partir da expressão de K^. 

K m = (1.0 X lflr^icn = 1,8 * íor” 

lai = = w x w* mt,l / L 

1,0 xlO 1 


Qualquer Cl" acima dessa concentração muito pequena fará com que AgCl precipite da solução. Procedendo dc - 
neira similar para PbCL, temos: 


ÍÇ. = lPb-’'](Cn : = 1,7x10^ 
|2,0 xlO^KCl"] 1 = 1,7 *10"' 


ici i : = 


1,7x10 ‘ 
2,0 xlO 3 


= 8 < 5xl0“‘ 


[Cl-J = ^ 8,5 «10 4 = 2.9 x IO" 1 mol/L 

Portanto, uma concentTação de CT adma de 2,9 ■ 10 ' mol/L provocará a precipitação de PbCL. 
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Comparando as concentrações de Cl" necessárias para precipitar cada sal, vemos que, à medida que C! é adie. r 2 - i 
solução, AgCl precipitara primeiro porque necessita de uma concentração muito menor de CT. Assim, Ag pode ser 
separado de Pb 2 * pela adição lenta de Q até que [Cl ] esteja entre 1,8 « 10“* mol/L e 2,9 * 1(T 3 mol/L 

PRATIQUE 

Uma solução consiste em 0,050 mol/L de Mg" c 0,020 mol/L de Cu 1 *. Qual ion precipitará primeiro à medida que 
OH for adicionado ã solução? Qual a concentração de OH' necessária para começar a precipitação década cátion? { k.. = 
1,8 x IO" 11 para Mg(OH), e = 2,2 xlCT 2 " para Cu(OH) : .) 

Resposta: Cu(OH), precipita primeiro. Cu (OH), começa a precipitar quando [OH] excede 1,0 * 10 " mol/L; Mg(OHi- 
começa a precipitar quando [OH j excede 1,9 * 10 * mol/L. 

O ion sulfeto é geralmente usado para separar íons metálicos porque as solubilidades dos sais de sulfetos 
-endem-se sobre uma grande faixa e dependem enormemente do pH da solução. Cu ' e Zn"', por exemplo, 
xiem ser separados borbulhando-se R.5 gás pela solução propriamente acidificada. Como CuS (K,„ =6 x 10*'”) é 
~ enos solúvel que ZnS (K„_ = 2* 1 CuS precipila da solução acidificada (pH - 1), enquanto ZnS não precipita 
-ura 17.21); 

Cu : ‘(m/) + H.Sínç) ;= CuS(s) + 2H’ (aq) [17.27] 

CuS pode ser separado da solução de Zn ' por filtração. CuS pode, então, ser dissolvido usando alta concentra- 
do H\ deslocando o equilíbrio mostrado na Equação 17.27 para a esquerda. 


’ 7.7 Análise qualitativa para elementos metálicos 

Neste capítulo temos visto vários exemplos de equilíbrios envolvendo íons metálicos em solução aquosa. No 
. 1 ! da seção anterior olhamos rapidamente como os equilíbrios de solubilidade e a formação de íons complexos 
>xiem ser usados para detectar a presença de íons metálicos específicos em solução. Antes do desenvolvimento 
nstrumentação analítica moderna, era necessário analisar misturas de metais em amostras pelos chamados 
todos por via úmida. Por exemplo, uma amostra metálica que poderia conter vários elementos metálicos era 

Figura 1 7.21 (a) Solução contendo 

Zn‘"(oq) e Cu ! ~(aq). (b) Quando H 2 S é 
adicionado à solução cujo pH é maior 
que 0,6, Cu5 precipita, (c) Após CuS 
precipitado ser removido, o pH é 
aumentado, permitindo que ZnS 
precipite. 
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. -- '• :da em uma solução de ácido concentrado. Essa solução era, depois, testada de maneira sistemática p. 
ac-rectar a presença de vários íons metálicos. 

A análise qualitativa determina apenas a presença ou ausência de um íon metálico específico, enquant 
análise quantitativa determina a quantidade de certa substância que está presente. Os métodos por via úm 
de análise qualitativa têm se tomada menos importantes como meio de análise. Entretanto, eles são muito u 
dos em programas de laboratório de quimica geral para ilustrar os equilíbrios, para ensinar propriedades de u r * 
metálicos comuns em solução e desenvolver habilidades no laboratório. Noimalmente, tais análises prossegu- 
em três estágios. (1) Os íons sáo separados em dois grupos amplos com base nas propriedades de solubilidade . 
Os íons individuais em cada grupo são separados seletivamente em membros de dissolução no grupo. (3) Os ic 
são identificados por meio de testes específicos. 

Um esquema no uso geral divide os cátions comuns em cinco grupos, como mostrado na Figura 17.22. A 
dem de adição dos reagentes é importante. As separações mais seletivas — as que envolvem o menor númer 
íons — são realizadas primeiro. As reações usadas devem prosseguir ate próximo do fim de forma que qualc . 
concentração dos cátions que permanecem em solução seja muito pequena para interferir com os testes subsequ 
tes. Vamos dar uma olhada de perto em cada um desses cinco grupos de cátions, examinando rapidamente a Ió c 
usada nesse esquema de análise qualitativa. 

1 . Cloretos insolúveis: dos íons metálicos comuns, apenas Ag‘, Hg,' ’ e Pb'* formam cloretos insolúveis. Qu- 
do HC1 diluído é adicionado à mistura de cátions, consequentemente, apenas AgCl, Hg,Cl, e PbCl 3 pre-. 


Figura 17.22 Esquema de análise 
qualitativa para separação de cátions 
ern grupos. 


Ag\ Pb 2 *, Hg 3 z * 

Cu 2 ', Bi 24 , Cd 2 ", Pb 24 , Hg 2 *, H 3 AsOr, AsO^, Sb' 44 , Sn 2 ‘.Sn 4 ‘ 
Al* 4 ", Fe 2 ", Fe' 4 , Co 2 *, Ní : ',Cr\ Zn 7 *, Mn 3 ' 

Ba 2 *, Ca 24 , Mg 2 * 

Na 4 ,K 4 .NTV 


Precipitado | 


Adição de 6 mols/L de HC1 


Grupo 1 — 
Cloretos insolúveis: 
AgCl, Hg,CU PbCl, 


Precipitado 


Cátions restantes 




'7 


Adição de H-S 
0.2 mol/L de 'H 
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tarão, deixando os outros cátions em solução. A ausência de um precipitado indica que a soluçá. 
nao continha Ag*, Hg,'" e Pb '. 

1 S ulfelos insolúveis em ácidos : após qualquer cloreto insolúvel ter sido removido, a solução restante ,:ç -- 
ácida, é tratada com H-5. Apenas os sulfetos metálicos mais insolúveis — Cu5, Bi,S,, CdS, Pb5. HgS. - - 
Sb e SnS. — podem precipitar. (Observe os valores muito pequenos de K r . para alguns desses sulfeto- : 
Apêndice D.) Os íons metálicos cujos sulfetos sào de alguma forma mais solúveis — por exemplo. Zttr 
MiS — permanecem em solução. 

5. Hidróxidos e sulfetus insolúveis em base : depois que a solução é filtrada para remover qualquer sulfeto insolú- 
vel em ácido, a solução restante é ligeiramente alcalinizada e (!MH,),S é adicionado. Nas soluções básica^ a 
concentração de S 2 * é maior que em soluções ácidas. Assim, faz-se com que os produtos iónicos para muitr^ 
dos sulfetos mais solúveis excedam seus valores de e a precipitação ocorra. Os íons metálicos precipi ra- 
dos nessa etapa são Al'*, Cr 1 *, Fe 1 *, Zn 2 *, Ni 1 *, Co* e Mn . (Na realidade, os íons Al 1 *, Fe 1 ’ e Cr não for- 
mam sulfetos insolúveis; em vez disso, eles são precipitados como hidróxidos insolúveis ao mesmc 
tempo.) 

4 . Fosfatos insolúveis: nesse ponto a solução contêm apenas íons metálicos dos grupos 1 A e 2A da tabela pe- 
riódica. A adição de (NHJ-.HPO., à solução básica precipita os elementos do grupo 2A Mg 2 ', Ca 2 *, Sr"* e 
Ba 2 * porque esses melais formam fosfatos insolúveis. 

5. Os íons dos metais alcalinos e NH.': os íons que permanecem após a remoção dos fosfatos insolúveis formam 
um pequeno grupo. Podemos fazer um teste individual para cada íon. Um teste de chama pode ser usado 
para determinar a presença de KT, por exemplo, porque a chama toma-se violeta, cor característica se K* es- 
tiver presente. 

-vparação e teste adicional são necessários para determinar quais ions estão presentes em cada um dos grupos. 
~'idere, por exemplo, os íons insolúveis do grupo do cloreto. O precipitado contendo os cloretos metálicos é fer- 
-> em água. PbCl, é ligeiramente solúvel em água quente, enquanto AgCl e Hg,Cl, não o são. A solução quente é 
• - da, e uma solução de Na,Cr0 4 , adicionada ao filtrado. Se Pb 2 ‘ estiver presente, forma-se um precipitado ama- 
- Je PbCrOj. O teste para Ag* consiste em tratar o cloreto metálico com amónia diluída. Apenas Ag* forma um 
: - plexo com amónia. Se AgCl estiver presente no precipitado, ele se dissolverá na solução de amónia. 


AgCl(s) + 2NH,«rç) ^ AgfNH + Cl (m 7 ) 


117.28] 


Depois do tTatamcnto com amónia, a solução é filtrada, e o filtrado é acidificado com ácido nítrico, que remove 
. .mia da solução pela formação de NH 4 . Assim, libera-se Ag’, que reage com cloreto, formando novamente o 
adpitado de AgCl. 


Ag(NH,),*(fl< 7 ) + Cl" (aq) + 2H ></) AgCl(s) + 2NH/(*f) 117.29] 

As análises para íons individuais nos sulfetos insolúveis cm ácidos e em base são um pouco mais complexas, 
- os mesmos princípios gerais estão envolvidos. Os procedimentos detalhados para realizar tais análises são da- 
• * em muitos manuais de laboratório. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

Uma amostra de 1,25 L de HC1 gás a 21 ’C e 0,950 atm é borbulhada através de 0,500 L de uma solução de 0,150 mol/L 
de NHj . Supondo que todo o HC1 dissolve-se e que o volume da solução permanece 0,500 L, calcule o pH da solução 
resultante. 


Solução A quantidade de matéria de HG gás é calculada a partir da lei de gás ideal. 

PV (0,950 atm)(1.25L) 


n = 


RT (0,0821 L atm/mol K)(294 K) 


= 0,0-192 mol de HC1 


A quantidade de matéria de NH, na solução é dada pelo produto do volume da solução e sua concentração. 

Quantidade de matéria de NH, - (0,500 L)(0,150 mol de NH,/L) = 0,0750 mol de NH, 

O ácido HC1 e a base NH , reagem, transferindo um próton de HO para NH,, produzindo íons NH,* e CF. 

HClOi) + NH .(mj) ► NH,*(m|) + Cl [aq) 

Para determinar o pH da solução, primeiramente calculamos a quantidade de cada reagente e cada produto present-. 
ao final da reação. 


6*4 


Química; a ciência central 


Antes da reação: 0,0492 inol 0,0750 mal U mol 0 mol 

HC1<^) + NH,(<ii7) » NHj'((Uj) + Cl'(fli7) 

Depois da reação: 0 mol 0,0258 mol 0,0492 mol 0,0492 mol 

Assim, a reação produz uma solução contendo uma mistura de NH ,, NH, eCl , NH,é uma base fraca (X',.= 1,8 * li 
NH,' é seu ácido conjugado e Cl* não é árido nem básico. Consequentemente, o pH depende de [NI 1,) e 

[nh 4 i. 

imu, 0,0258 mol de NH t nrt _,, 
lNHl,= oToOLdes^Ó =0 ' (,51AmO ' /L 

INH ,*1 = C) ' — 2 - ™ Q ‘ d e iN ^ ^ 0,0984 mol/L 
0,500 L de solução 

Podemos calcular o pH usando K>. para NH , ou K, para NH,*. Usando a expressão de K„. temos: 


NH s íflç) + HjO(/) NH,* (aq) + OYT(aq) 


Inicial 

0,(1516 mol/L 

— 

0,0984 mol/L 

0 

Variação 

-v mol/L 

— 

+x mol/L 

+* mol/L 

Equilíbrio 

(0,0516 -.r| mol/L 

- 

(0,0984 + x) mol/L 

x mol/L 


_ [NH 4 [[OH | _ (0,0984 4 y)(.t) (0,09S4)r _ lg ^ 
[NH,] (0,0516 -x) = 0,0516 

r =|Om = -° r Xl ° —9.4 k 10 'mol/L 


Consequentemente, pOH = -log (9,4 x 10 *) - 5,03 e pH = 14,00 - pOH = 14,00 - 5,03 = 8,97 


Resumo e termos-chave 


Seção 17.1 Neste capitulo consideramos vários tipos 
importantes de equilíbrios que ocorrem em solução 
aquosa. A ênfase primária tem sido em equilíbrios ári- 
do-base em soluções contendo dois ou mais solutos e nos 
equilíbrios de solubilidade. A dissociação de um árido 
fraco ou uma base fraca é reprimida pela presença do um 
elefrólito forte que fornece um íon comum ao equilíbrio. 
Esse fenômeno é chamado efeito do íon comum 

Seção 17.2 Um tipo particularmente importante de 
mistura árido-base é a de um par árido-base conjugado 
fraco. Tais misturas funcionam como soluções-tampão 
(tampões). A adição de pequenas quantidades de um áci- 
do forte ou uma base forte à solução-tampão provoca 
tão-somente pequenas variações no pH porque o tampão 
reage com o ãcidn ou a base adicionada, (As reações 
árido lorle-hase forte, ácido forte-base fraca e ácido fra- 
co-base forte prosseguem praticamente até se completa- 
rem.) As soluçòes-tampào são geralmente preparadas a 
partir de uma base fraca e um sal daquela base. Duas im- 
portantes características de uma solução-tampão são a 
capacidade de tampão e pH. O pH pode ser calculado 
usando K. ou K,, A relação entre o pH, o pK, e as concen- 
trações de um ácido e respectiva base conjugada pode ser 
-\pressa pela equação de Henderson-Hasselbalch: 


pH = p K„ + log 


[base] 

[ácido] 


Seção 17.3 O gráfico de pH de um ácido (ou b-i- 
função do volume de base (ou árido) adicionada é ri - r 
do curva de titulação de pH. As curvas de titular: 
dam na seleção dc um indicador apropriado par 4 
titulação drido-base. A curva de titulação de titula . « 
um ácido forte-base forte ou árido Iraco-base for-, .- 
bem uma variação grande no pH na v Lzinhança in v _ 
do ponto de equivalência; no ponto de equivalènv.: . - 
essa titulação, pH - 7. Para titulações de ácido fone- 
fraca ou ácido fraco-base forte, a variação de pH r« = 
nhança do ponto de equivalência não é muito c-c 
Além disso, o pH no ponto de equivalência não t “ . 
nhum desses casos Em vez disso, é o pH da solução Jt - 
que resulta da reação de neutralização. É possível _ 
o pH em qualquer ponto da curva de titulação con- 
do-se primeiro a estequiometria da mação entre o ac 
a base para, em seguida, examinar o equilíbrio em - 
do as espécies do soluto restantes. 

Seção 17.4 O equilíbrio entre um compost - 
e seus ions em solução fornece um exemplo dc . & 
brio heterogêneo. A constante do produto de s 
lidade (ou simplesmente produto de solubilicj* 
K ( „, é uma constante de equilíbrio que expresse 
tativamente a extensão na qual o composto se - 
K,, . pode ser usado para calcular a solubilidade ar 
composto iônico, e a solubilidade pode ser - 

calcular K )U . 
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Seção 17.5 Vários fatures experimentais, incluindo 
mperatura, afetam as solubilidades de cumpostos 
i:os em água. A solubilidade de um compostu iònico 
_ Tamente solúvel diminui pela presença de um se- 

- do solulo que fornece um ion comum (n efeilo do 

- amuam). A solubilidade de compostos contendo 
os básicos aumenta a medida que a solução tor- 

- mais ácida (á medida que o pH diminui). Os sais 
ónions de basiddade desprezível (os ânions de ád- 

- Ttes) não são afetados pelas variações de pi 1. 

- solubilidade de sais metálicos é também afetada 

- .. presença de certas bases de Lewis que reagem com 

- metálicos para formar tons complexos. A forma- 
-c ion complexo em solução aquosa envolve a subs- 

«a o de moléculas de água ligadas ao ion metálico por 
— ■ - íe Lewis (como NH .e CNT). A extensão na qual tal 
— —cão de complexo ocorre é expressa quantitativa* 

- pela constante de formação para o ion complexo. 

- dróxidos metálicos antóteros são OS hidróxidos me- 
■ - ligeiramente solúveis que se dissolvem com a adi- 

> árido ou baso. As reações ácido-base envolvendo 


os grupos OH' ou H-O ligados aos ions meta. - th . 
origem ao anfoterismo. 

Seção 17.6 A comparação do produto ion:: 
com o valor de K r pode ser usada para julgarse um pre- 
cipitado será formado quando as soluções são mis tu - 
das ou se um sal ligeiramente solúvel se dissolvera * x* 
várias condições. Forma-se precipitado quando Q > K, 
Os ions podem ser separados uns dos outros com ba** 
nas solubilidades de seus sais. 

Seção 17.7 Os elementos metálicos variam enorme- 
mente nas solubilidades de seus sais, no comportamenti 
ácido-base e nas tendências de formar ions complexos. 
Essas diferenças podem ser usadas para separar e de- 
tectar a presença de ions em misturas. A análise quali- 
tativa determina a presença ou ausência de espécies em 
uma amostra, enquanto a análise quantitativa deter- 
mina quantn de cada espécie está presente. A análise 
qualitativa de ions metálicos na solução pode ser reali- 
zada separando-se os ions em grupos com base nas rea- 
ções de precipitação e analisando cada grupo para ions 
metálicos individuais. 


lí rcícios 


-•to do ion comum 

la) O que é o efeito do ion comum? (b) Dê um exemplo 
1e um sal que pode diminuir a ionização de HNO, em 
solução. 

>a) Considere o equilíbrio Bfoq) t H.Olrti/) •« HB’(uç) 

- OH (aq). Usando o princípio de Le Chãlelier, expli- 
que o efeito da presença de um sal de HB‘ na ioniza- 
ção de B. (b) Dê um exemplo de um sal que pode di- 
minuir a ionização de NH em solução. 

O pH aumenta, diminui cru permanece o mesmo 
quando cada um dos seguintes itens ê adicionado? 
-a) NaNOj à solução de HNO,: (b) (CH NH.)Cl a so 
luçSo de CHjNH,; (c) formato de sódio ã solução de 
ácido fórmico; (d) brometo de potássio ã solução de áci- 
do bromídrico; (c) HC1 a solução de NaC.H.O,. 

- indique se o pH aumenta, diminui ou permanece o 
mesmo quando adicionamos: (a) Ca(C : H«Ò,), à solução 
de HC-HçO,; (b) nitrato de piridínin, (CjH 5 NH)(NO,), à 
solução de piridina C.H,N; (c) amónia á solução de áci- 
do clorídrico; (d) hidrogenocarbonato de sódio a solu- 
ção de ácido carbônico; (e) NaClO, á solução de NaOH. 
r Usando a informação do Apêndice D. calcule o pH e a 
concentração de ion propionato. |C,H,Qfl, de uma solu- 
ção de 0,060 mol/L. de propionato de potássio (KC ,11,0,) 
e 0X185 mol/L de ácido propiónico (HC,H,0,1. 


17.6 Usando a informação do Apêndice D, calcule o pH e a 
concentração de ion trimetilamõnio de uma solução de 
0,075 mnl/1 de trimehlamina, (CHJ,N, e de 0,10 
mol/L de cloreto de trimetilamõnio. (CH,),NHC1. 

17.7 Calcule o pH da seguinte soluções: (a) 0,160 mol/1 de 
formato de sódio (NaCHO .) e 0,260 mol/L de ácido fór- 
mico (HCHO,J; <b) 0,210 inol/L de piridina (C^N) e 
0,350 mol/L de nitrato de piridimo (C,H,NT1C1). 

17.8 Calcule o pH dos seguintes itens: (a) uma solução pre- 
parada pela combinação de 50,0 tnL deO,15mol/L áci- 
do acético e 50,0 mL de 0,20 mol/L de acetato de sódio; 
(bl unta solução preparada pela combinação de 125 ml 
de 0,050 mol/L de ácido Quoridricu com 50,0 mL de 
fluoreto de sódio. 

17.9 (a) Calcule a percentagem de ionização de 0,0075 
mol/L de árido butanóico (fC, - 13 *10’ ) (b) Calcule a 
percentagem de ionização de 0,0075 mol/L de ácido 
butanóico em uma solução contendo 0,085 mol/L de 
butanoato de sódio. 

17.10 (a) Calcule a porcentagem de ionização de 0,085 mnl /L 
de acido látíco (K, = 1.4 * 10'*). (b) Calcule a porcenta- 
gem de ionização de 0,085 mol/L de ácido latico em 
uma solução contendo 0,050 mol/L de lactato de sódio. 


Explique por que uma mistura de HC,K,0, e 17.12 Explique por que uma mistura de HCI e Nat pode /.ta. 
NaC,H,0, pode agir como tampão enquanto uma mis- como tampão, mas uma mistura de HF e NaCl r.áo 

tura de HCI e NaCl não. 


Química: a ciência central 


*«é 


' : iaiCaindeopHdeumtampãodeO,12rnol/l.deácidoláb- 

ti-eOJl mol/L de lactato de sódio. (b)CalculeopH de um 
tampão turma do peio matura de 85 inL de 0,13 mol/L de 
acido Li tico cnm 95 mL de 0,15 mol/ L de lactato de sódio, 

1~ .14 (a) Calcule o pH de um tampão que 6 0,100 mol/L de 
NaHCO, e 0,125 mol/L de NaC.CO,. <b) Calcule o pH 
de unta .solução formada pela mistura de 55 ml. de 0,20 
mol/L de NaHCO, com 65 mL de 0,1 5 mol/L Na-CO,. 

17.15 Um tampão é preparado pela adição de 20,0 g de ácido 
acético (I lCnH,Od e 20/) g de acetato de sódio (N'aC.H,0,) 
em água suficiente para formar 2,00 L de solução, 
(a) Determine o pH do tampão, (b) Escreva a equação 
iônica completa paia a reação que ocorre quando algu- 
mas gotas de ácido clorídrico são adicionadas ao tam- 
pão. 4c) Escreva a equação iônica completa para a 
reação que ocorre quando algumas gotas de hidróxido 
de sódio são adicionadas ao tampão. 

17.16 Um tampão é preparado pela adição de 5,0 g de amónia 
(NHJ e 20,0 g de cloreto de amónio (NHjCl) em água 
suficiente para formar 2,50 L de solução, (a) Qual c o 
pH desse tampão? (b) Escreva a equação iônica com- 
pleta para a reação que ocorre quando algumas gotas 
de ácido nítrico sào adicionadas ao tampão, (cl Escreva 
a equação iônica completa para a reação que ocorre 
quando algumas gotas de hidróxido de potássio -áo 
adicionadas ao tampão. 

17.17 Qual quantidade de matéria de hipohromito de sódio 
(NaBrO) deve ser adidonada a 1 ,00 L de 0,050 mol/Lde 


ácido hipobmmoso para formar uma solução- tan 
de pH = 9,15? Suponha que não ocorra variação de 
lume quando NaBrO for adicionado. 

17.18 Quantos gramas de lactato de sódio (.NaC.fLOJ de 
ser adicionados a 1/X) L de ácido lãtico para fom. 
uma solução-tampão com pll= 2,90? Suponha qti 
ocorro variação de volume quando NaC,H,0, fc 
cionado. 

17.19 Uma solução- tampão contém 0,10 mol de ácido a 

e 0.13 mol de acetato de sódio em 1,00 L de soiuç i 
Qual é o pH desse tampão? (b) Qual é o pH do ta 
após a adição de 0,02 mol de KQH? (c) Qual é o f 
tampio depois da adição de 0,02 mol de HNO ? 

17.20 Uma soluçfio-tampão contém 0,12 mol de ácido pi 
nico (HC,HtCy e U,10 mol de propionato di - • 
(NaC,H,0.) em 1 ,50 L de solução, (a) Qual é o pH - 
tampão? (b) Qual é o pH do tampão após a adiç 
0,01 mol de NaOH? (c) Qual ê o pH do tampão r 
adição de 0,01 mol de Hl? 

17.21 (a) Qual é a razão entre HCO. e H,CO, no sara. 
pH =7,4? (b) Qual é a razão entre HCO, eH,CO, en- 
corredor de maratona exausto cujo pH do sangue t 7 

17.22 Lm tampão, consistindo em H-PO, e HPQ, ', a:. _ 
controlar o pH de fluidos fisiológicas. Muitos rt »- 
rantes carbonatados também usam esse sisten 
tampão. Qual é o pH de um refrigerante no qu»i » 
principais ingredientes do tampão sào 6,5 . j 
N aH.POj e 8,0 g de Na ,HPO, por 355 m L de solu ; ■ 


Titulações ãcido-base 

17.23 O gráfico nesse exercício mostra as curvas de titulação 
para dois ácidas monoprótkos. (a) Qual curva é a do 
ácido forte? (b) Qual é o pH aproximado no ponto de 
equivalência de cada titulação? (c) Como se comparam 
as concentrações originais dos dois ácidos se 40,0 mL 
de cada um forem titulados até oponto de equivalência 
com o mesmo volume de base de 0,100 mol/L? 



17.24 Como a titulação de um ácido monoprótico forte com 
uma base forte difere da titulação de um ácido mono- 


prôtico fraco com uma base torteern relação: (a) . 
tidade de base necessária para atingir o ponto de . . 
valência, (b) ao pH no inicio da titulação; (c) ai > r ; ■ 
ponto de equivalência; (d) ao pH após a adição c- 
ligeiro excesso de base; (e) ã escolha do indicado - 
detenninar o ponto de equivalência? 

17.25 Dois ácidos monoprúticos, ambos com concentra . 
0,100 mol/L, são titulados com 0,100 mol/L. de N - 
O pH no ponto de equivalênaa para HX é 8,8 e p_- 
é 7,9. (a) Qual é o ácido mais fraco? (b) Qual dos 
dores na Figura 16.7 poderia ser usado para cea - 
desses áddos? 

17.26 Suponha que 30,0 ml. de uma solução de 0,10 mm 
uma base fraca B que aceita um próton são titui»_ 
com uma solução de 0,10 mol/L de um ácido »v 
prótico forte HX. (a) Qual a quantidade dc matr 
HX que foi adicionada até o ponto de equiva : . 
(b) Qual é a forma predominante de B no p> 
equivalência? (c) Qual é o fator que delermma r ; - 
ponto de equivalência? (d) Qual indicador, feno. • 

ou vprmelho de metila, apresenta maior probabd -U 
de ser a melhor escolha para essa titulação? 

17.27 Quantos mililitros de 0,0850 mol/L de NaOH > 
cessórins para titular cada uma das seguintes sn 
até o ponto de equivalência; (a) 40/) mL de O/MOt: rx*. 
de H\a ; (b) 35/) mL de 0,0720 mol/L de HBr • 
mL de uma solução que contém 1/55 g de HC1 por - - 

17.28 Quantos mililitros de 0,105 mol/L de HC! são r- 
rios para titular cada uma das seguintes soluçõ-, - _► 
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r« Jito de equivalência: (a) 55,0 mL de 0,0950 mul/L de 
-OH; (b> 23,5 mL de 0,11 7 tnol/L de KOI I, tc) 125,0 mL 
:•? uma solução que contém 1,35 g de NaOH por litro? 
ma amostra de 201) mL de uma solução de 0200 mol/L 
ie HBr é titulada com uma solução de 0200 mol/L dc 
NaOH. Calcule o pH da solução depois que os seguin- 
■--s volumes dc base foram adicionados: (a) 15,0 mL; 
b) 19,9 ml,; (c) 20,0 mL. (d) 20,1 mL; (e) 35,0 mL 
L ma amostra de 0,200 mol/L de 30.0 mL de KOH é ti- 
tulada com uma solução de 0,150 mol/ L de HCIO,. Cal- 
.ule o pH da solução depois que os seguintes volumes 
< árido foram adicionados; (a) 30.0 mL; (b) 39,5 mL; 
'.O 39,9 mL; (d) -10,0 mL; (e) 40,1 mL. 

L ma amostra de 35,0 mL de 0,150 mol/L de áddo acéti- 
i HC.H^Od è titulada com uma solução de 0, 1 50 mol/L 
c MaOl 1. Calaile o pH da solução depois que os se- 


gum tes volumes de base foram adicionados : (a) i) mL (b) 
1 7,5 i m L . k) 34,5 m I ; (d) 35,0 ml ; (c) 35,5 mL; (0 »D mL 
Considere a titulação de 30.0 mL de 0,030 mol. L de 
NHj com 0,025 mol/L de HCL Calcule o pH da solução 
depois que os seguintes volumes de tilulante toran: 
adicionados: (a) 0 mL, (b) 10,0 mL; (c) 20,0 mL; (d) 35.0 
mL; (e) 36,0 mL; (f) 37,0 mL 

Calcule o pH no ponto de equivalência para titular so- 
luções de 0200 mol/L de cada uma das seguintes base 
com 0,100 mol/Lde HBr: (a) hidróxido de sódio (NaOH); 
(b) hidroxiamina (NH ? OH), (d anilina (CLH^NH,). 
Calcule o pH no ponto de equivalência para titular so- 
luções de 0,100 mol/L de cada urna das seguintes bases 
com 0,080 mol/Lde NaOH: (a) acido brotnid rico (HBr); 
(b) árido lático (HC^ijOJ;(c) hidrogenocruma to de só- 
dio (NaHCrOj. 


17.32 


1723 


17.34 


ios de solubilidade e fatores que afetam a solubilidade 


tal Por que a concentração do sólido não dissolvido não é 
.-«.pliritamente incluída na expressão da constante do 
rrodnto de solubilidade? (b) Escreva a expressão para a 
nstante do produto de solubilidade para cada um dos 
-egumtes eletrólitas fortes: Agl, SrSO,, Fe(OH g e Hg,Br ; . 
ia) Explique a diferença entre a solubilidade e a cons- 
tante de produto de solubilidade, (b) Escrev a a expres- 
são para a constante do produto de solubilidade para 
.ada um dos seguintes compostos iõnicos: MnCO-, 
Hg(OH), e CujfPOJj. 

a) Se a solubilidade molar de CaF, a 35 "C é 124 * 10 
v)l/L, qual é o K r a essa temperatura? (b) Encontra-se 
. 1 ;<• 1,1 * 10 ' g rie 5rL dissolve-se por 100 mL de solu- 
io aquosa a 25 “C. Calcule o produto de solubilidade 
. ara SrF : . <c> O K r de Ba(tOj. a 25 “C é 6.0 - 10''". Qual é 
t solubilidade de Ba(10 J,? 

ia) A solubilidade molar de PbBr, a 25 "C é 1,0 x ]0' u 
mol/L. Calcule K^. <b) Se 0,0490 g de AglO, se dissolve 
por litTo de solução, calcule a constante do produto de 
solubilidade (c) Usando o valor apropriado de do 
Apêndice D, calcule a solubilidade deCu(OH). em gra- 
mas por litro de solução. 

1,00 L de uma solução saturada a 25 C com ovalato de 
cálcio (CaCjO,) contém 0,0061 g de CaCjO.,. Calcule o 
produto de solubilidade para esse sal a 25 “C. 

1,00 L de uma solução saturada a 25 "C com iodeto de 
chumbo(Tl) contém 0,54 g de Pbl,. Calcule o produto de 
solubilidade para esse sal a 25 °C. 

Usando o Apêndice D, calcule a solubilidade molar de 
AgBr em: (a) água pura; (b) uma solução de 3,0 x 10 
mol/Lde AgNO,; (c) uma solução dc 0,10 mol ) L de Na Br 


17.42 Calcule a solubilidade de LaF, em gramas por litro em: 
(a) água pura; (b) uma solução de 0.025 mol/L de 
KF; (c) uma solução de U,150 mol/L de LaCL,. 

17.43 Calcule a solubilidade de Mn(OH) : em gramas por li- 
tro quando tamponodo a um pH: (a) de 7,0 (b) de 9,5; 
<c> de 11,8. 

17.44 Calcule a solubilidade molar de Fe(OH), quando tam- 
ponado a um pH (a) de 7.0; (b) de 10,0; (c) de 12,0. 

17.45 Qual dos seguintes sais sera substanciaJmentc mais so- 
lúvel em soluções ácidas do que em agua pura: (a) 
ZnCOy (b) ZnS, (c) Bil-„ (d) AgCN; (e) B.> 1 1 

17.46 Para cada um dos seguintes sais ligeiramente solúveis, 
escreva a equação iòruca líquida, se houver, para a rea- 
ção com ácido: (a) MnS; (b) l^bP,; (c) AuCI,; (d) 
HgiC-Oy (e) CuBr. 

17.47 A partir do valor de K. listado na Tabela 17.1, calaile a 
concentração de Cu‘‘ em 1,0 L de solução que contém 
um total de 1 » 10" 1 mol de ion cobre(Il) e que é 0,10 
mol/L de NH,. 

17.48 Para qual concentração de NH , uma solução deve ser 
ajustada para dissolver exatamente 0,020 mol de 
N1CX>4 (Kp. - 1 * 10**) em 1,0 L de solução? (Dica você 
pode desprezar a hidrólise de C.O/ porque a solução é 
bastante básica.) 

17.49 Usando os valores de K,,. para Agl e K, para Ag(CN) ; . 
calcule a constante de equilíbrio para a seguinte reação: 

Agl(s) -t 2CN*(o<j) í 1 — : Ag(CN)j'(aq) - Ka.j) 

1 7.50 Usando o valor de K., para Ag,S, K„ e K, : para H,S. e K 
= 1 ,1 x 10’ para AgCV, calcule a constante de equilíbrio 
para a seguinte reação: 

AgjS(s) + 4CL (,iij) + 2H'(a<j) « ■ 2AgCL (a,;) + HSfflj 


pltação; análise qualitativa 

(a) Ca(OH), precipitar.) de um solução se n pH de 
uma solução de 0,050 mol/L de CaCL for ajustado 
para 8,0? (b) Ag.SO., precipitará quando 100 mL de 


0,050 mol/Lde AgNO- forem misturado- cor» •< ■£ 
de solução de 5,0 *10 * mol/Lde Na-SO.T 
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17.52 U> C ; i OH precipitará de uma solução se o pH dc uma 
>t áuçã. dc ninl/L de CufNOJ, for ajustado para 
i 5’ tbl AglO. preapitarã quando 100 mL de 0,01ü 
mui L de AgNO, furem misturados cum 10 tnL de solu- 
ção deOáUS mol/Lde NaIO, 7 ( JC deAglO,é3.1 <10'*,) 

17.55 Calcule o pH mínimo necessário para predpitar 
Mn(OH), tão completamente que a concentração de 
Mn seja menor que 1 «g p<'r litro (1 parte por bilhão 
(PT*))- 

17.5-1 Suponha que uma amostra de uma solução de 20 mL te- 
nha de ser testada para íon Cl’ pela adição de 1 gota (0,2 
mL) de 11,10 mot/L de AgNOj. Qual e a quantidade de 
gramas mínima de CL que de\'e estar presente para que 
se forme AgCI(s)? 

17.55 Uma solução contém 2,0* ltT 1 mol/Lde Ag' e 1,5 * 10 1 
mol/Lde Ph . Se Naí for adicionado, quem preapitarã 
primeiro: Agl (Jt„ = 83 * 10 ) ou Pbl. (K,. - 7$ • UT*)? 
Especifique a concentração de I~ necessária para come- 
çar a precipitação. 

17.56 Ima solução de Na .SO, é adicionada gota a gota á solu- 
ção de 0,01 50 mol/Lde Ba e 0,150 mol/L de Sr (a) Qual 
è a concentração de SO. ‘ necessária para começar a 
precipitação? (Despreze as variações de volume. BaSO,; 
K r - 1,1 > UT ,U ; SrSO.: f. - 3,2 > 10* .) (hl Qual cânon 
precipitara primeiro? (c) Qual ê a concentração de SO, : 
quando o segundo cãtion começar a precipitar? 

17.57 Üma solução contendo um número de íons metálicos 
desconhecido é tratada com HC1 diluído, não havendo 
formação de precipitado. O pH e ajustado para aproxi- 
madamente 1, e HjS é borbulhado através dela. De 
novo não há formação de precipitado. O pH da solução 
è a seguir ajustado para aproximadamente 8. Nova- 
mente, borbulha-se ÉLS através da solução. Dessa vez, 
forma-se um precipitado. O filtrado dessa solução é tra- 
tado com (NHJ.HPOj. Não há torrnação de precipita- 
do. Quais íons metálicos abordados na Seção 17.7 
provavelmente estão presentes? Quais definitivamente 

estão ausentes dentro dos limites desses testes. 


17.58 L m sólido desconhecido é completarnenle solto • 
agua. Com a adição de HCJ. forma-se um pret 
Depois que o precipitado é filtrado, opHé j 
para aproximadamente I e HjS é borbulhado, rcrr*. 
do novamente um preapitado. Após filtrar ess 
pitado, o pH é ajustado para S e H5c nova»- i 
adicionado, não havendo rormação de precu- 
Não há formação de nenhum precipitado com e : 

de (NHJjHPOj, A solução restante mostra un 
amarela no teste de drama. Com base nessas cc- 
çôes, qual dos seguintes compostos devem es- 
sentes, quais definitiva mente estão presentes t 
deíinilivameiitc estão ausentes: CdS. PbfNO i- 
ZnSO„ Cdf.NOO, e Na 50,? 

17.59 Durante o curso de vãnos procedimentos de 
qualitativas, as seguintes misturas são encor . 

(a) Zn 1 * e Cd;*; (b) Cr(OH), e Fe(OH)„ (c) Mg • 
(d) Ag’ e Mn ' Sugira como cada mistura poo 
separada. 

17.60 Sugira como os cátiunsenicad.i uma das seguinte 
tuias de solução podem ser separados: (a) Na l 

(b) Cu’ e Mg *: (c) Pb 1 * c Al '*; (d) Ag* e Hg 

17.61 (a) A precipitação decáhons do grupoã (Figura 17^ 
cessita de meio básico. Por que isso é necessário? tb - 
é a dúerença mais significativa enln* os sulfetos p- 
dos no grupo 1 e os predpitados no grupo 3? (c) 

um procedimento que serviria para rediaaolver - 
uns do grupo 3 em seguida .rs suas precipita çrV 

17.62 Lm estudante que está com miutfl pressa para : 
seu trabalho de labora tório decide que sua ia> ' - 
litativa de sua amostra desconhecida contém - ~ 
metálico do grupo dos tos fatos insolúveis, gr :r- ♦ 
gura 17222). Ele. consequentemente, testa slu ís 
diretamente cnm (NHJjHPO,, pulando teste 1 - - 
res para os íons metálicos nos grupos 1. 2 e 3. E ■_ — 
va um precipitado e conclui que um íon im • *. 
grupo 4 de late esta presente. Por que essa e r~ 
mente uma conclusão errada? 


Exercícios adicionais 

17.63 O ácido furóico (HC^HgO,) tem valor de K m de 6,76 • IfT 1 
a 25 J C. Calcule o pH a 25 "C de (a) uma solução iorma- 
da pela adição de 35,0 g de ácido furóico e30,t1 g de fu- 
rnato de sódio (NaC^H.Oj) em água suficiente para 
formar 02150 L de solução; (b) uma solução formada 
pela mistura de 30/) mL de U.250 mol/L de HC*H 9 Oy9 
20,0 mL de 0,22 mol/L deNaC.,H;0,ediluidapnraum 
volume total dc 125 mL; (c) uma solução preparada 
pela adição de 50,0 mL dr uma solução de 1,65 mol/L 
de NaOH a 0,500 L de 0,0850 mol/L de HC,H-,O v 

I?.t>-1 Um determinado composto orgânico usado como um 
indicador para reações ãddo-base existe em solução 
aquosa â medida que concentrações iguais da forma 
ác ida, HB, e da forma básica. B , se formam, a um pH 
de 7,80. Qual é o pK , para a forma ácida desse indica- 
dor, HB? 

17.65 O indicador ácido-base verde de bromocrvsol é um ãd- 
do fraco. As for mas ácida amarela e básica azul do indi- 


rndor estão presentes em concentrações iguí - — 
solução quando o pH é 4.68. Qual è o pK p. - — 

de bromocresol? 

17.66 Quantidades iguais dos snkiçôes de 0,1 00 m. ■ ■ ! ► 
áddo HA e uma base B são misturadas. O r 

çâo resultante é 9,2. ta) Escreva a equação <j« — 

e a expressão da constante de equilíbrio p*--.; . 
entre HA e B. (b) 5e X, pam HA é 8,0 * 10" qta4 • 
lor da constante de equilíbrio para a reaçãi er ~ 

B? tc) Qual é o valor de X* para B? 

17.67 Dois tampões são preparados pela adição c.c : -t 
des de matéria iguais de áddo tórmico (Hi 

mato de sódio (NaCHOJ em água sufiee>® - 
perfazer 1,00 1 de solução. O tampão A c ra^p _ 
usando l.OOmol dcáddo furmicoe l.OOm. l ;. -- 
de sodio. O tampão B é preparado usanb< 
de cada um. (a) Calcule o pH para cada tarr r V « 
que por que eles são iguais, (b) Qual tonpad «- 
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maior capacidade de tampão? Justifique sua resposta, 
(c) Calcule a v arlação rui pH para cada tampão com a 
adição de 1,0 mL de IjOO mol/L de HCL id) Calcule a 
variação no pH para rada tampão com a adição de 10 
ml, de 1,00 mol/L de HC1. (e) Discuta suas respostas 
para os itens (c) e (d) com base em sua resposta para o 
item (b), 

■> Suponha que você prense de um tampão a um pH - 8,6. 
Lsando o Apêndice D, selecione no mínimo dois pares 
árido-base diferentes que ‘-eriam apropriados. Des- 
creva a composição dos tampões. 

Dm bioquímico precisa de 750 mí de um tampão an- 
do acético areiam de sódio com pH 4,50 Dispõe- se 
de acetato de sódio (NaC,H,0.) sólido e árido acético 
glacial (HC.H-.O,). O ácido BCétífiO glacial é 99% de 
HC.H,0. em massa e tem densidade de 1 ,05 g/ml Se 
o tampão tem de ser 0,20 mol/L de HC-H,Ü,, quantos 
gramas de NaC ; H A 0, e quantos mililitros de ácido 
acético glacial devem set usados? 

Ti Uma amostra de 0,2140 g de um árido monopróHco 
desconhecido foi dissolvida em 25,0 mL de água e u 
tulada com 0,0950 mol/L de NaOH. Oócido necessita 
de 27,4 mL de base para atingir o ponto de equivalên- 
cia (a) Qual è a massa molar do acido? (bl Apôs a adi- 
ção de 15,0 ml de base na titulação, encontra-se que « 
pH é 6,50, Qual e o K,, para o ácido desconhecido? 

'I Mostre que o pH a meio raminho do ponto de equiva- 
lência de um ácido fraco com uma base forte (onde o 
volume de base adicionado é a metade do volume ne- 
cessário para atingir o ponto de equivalência) é igual 
ao pK, para n ácido. 

*2 O liidrogenoftalalo de potássio, geral mente abrevia- 
do cotnn KHP, pode ser obtido em alta pureza e e usa 
do para determinai as rnnrenl rações de soluções de 
bases fortes As bases fortes reagem com o ion hídro- 
genoftalato como segue 

HT(itij) + OH (aq) * H.O(I) + 

A massa molar de KHP é 204,2 g/mol e K , para o íon 
HP e 3,1 • 10 (a) Se um experimento de titulação 

começa com 0,4885 g dc KHFe tem um volume final de 
aprovanuidamente 100 mL. qual indicador da Figura 
16.7 seria o mais apropriado? (bl Se a titulação necessi 
ta de 38,55 mL de uma solução de NaOH para atingir o 
ponto final, qual é a concentração da solução de 
NaOH? 

~ Se 40,0 mL de 0,100 mol/L de Na,COj é titulada com 
l),100niol/LdcHCl, calcule: (a)opH nn inicio da titu- 
lação; (b) o volume de HC1 necessário para atingir o 
primeiro ponto df equivalência e .rs espécies predo- 
minantes presentes nesse ponto; (c) o volume de HC1 
necessário para alingir o segundo ponto de equivalên- 
cia e as espécies predominantes nesse ponto; (d) o pH 
tio segundo ponto de equivalência. 

*s Um ácido fraco hipotético, HA, foi combinado com 
NaOH nas seguintes proporções: 0,20 mo! de HA, 
0,080 mol de NaOH A mistura foi diluída para um 
volume total de 1,0 L e o pH, medido, la) Se o pH - 
4,80, ipial é o pK„ do árido? (b) Qual quantidade de 
matéria adicional de NaOH deveria Ser adicionada 
para u pH do solução aumentar para 5,00? 


[17.751 Qual é o pH de uma solução preparada peL —i- 

de 0.30 mol de NaOH, 0,25 mol de \a.HPl t 1 
mol de H ,PO. com água e diluída para 1 .0 L7 

1 7.76 Você tem soluções de 1 ,0 mol / L de H,PO . c de \ 1 1 ? I - 
Descreva como você prepararia uma solução-rzrnr ; 
de pH = 7,20 com a mais alta capacidade de tarr 
possível a partir desses reagentes Descreva a cumpr.- 
stção do tampão. 

[17.771 Suponha que vocé queira fazer um experimento ê- , - 
logico que requeira um pH tampão de 63- Você des- 
cobre que o organismo com o qual está trabalhar cu ■ 
não é sensível ao ácido traco H-X (K„ = 2» IIP; K - 
5,0 a lü‘ ), ou aos seus sais de sódio. Você tem disponí- 
vel uma solução dc 1 ,0 mo! / L desse ácido e uma solu- 
ção de 1,0 mol/L de NaOH Quanto da solução dc 
NaOH deve ser adicionado a l,fl L de ácido para for- 
necer um tampão a 6,50? (Ignore qualquer variação de 
volume.) 

[17.781 Quantos mícrolitros de solução de 1,000 uto!/L de 
NaOl I devem ser adicionados a 25,00 mL de uma so- 
lução de ácido látien (HC.H^O,) para produzir utn 
tampão com pH = 3.75? 

17.79 Para cada par de compostos, use os valores de N, para 
determinar qual tem a maior solubüidade molar: ta) 
Cdü ou CuS, (b) PbCO, ou BaCtOp (c) Ni(OH), ou 
NiCO,. (d) Agl ou Ag, 50, 

17.80 Urna solução saturada de MglOH). em água tem pH 
de 10,38. Estime K r para esse composto 

17.81 Qual concentração de Ca : pennanecc em solução 
apus CaF. ter sido precipitado de uma solução de 0,20 
mol/L de F a 25 'C7 

17.82 A constante do produto de solubilidade para o per- 
manganato de bário, Ba(MnOj),, é 23 • 10 Suponha 
que BaiMnOJ, sólida esteja em equilíbnu cum uma 
solução de KMnO, Qual a concentração de KMnO, 
necessária para estabelecer uma concentração de Z0 • 
UT mol/L para o ion Ba'' em solução? 

17.83 Calcule a razão entre [Ca I e [Fe'*l em um lago nti 
qual a água está em equilíbrio com depósitos tanto de 
CaCO, quanto dc FeCO v supondo que a água é ligei- 
ramente básica e que a hidrólise do íon carbonato 
pode, consequentemente, ser ignorada. 

117.841 Os produtos de solubilidade de PbSO, e Sr50, são 
6.3 - 1(F e 3,2 ■ 10". respeciivjmentfc. Quais são os 
valores de |SO/l [Pb : *l e [Sr*] ptn uma solução em 
equilíbrio com ambas as substâncias? 

117.851 Qual pH de uma soluçân-tampáoé necessário para for- 
necer concentração de Mg"* de 3,0 • 10* mol/L em 
equilíbrio com oxalato de magnésio sólido? 

117.861 O valor de k„ para Mg,(AsO.). ê 2,1 x 10 O íon 
AsOj V é derivado de um árido fraca H AsO, (pK,, - 
2,22, pJÇ = 6,98; pK,, = 1130). Quando se pediu para 
calcular a solubilidade molar de Mg,(As0 4 ), c«m ãgu. 
um estudante usou a expressão de e supôs qu>. 
[Mg“| - 13 |AsT) 4 "]. Por que ele cometeu esse erro" 

|17.87| O produto dc solubilidade para Zn(OH). ê 3,0 • 1‘ 1 
A constante de formação para o hidroxo-comple' e 
Zn(OI 1),‘ é 4,6 > 10 1 . Qual é a concentração de O * " 
necessária para dissolver 0,015 mol de Zn|OH . 
um litro de solução? 
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Exercícios cumulativos 


17.85 


17.89 


17.90 


17.91 


(a) Escreva a equação iônica líquida para a reação 
que ocorre quando uma solução de ácido clorídrico 
HC1) for misturada com uma solução de formato 
de sódio (NaCHO,). (b) Calcule a constante de equi- 
líbrio para essa reação, (c) Calcule as concentrações 
no equilíbrio de Na', Cl', H\ CHOÇ e HCHO. quan- 
do 50,0 mL de 0,15 mol/L de HC1 são misturados 
com 50,0 mL de 0,15 mol/L de NaCH0 2 . 

(a) Uma amostra de 0,1044 g de um árido monoprõ- 
tico desconhecido necessita de 22,10 mL de NaOH 
0,0500 mol/L para atingir o ponto final. Qual é a mas- 
sa molecular do ácido desconhecido? (b) À medida 
que o ácido for titulado, o pH da solução após a adi- 
ção de 11 ,05 mL da base é 4,89. Qual é o K, para o áci- 
do? (c) Usando o Apêndice D, sugira a identidade do 
árido. Tanto a massa molecular quanto o valor de K, 
estão de acordo com sua escolha? 

Uma amostra de 7,5 L de gás de NH-, a 22 ‘C e 735 torr 
é borbulhada em 030 L de uma solução de 0,40 mol/L 
dc HCI. Supondo que todo o NH, dissolve-se e que o 
volume da solução permanece 0,50 L, calcule o pH da 
solução resultante. 

A aspirina tem a seguinte fórmula estrutural: 



Na temperatura corporal (37°C), K, da aspirina é igual 
a 3 k10'\ Sc dois comprimidos de aspirina, cada um 


com uma massa de 325 mg, são dissolvidos err 
estômago cheio, cujo volume é 1 L e cujo pH é 2 . - 
porcentagem da aspirina está na forma de mole 
neutras? 

17.92 Qual 6 o pH a 25 "C da água saturada com CO, à : 
são parcial de 1,10 atm? A constante da lei de Ht 
para COj a 25 “C é 3,1 * 1Q* 1 mol/L atm. C0 2 é uir « 
do ácido, reagindo com H,0 para formar H : CO 

17.93 A pressão osmótica de uma solução saturada de-, 
to de estrôncio a 25 “C è 21 torr. Qual é o prodi - 
solubilidade desse sal a 25 l 'C? 

17.94 Uma concentração de 10-100 partes por bilhái 
massa) de Ag* é um desinfetante eficiente em : . 
nas. Entretanto, se a concentração ultrapassa esr 
xo, Ag* pode causar efeitos colaterais à saúde 
maneira de manter uma concentração apropria 
Ag' é adicionar um sal ligeiramente solúvel ã pt>. 
Usando os valores de K do Apêndice D, ca. : 
concentração no equilíbrio de Ag* em parte- 
bilhão que existiria em equilíbrio com: (a) 

(b) AgBr; (c) Agi. 

(17.951 A fluoretução da agua potável é empregada e:: 
tos lugares para ajudar na prevenção de cáries _ 
rias. Em geral a concentração do íon F é <— 

aproximadamente 1 ppb. Alguns abastecedo t - 
água são também 'duros', isto é. contêm deter: 
dos cátions como Ca : \ que interfere com a ação - ~ 
bão. Considere um caso em que a concentr? 

Ca 1 ’ é 8 ppb. Um precipitado de CaF, poderi: - 
mar sob essas condições? (Faça quaisquer apr - 
ções necessárias.) 
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i5 2 Química: a ciência central 

1 8.1 Atmosfera da Terra 


Como a maioria de nós nunca esteve muito longe da superfície da Terra, tendemos a tomar por certo as nv_ 
maneiras nas quais a atmosfera determina o ambiente no qual vivemos. Nesta seção examinaremos algumas 
importantes características da atmosfera do planeta. 

A temperatura da atmosfera varia de modo complexo como uma função da altitude, na forma mostra 
Figura 18.1 (a). A atmosfera é dividida em quatro regiões baseadas nesse perfil de temperatura. Exatamenít : - 
da superfície, na troposfera, a temperatura normalmente diminui com o aumento da altitude, atingindo um r. - 
mo de 215 K a aproximadamente 12 km. Praticamente todos nós vivemos na troposfera. Ventos uivantes e br 
fracas, cliuva, céus azuis — tudo o que normalmente pensamos como 'clima' ocorrem nessa região. Os av • • - 
jato nurmalmente voam a uma altura aproximada de 10 km acima da Terra, uma altitude próxima do limite sur^r 
or da troposfera, que chamamos tropppaiiaa. 

Acima da trupopausa a temperatura aumenta com a altitude, atingindo máxima de aproximadamente 2~ * 
aproximadamente 50 km. Essa região c chamada estratosfera Além da estratosfera estão a mesosfera e a terin - - 
Observe na Figura 18.1 que os extremos da temperatura que formam as bordas para cada região são denomirv: 
pelo sufixo-pí/MSff. Os limites são importantes porque os gases se misturam em outras camadas de madeira rela*: 
mente lenta. Por exemplo, os gases poluentes gerados na troposfera encontram seus caminhos dentro da estrr •» 
fera muito lentamente. 

Diferentemente das variações de temperatura que ocorrem na atmosfera, a pressão da atmosfera diminu ■ 
maneira regular com o aumento da elevação, como mostrado na Figura 18.1 (b). A pressão atmosférica cai rr . 
mais rapidamente a elevações mais baixas do que elevações mais altas por causa da compressíbilidade da atm. -»* 
ra. Assim, a pressão diminui de um valor médio de 760 torr (101 kPa) no nível do mar para 2,3 * 10 ' torr (3,1 » f 
kPa) a 100 km, para apenas l,0x IO" 1 torr (1,3* 10' kPa) a 200 km. A troposfera e a estratosfera juntas respon.* i 
por 99,9% da massa da atmosfera, com 75% da massa sendo da troposfera. 

Composição da atmosfera 

A atmosfera é um sistema extremamente complexo. As respectivas temperatura e pressão variam sobre ur 
faixa larga com a altitude, como acabamos de ver. A atmosfera é bombardeada pela radiação e por partículas en 


Figura 18.1 (a) Variações de 
temperatura na atmosfera a altitudes 
abaixo de 1 1 0 km. (b) Variações na 
pressão atmosférica com a altitude. 

A 80 km a pressão é 
aproximadamente 0,01 torr. 
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- :as do Sol. Essa barragem de energia tem efeitos químicos profundos, es- 
al mente nos limites mais externos da atmosfera (Figura 1S.2). Além disso, 
do ao campo gravitacional da Terra, os átomos e as moléculas mais leves 
iem a subir para o topo. Como resultado de todos esses fatores, a composi- 
da atmosfera não é uniforme. 

A Tabela 18.1 mostra a composição em fração em quantidade de matéria 

- ir seco próximo do nível do mar. Apesar de traços de muitas substâncias 
-virem presentes, N, e O, constituem aproximadamente 99% de toda a atmos- 

Üs gases nobres e CO : constituem a maioria do restante. 

Quando se fala de constituintes em traços de substâncias, normalmente 

- mos partes por milhão (ppm) como imidade de concentração. Quando apli- 

a soluções aquosas, parles por milhão refere-se a gramas dc substância 
milhões de gramas de solução. (Seção 13J2) Ao lidar com gases, no en- 
tu, uma parte por milhão refere-se à parte por volume em unidades de 1 mi- 

* . • de volume do todo. Como o volume {V) é proporcional à quantidade de 
• (n) pela equação de gãs ideal ( PV ~ nRT), a fração de volume e a fração em 

vantidade de matéria são as mesmas. Portanto, 1 ppm de um constituinte em 
ço da atmosfera corresponde a 1 mol do constituinte em 1 milhão de mols 
çás total, isto é, a concentração em ppm é igual à fração em quantidade de 
-eria multiplicada por 10" A Tabela 18.1 relaciona a fração em quantidade 
matéria de CO ; na atmosfera como 0,000375. Sua concentração em ppm é 
*0375 x 10" = 375 ppm. 

Antes de considerarmos os processos químicos que ocorrem na atmosfera, 
rnos revisar algumas propriedades químicas importantes dos dois principais 
mponentes da atmosfera, N, e O,. Lembre-se de que a molécula de N : possui 
~a ligação tripla entre os átomos de nitrogênio. (Seção 8.3 1 Essa ligação 
»uito forte é basicamente responsável pela reatividade muito baixa de N : , que 

• *ne reação apenas sob condições extremas. A energia de ligação em O, (495 

mol) é muito mais baixa que a energia para N, (941 kj/mol), portanto O, é 
. [to mais reativo que N ; . O oxigénio reage com muitas substâncias para for- 
i r óxidos. Os óxidos dos não-metais, por exemplo SO,, geralmente tormam 

■ ações áridas quando dissolvidos em água. Os óxidos de metais ativos, por 

■ mplo CaO, formam soluções básicas quando dissolvidos em água. (Se- 

i 7.6) 



Figura 18.2 A aurora boreal ou 
luzes do norte. Essa exibição 
luminosa no céu do norte é 
produzida por colisões de elétrons 
em alta velocidade e prótons do 
Sol com moléculas de ar. 

As partículas carregadas são 
transportadas em canais no sentido 
das regiões polares pelo campo 
magnético da Terra. 


TABELA 1 8.1 Composição do ar seco próximo do nível do mar 

imponente 4 

Teor (fração em quantidade de matéria) 

Massa molar 

.itrogénio 

0,78084 

28,013 

Kigcnio 

020948 

31,998 

srgõnio 

0,00934 

39,948 

ãhôxido de carbono 

0,000375 

44,0099 

.eônio 

0,00001818 

20,183 

Télio 

0,00000524 

4,003 

Metano 

0,000002 

16,043 

I riptímio 

0,00000114 

83,80 

-iidrogênio 

0,0000005 

2,0159 

xido nitroso 

0,0000005 

444)128 

■ -'nónio 

0,000000087 

13120 


’ónio, dióxido de enxofre, dioxido de nitrogénio, amónia e monóxido de carbono estilo presentes como gase- em - - - 

: jntidades variáveis. 
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COMO FAZER 18.1 

Qual e a concentração (em parles por milhão) de vapor de água em uma amostra de ar se a pressão parcial da agu. 
ü.80 torr e a pressão total de ar for 735 torr? 


Solução 

Analise e Planejamento: dadas a pressão parcial do vapor de água e a pressão total de uma amostra de ar, leinh-- 
de que a pressão parcial de certo componente de uma mistura de gases é determinada pelo produto de sua fraçã 
quantidade de matéria e a pressão total da mistura. - - (Seção Kl.b) 

^HjO = X H;0 P( 

Resolução: achando a fração em quantidade de matéria do vapor de água na mistura, X, 1-u , obtemos: 


X 


H.O — 



0,80 torr 
735 torr 


= 0,0011 


A concentração em ppm é a fração em quantidade de matéria multiplicada por 10*: 

0,0011 x10* = 1.100 ppm 


PRATIQUE 

Conclui que a concentração de CO em uma amostra de ar é 4,3 ppm. Qual é a pressão pardal de CO se a pressão • 
do ar é 695 torr? 

Resposta: 3,0 x 10' 1 torr 


1 8.2 Regiões externas da atmosfera 

Apesar da parte exlema da atmosfera, além da estratosfera, conter somente uma pequena fração da ir <■ 
atmosférica, ela forma a defesa externa contra a precipitação de radiação e de partículas de alta energia que 
bardeiam continuamente a Terra. À proporção que isso ocorre, as moléculas e os átomos da atmosfera extern- 
irem variações químicas. 

Fotodissociação 

O Sol emite energia radiante em uma faixa larga de comprimentos de onda. As radiações de comprimento? : 
onda mais curtas, de energia mais alta na faixa do ultravioleta do espectro, são suficicn temente energéticas p. . 
provocar variações químicas. Lembre-se de que a radiação eletromagnética pode ser imaginada como um feixe 
fótons. (Seção 6.2) A energia de cada fóton é determinada pela relação £ = Uv, onde h é a constante de Plan.- • 
é a frequência da radiação. Para uma variação química ocorrer quando a radiação atinge a atmosfera da T. - 
duas condições devem ser satisfeitas. Em primeiro lugar, devem existir fótons com energia suficiente para eít * * 
qualquer processo químico considerado. Em segundo, as moléculas devem absorver esses fótons. Quando e— > 
exigências são satisfeitas, a energia dos fótons é convertida em alguma outra forma de energia dentro da mok-, . 

A quebra de uma ligação química resultante da absorção de um fóton por uma molécula é chamada f otodi 
dação Esse processo não forma íons. A quebra da ligação deixa metade dos elérions em cada um dos dois átoir 
formar duas partículas neutras. 

Um dos processos mais importantes que ocorrem na atmosfera externa acima de aproximadamente 120 kxr. - 
elevação é a fotodissociação da molécula de oxigênio: 

0,(£) + ftv *20(g) [18 

A energia minima necessária para provocar essa mudança é determinada pela energia de dissociação de •. 
495 kj/mol. Em "Como fazer 18.2" calculamos o fóton de comprimento de onda mais longo que tem energia - 
ciente para dissociar a molécula de O r 
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COMO FAZER 18.2 

Qual é o comprimento de onda máximo de luz (em nanõmetros) que tem energia suficiente por toton para dissociar a 
molécula de 0,7 


Solução 


Análise e Planejamento: pede-se determinar o comprimento de onda de um fóton que tem energia exatamente su- 
ficiente para quebrar a ligação O — O em O,. Primeiro precisamos calcular a energia necessária para quebrar a liga- 
ção O — O em uma molécula, em seguida, encontrar o comprimento de onda de um fóton dessa energia. 

Resolução: a energia de dissociação de O, é 495 kj / moL Usando esse valor, podemos calcular a quantidade de energia 
necessária para quebrar a ligação em uma única molécula de O,: 


1 1) 3 — i— )í — 

mol I ^ 6,022 x 10 molécula 


= 8,22 x 10 ” í 

molécula 


Em seguida usamos a relação de Planck, E = lw, para calcular a freqüéncia, v, de um fóton que tem essa quantidade de 
energia: 


E 

V m 

h 


8,22 « 10 l “ | 
6,626 xlO •' Is 


-l^xloV 1 


Finalmente, usamos a relação entre a íreqüència e o comprimento de onda de luz (Seção 6.1) para calcular o compri 
mento de onda da luz: 



f.TIKl *10’ m/s ' 

í 10“ nm 

1 U4xlO ,!! Js J 

[ 1 m 


= 242 nm 


Assim, a luz ultravioleta de comprimento de onda de 242 nm tem energia por fóton suficiente para fotodissociar uma 
molécula de Q,. Em virtude de a energia do fóton aumentar à medida que o comprimento de onda diminui, qualquer 
fóton de comprimento de onda menor que 242 nm terá energia suficiente para dissociar O.. 


PRATIQUE 

A energia de ligação em N . é 941 kj/mol (Tabela 8.4). Qual é o comprimento de onda de fóton mais curto que tem 
energia suficiente para dissociar N,? 

Resposta: 127 nm 


Feüzmente para nós. O, absorve muito da radiação de energia mais alta, de comprimento de onda mais curto 
: o espectro solar antes que ela atinja a atmosfera mais baixa. Conforme O, faz ísso, o oxigênio atômico. O, é forma- 
ct. A elevações mais altas, a dissociação de O, é muito extensiva. A 400 lem, por exemplo, apenas 1% do oxigénio 
<tá na forma de O,; os outros 99° u é oxigênio atômico. A 130 km, O, e O estão exatamente em abundância iguais, 
abaixo de 130 km, Oj é mais abundante que O. 

A energia de dissociação da ligação de N,é muito alta (Tabela 8.4). Como mostrado em "Pratique 18.2", apenas 
tons de comprimento de onda muito curto possuem energia suficiente para dissociar N,. Além disso, N, não ab- 
>rve rapidamente os fótons, mesmo quando eles possuem energia suficiente. Como resultado, muito pouco nitro- 
. jnio atômico é formado na atmosfera externa pela dissociação do N,. 

Fotoionização 

Em 1901, Guglielmo Marconi recebeu um sinal de rádio em St John's, Netvfoundland, que tinha sido trans- 
nitido de Land's End, Inglaterra, em torno de 2.900 km de distância. Uma vez que se pensava que as ondas de rá- 
Jio se moviam em linhas retas, tinha sido suposto que a comunicação por rádio a longas distâncias na Terra seria 
mpossíveL O experimento bem-sucedido de Marconi sugeriu que a atmosfera da Terra de alguma forma afeta- 
a substancia lmente a propagação das ondas de rádio. Essa descoberta levou a estudos intensos da atmosfera 
- \tema. Por volta de 1924, estabeleceu-se a existência de elétrons na atmosfera externa por meio de estudos e'- 
^erimentais. 

Para cada elétron presente na atmosfera externa, deve haver um ion correspondente carregado positívamente 
>s elétrons na atmosfera externa resultam principalmente da fotoionização de moléculas, causada pela radiaçi o 
-.ilar. A fotoionização ocorre quando uma molécula absorve radiação e a energia absorvida provoca a pv r i a di -re 
détron. Consequentemente, para a fotoionização ocorrer, a molécula deve absorver um fóton; este de\ •- ttc er : 
jficiente para remover um elétron. 
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I TABELA 1 8.2 Processos de ionização, energia de ionização n comprimentos de onda máximos capazes de provocara ionização 

Processo 

Energia de ionização (kj/mol) 

Inm) 

X - hv » N,’ t e 

1.495 

80.1 

O; + /ir » O.' + e 

1305 

993 

O +• hr * Q* + e 

1313 

913 

NO + Iw » NO* + e 

M) 

1343 


Alguns dos mais importantes prucessos de ionização que ocorrem na atmosfera externa acima de aproxim. 
mente 90 km são mostrados na Tabela 18.2, com as energias de ionização e o comprimento de onda mãxirr 
um fóton capaz de provocar a ionização. Os íótons com energias suficientes para provocar a ionização têm com 
mentos de onda na região de alta energia do ultravioleta, Esses comprimentos de onda são completamente ri; 
dos da radiação que atinge a Terra parque são absorvidos pela atmosfera externa. 


1 8.3 O ozônio na parte superior da atmosfera 

Enquanto N>, 0,e0 absorvem fotons com comprimentos de onda mai> 
tos que 240 nm, o ozônio é o absorvedor chave de fótons com comprimentc - a 
onda de 240 a 310 nm. Vamos considerar como o ozônio se forma na atmos - 
externa e como cie absorve fótons. 

Abaixo de uma altitude de 90 km, a maioria da radiação de comprimento de onda mais curto capaz de fot 
nização foi absorvida. Entretanto, a radiação capaz de dissociara molécula de 0 ; ésuíirien temente intensa : 
a fotodissociaçáo de O. (Equação 18.1) para permanecer importante à altitude baixa de 30 km. Na região entre 
90 km, a concentração de Ó ; é muito maior que a concentração de oxigênio atômico. Em consequência, os át. 
dc O que se formam nessa região sofrem colisões frequentes com as moléculas de O-,, resultando na formaça z 
ozônio. O,: 

0(£) + CX(y) *CV(s) fl* - 

O asterisco sobro O, significa que a molécula de ozônio contém excesso de energia. A reação de O com O r-. - 
formar O/ libera 105 kj/mol. Essa energia deve ser transferida da molécula de CV em um período muito cur: 
tempo, ou ela simplesmente se desintegrará em O. e O — uma decomposição que é o inverso do processo pele 
O/ é formado. 

Uma molécula de O, 4 rica em energia pode liberar seu excesso de energia colidindo com outro álomoou rr ► 
cuia e transferindo parte do excesso de energia para ela. Vamos representar o átomo ou a molécula com qual 
colide como M . (Geralmente M é Ni, ou O, porque essas são as moléculas mais abundantes. ) A formação de (. 
transferência do excesso de energia para M são resumidas pelas seguintes equações: 

0<£) + CX(g) — CV(£) 

Q,*(g)+M(g) ►0 1 (S) + M»(1) 

CKg)+0 2 {g)+M(g) *0 3 (5)+M *(tf) (net) I 1 " 

A velocidade na qual O- se forma de acordo com as equações 183 e 18.4 depende de dois fatores que varia rr 
sentidos opostos com o aumento da altitude. Primeiro, a formação de O, 4 , de acordo com a Equação 18.3, dep 
da presença de átomos de O. A baixas altitudes a maioria da radiação energética suficiente para dissociar O 
absorvida; portanto, a formação de Oé favorecida a altas altitudes. Segundo, tanto a Equação 18.3 quanto a 1* - - 
pendem das colisões moleculares. Entretanto, a concentração de moléculas é maior a baixas altitudes, dc m 
que as colisões entre O e O, (Equação 18.3) e entre O,* e M (Equação 18.4) são ambas maiores a altitudes nu - 
xas. Uma vez que esses processos variam com a altitude em sentidos opostos, a velocidade mais alta da forr - 
de O ; ocorre em uma banda a uma altitude de aproximadamente 50 km, próxima à estratosfera (Figura 1 8.1 (a 
total. 90% do ozônio da Terra é encontrado na estratosfera, entre altitudes de 10 e 50 km. 

Uma vez formada, a molécula de ozônio não dura muito. O ozônio é capaz de absorver a rad iação solar, ç - 
decompõe de volta em O, e O. Como só 105 kj/moí são necessários para esse processo, os fótons de comprin r- ■ 
de onda mais curtos que 1 .140 nm são suficientemente energéticos para fotodissoriar O, Entretanto, as mai' ? 




ANIMAÇÃO 

O/ónlo estratodérico 
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- ais importantes absorções são realizadas pelos fòtons entre 200 e 310 nm. Se não fosse pela camada de ozônio na 
- atosfera, esses fótons de alta energia penetrariam na superfície da Terra. A vida animal e vegetal como conhe- 
- -us nào poderia sobreviver na presença dessas radiações de alta energia. O 'escudo de ozônio' é, portanto, es- 
-rctal para nosso bem-estar. Entretanto, as moléculas de ozônio que formam esse escudo essencial contra a 
ação representam apenas uma minúscula fração dos átomos de oxigênio presentes na estratosfera porque eles 
v continua mente destruídos à proporção que sao formados. 

A fotodecomposição do ozônio inverte a reação que o forma. Assim, lemos um processo cíclico de formação e 
.'mposição do ozônio, resumido como segue: 

0,(g) + /» * Ofs) + Oftf) 

0(£) + CX(£) + M(tf) * 0,(£) + M*^) (calor liberado) 

0,(íT) + /n *0&) + 0(g) 

0(g) + 0(,ç) + M(#) * O : {g) + M*(g) (calor liberado) 


O primeiro e o terceiro processos são fotoquimicos; eles usam um fóton solar para iniciar a reação química, 
•egundo e o quarto processos são reações químicas exotérmieas. O resultado líquido de todos os quatro 
cessos é um ciclo no qual a energia solar radiante é convertida em energia térmica. O ciclo do ozônio na estratosfera 
-sponsável pelo aumento da temperatura que atinge seu máximo na estratopausa, como ilustrado na Figura 18.1. 

O esquema descrito para a formação e a decomposição das moléculas de ozônio explica alguns, mas nem todos, 
- fatos sobre a camada de ozônio. Ocorrem muitas reações químicas que envolvem outras substâncias que não 
• nas o oxigênio. Além disso, os efeitos de turbulência e ventos que misturam a estratosfera devem ser considera* 
-. Resulta uma imagem muito complicada. O resultado como um todo da formação do ozônio e reações de re- 
n çüo, acopladas com a turbulência atmosférica e outros fatores, é produzir um perfil de ozônio na atmosfera 
tema como mostrado na Figura 183. 


minuição da camada de ozônio 

Em 1995 o Prêmio Nobel de Química foi dado a F. Shcrwood Rowland, Ma- 
- Molina e Paul Crutzcn por seus estudos da diminuição do ozônio na estra- 
-fera. Em 197(1 Crutzen mostrou que os óxidos de nitrogênio naturais 
•truíam cataliticamente o ozônio. Rowland e Molina identificaram em 1974 
je o doro dos clorofluorocarbonos (CFCs) podem diminuir a camada de ozó- 



ANIMAÇÓES 

Destruição catalítica do 
ozônio estratosférico, 

CFCs e ozônio estralostérico 


. que protege a superfície da Terra da radiação ultravioleta danosa, Essas 
-- estâncias, principalmente CFCI-, (Freon-1 1 TXI ) e CF,C1, (Freon-12 1 ' 1 ), tinham sido bastante utilizadas como pro- 
■ entes em latas spray, como gases refrigerantes e de condidonadores de ar e como agentes espumantes para plás- 
. is. Eles são virtualmente não-reativos na atmosfera mais baixa. Além disso, são relativamente insolúveis em 
_~ia e, por isso. nào são removidos da atmosfera pela chuva ou por dissolução nos oceanos. Infelizmente, a falta 
reatividade que os tornou comercialmente úteis também permite que eles sobrevivam na atmosfera e difun- 



Concentração de ozônio (moléculas/cnv 1 ) 


Figura 18.3 Variação na 
concentração de ozônio na atmosfera, 
como função da altitude. 
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Liam -sc eventualmente para a estratosfera. Estima-se que vários milhões de toneladas de clorofluorocarbonos t 
jam presentes agora na atmosfera. 

A medida que os CFCs difundem-se na estratosfera, são expostos à radiação de alta energia, que pode pn 
car a fotudissociação. As ligações C — Cl são consideravelmente mais fracas que as ligações C — F (Tabela • 
Como resultado, os átomos livres de cloro são formados rapidamente na presença de luz com romprimenfo- 
onda na faixa de 190 a 225 nm, como mostrado na seguinte equação para Freon-12 :u : 

CF,CU(s) + hv * CFjClOf) + C%) \1È* 

Os cálculos sugerem que a formação do átomo de cloro ocorre a velocidade maior à altitude de aproxim. 
mente 30 km. 

O cloro atômico reage rapidamente com o ozôrtio para formar monóxido de cloro (CIO) e oxigênio molecular (C 

ci(ff) + o,0r) — » cicty) + o 2 (£) [18- 

A Equação 18.7 segue uma lei de velocidade de segunda ordem com constante de velocidade muito gran 

Velocidade - *fCl][0,J * = 7,2 x 10* moT 1 L s* 1 a 298 K f 1 8* 

Sob determinadas condições ClOgeradona Equação 18.7pode reagir para regenerar átomos livres àe Cl L 
maneira de isso poder acontecer é pela fotodissociação de CIO: 

C10(g) + hv » Cl(g) + 0(g) [lí- - 

Os átomos de Cl gerados na Equação 18.9 podem reagir com mais O v de acordo com a Equação 18.7. F-- 
duas equações formam um ciclo para o átomo de Cl — decomposição catalisada de O a em O,, como quando som* 
mos as equações da seguinte maneira: 

2Cl(g) + 20, (g) • 2C10(g)+20i (g) 

2C10(g)+/ir' » 2Cl(g)+20(g) 

Q(g)rO(g) >Q ,Íg) 

2CKg)+20,(g)+2C10( í *) + 20(g) *2Cl(g)+2C10(£)+30,(g)+20(g) 

A equação pode ser simplificada ao se eliminar espécies semelhantes de cada lado da equação para fome^ 

20,(g)-^30 I (g) [18: 

Como a velocidade da Equação 18.7 aumenta linearmente com [Cl), a 
locidade na qual o ozônio é destruído aumenta conforme a quantidade de à- 
mos de Cl aumenta. Assim, quanto maior a quantidade de CFCs difundida r 
estratosfera, mais rápida a destruição da camada de ozônio. As velocidade- 
difusão das moléculas da troposfera para a estratosfera são lentas. Toda 
uma diminuição da camada de ozônio sobre o Pólo Sul já foi observada, es: 
cialmente durante os meses de selembro e outubro (Figura 18.4). Os cienti- 
encontraram também evidências de que o Pólo Norte sofre uma similar, n 
menos pronunciada, perda de ozônio durante os últimos meses do invem 
Existe também crescente evidência de alguma diminuição em latitudes rr; 
baixas. 

Por causa dos problemas ambientais associados com os CFCs, medidas tér 
sido tomadas para limitar sua fabricação e uso. Uma das principais medida- 
a assinatura do Protocolo de Montreal em Substâncias que Destroem a Cam 
de Ozônio, em 1987, no qual os paises participantes concordaram em reduz 
produção de CFC. Limites mais severos foram acertados em 1992, quandi. 
presentantes de aproximadamente cem paises concordaram em banir a proc 
çâo e o uso dos CFCs até 1996. Todavia, uma vez que os CFCs são não-reativ 
porque difundem tão lentamente para a estratosfera, os cientistas estimam qu* 
destruição da camada de ozônio continuará por muitos anos. 



Figura 18.4 Mapa do ozônio 
total presente no Hemisfério Sul, 
de 1 6 de setembro de 2000, de 
um satélite em órbita. As diferentes 
tonalidades representam as várias 
concentrações de ozônio. A área 
:?ntral, que está sobre a Antártida, 
r a área de mais baixa 
concentração de ozônio. 
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I TABFLA 1 8 3 Fonte;, e concentrações típicas de alguns constituintes atmosféricos secundários j 

Constituinte secundário 

Fontes 

Concentrações típicas 

Dióxido de carbono, CO, 

Decomposição de matéria orgânica; 
liberação dos oceanos; combustão de 

combustíveis fósseis 

375 ppm por toda a troposfera 

Monóxido de carbono, CO 

Decomposição de matéria orgânica; 
processos industriais, combustão de 
combustíveis fósseis 

0,05 ppm em ar não-polufdo; 1-50 ppm em 
áreas de tráfego urbano 

Metano. CH, 

Decomposição de matéria orgánica; 
vazamento de gás natural 

1,77 ppm por toda a troposfera 

Txido nítrico, NO 

Descargas elétricas, combustão interna de 
motores; combustão de matéria orgânica 

0,01 ppm em ar não-poluido; 0,2 ppm na 
névoa 

Tzônio, O, 

Descargas elétricas; ditusáo da estratosfera; 
névoa íntoquimica 

0 a 0,01 ppm em ar náo-poluído; 03 ppm 
em névoa fotoquímica 

Dióxido de enxofre, SO, 

Cases vulcânicos; incêndios em florestas; 
ação de bactérias; combustão de 
combustíveis fosseis; processos industriais 

0 a 0,01 ppm em ar náo-poluído; 0,1-2 ppm 
em ambiente urbano poluído 


Que substâncias substituirão os CFCs? Até o momento as principais alternativas são os hidrofluorocarbonetos, 
impostos nos quais as ligações C H substituem as ligações C — Cl dos CFCs. Um composto desse tipo atualmen- 
utílizado é CH,FCF,, conhecido como HFC-134a. Mudar dos CFCs para alternativas como os HFCs ê caro. Por 
emplo, o custo para mudar os equipamentos de ar condicionado em prédios comerciais nos Estados Unidos para 
ízé-los compatíveis com os substitutos de CFC fica em tomo de 2 bilhões de dólares norte-americanos. Além disso, 
- substitutos do CFC atual são menos eficientes em relação à refrigeração, necessitando dc um pouco mais de ener- 
cij para igualá-los, o que também aumentaria os custos do consumidor. Todavia, cientistas e criadores de diretrizes 
incluíram que os custos são necessários para proteger o ambiente. 


8.4 A química e a troposfera 


A troposfera consiste basicamente em N, e O., que juntos compreendem 99% da atmosfera da Terra no nível do 
iiir (Tabela 18.1). Outros gases, apesar de presentes apenas em concentrações muito baixas, podem ter efeitos inv 
. .irtantes no ambiente. A Tabela 18.3 relaciona as principais fontes e concentrações típicas de alguns dos constítu- 
ites secundários importantes da troposfera. Muitas dessas substâncias ocorrem tão-somente em ligeira extensão 
o ambiente natural, mas exibem concentrações muito mais altas em determinadas áreas como resultado de ativi- 
: ade humana. Nesta seção abordaremos as características mais importantes de algumas dessas substâncias e seus 
•spectivos papéis químicos como poluentes do ar. Como veremos, muitas se formam como resultado direto ou in- 
direto dos usos comuns de reações de combustão. 


Compostos de enxofre e chuva acida 

Os compostas contendo enxofre estão presentes em certo grau em atmosferas naturais não-poluídas. Fies se 
riginam da decomposição por bactérias de matéria orgânica, nos gases vulcânicos e de outras fonles relacionadas 
i Tabela 18.3. A concentração de compostos contendo enxofre na atmosfera resultante de fontes naturais é muito 


quena, se comparada ás concentrações construídas em 
•nbientes urbanos e industriais como resultado de ativi- 
dades humanas. Os compostos de enxofre, sobretudo o 
i óxido dc enxofre, SCT, estão entre os gases poluentes 
lais comuns, mais desagradáveis e prejudiciais. A Tabela 
3.4 mostra as concentrações de vários gases poluentes em 
mbiente urbano típico (sem ser um ambiente particular- 
íente afetado pela névoa). De acordo com esses dados, o 
vel de dióxido de enxofre è 0,08 ppm ou maior em npro- 
madamente metade do tempo. Essa concentração é con- 
deravelmente mais baixa que a concentração de outros 
luentes, em especial a do monóxido de carbono. Foda- 


TABELA 18 4 Concc-nrraçoes intermediárias de poluentes 
atmosféricos em uma atniusfera urbana típica 

Poluente 

Concentração (ppm) 

Monóxido de carbono 

10 

Hidrocarboncios 

3 

Dióxido de enxofre 

0,08 

Óxidos de nitrogênio 

0,05 

Oxidantes totais 
(ozônio e outros) 

0,02 
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via, SQ, é considerado o mais prejudicial à saúde entre os poluentes mostrados, especial mente pana pessoas Ci 
dificuldades respiratórias. 

Afi combustões do carvão e do petróleo respondem por aproximadamente 80% de SO ; total liberado r 
Estados Unidos. A extensão na qual as emissões de SO, são um problema nas queimas do carvão e do petn ■ 
dependem do nível de concentração de enxofre. Alguns tipos de petróleo, como os do Oriente Médio, são rei ' 

\ amente baixos em enxofre, enquanto outros, como os da Venezuela, têm alto teor de enxofre. Por causa da p' 
cupaçfio sobre a poluição de 50,, o petróleo com baixo teor de enxofre está com demanda maior, senc 
portanto, mais caro. 

O carvão também varia em seus teores de enxofre. A maior parte de carvão do leste do Mississipi é rclativanu r 
alta em teor de enxotre, ate ó"o cm massa. A maior parte do carvão dos estados do oeste norte-americano tem ba. 
teor de enxofre. Entretanto, esse can ão também tem baixo calor dc combustão por unidade de massa de carvão, 
nando a diferença no teor de enxofre por unidade de calor produzido não fão grande como geraLmente se sup< >. 

Mais de 30 miihoes de toneladas de SO. são liberadas na atmosfera nos Estados Unidos a cada ano. (Por c. 
paração, a erupção do Monte Finatubo nas Filipinas, em 1991, expeliu de 15 a 30 milhões de toneladas de 50 - 
atmosfera.) O dióxido de enxofre por si só é prejudicial tanto à saúde humana quanto à propriedade; além di— 

SO, atmosférico pode ser oxidado a 50. por quaisquer dos vários diferer 
caminhos (como a reação com O, ou O j. Quando SO, se dissolve na água, p r 
duz árido sultúrico. H,S0 4 : 

SOj (£) + H.O(/) ► H^S0 4 (iiíj) 

Muitos efeitos ambientais atribuídos a SO. são na realidade responsar 
dade de H,S0 4 . 

A presença de SO, na atmosfera e o ácido suifúrico que ele produz tv~ 
tam no fenômeno da chuva árida. (Os óxidos de nitrogênio, que formam ao 
nitrico, também são contribuintes importantes da chuva ácida.) A água 
chuva não contaminada é naturalmente ácida e, em geral, tem valor de pH t 
tomo de 5,6. A fonte primária dessa acidez natural é CO-, que reage cor 
água para formar ácido carbônico, H,CO, Entretanto, a chuva ácida é mais .* 
da que a água da chuva normal e geralmente tem valor de pH em tomo de 4 

acidez tem afetado muitos lagos no norte . - 
FILME Europa, dos Estados Untcios e do Canada : 

X, Dlóxid0 de «'bnno comporta- d ll7lndo aR populações de peixes, bem cor 

w se cumo um ando em agua , , . ‘ , . . 

afetando outras partes do ecossistema der 

tro dos lagos e nas florestas das redondez 
Q pH da maior parte das águas naturais ronlendo organismos vivos e- , 
entre 6,5 e 8,5. Para níveis de pH abaixo de 4,0, todos os vertebrados, a ma io- 
dos invertebrados e muitos microorganismos são destruídos. Os lagos m 
suscetíveis ao estrago são os de baixas concentrações de íons básicos, cor 
HCO,‘, que os tamponam contra variações de pH. Mais de 300 lagos no esti.” 
de Níova York náo contém peixes e 140 lagos em Ontário, Canadá, são destitv 
dos de vida. A chuva ácida que parece ter matado os organismos nesses laçr ■ 
origina-se a centenas de quilômetros no sentido contrario ao vento nas regi*’ 
do Vale de Ohin e dos Grandes Lagos. 

Como os áridos reagem com os metais e com os caiVonaU», a ctvuv a àc. ; 
corrosiva tanto para metais quanto para materiais de construção em pe 
O mármore e o calcário, por exemplo, cujo principal constituinte é CaC ' 
rapidamente atacados pela chuva ácida (Figura 18.5). Bilhões de dólares 
te-americanos são perdidos a cada ano como resultado de corrosão pela p 1 
çio causada por 50,. 

Uma maneira de reduzir a quantidade de SO, liberada no meio ambien* 
a remoção do enxofre do carvão e do petróleo antes de queimá-los. Infelizmc' ■ 
isso õ atualmente muito caro para ser tecnologicamente aplicável. Entretar 
vários métodos têm sido desenvolvidos para a remoção dc 50, dos gases : 
mados quando o carvão e o petróleo são queimados O calcário em 
(CaCOO, por exemplo, pode ser injetado no forno de uma usina de enerc 
onde se decompõe em cal (CaO) e dióxido de carbono: 



* W / 


(b; 

Figura 1B.S (a) Essa estátua no 
Field Museum, em Chicago, mostra 
os efeitos da corrosão por chuva 
acida e poluentes atmosféricos. 

(b) A mesma estátua depois da 
restauração. 
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CaCO,(s) » CaO(á) + CO,($) 

CaO reage com SO, para formar sulfito de cálcio: 

CaO(s) + SO,(£) * CaSO,(s) 

As partículas sólidas dc CaSO„ bem como muito de SO,que não reagiu, podem ser removidas do gás do forno 
issanclo-as por uma suspensão aquosa de cal (Figura 18.6). Entretanto, nem todo SO, é removido e, dada as 
normes quantidades de carvão e petróleo queimados no mundo inteiro, a poluição por SO, provavelmente con- 
nuarã a ser um problema por algum tempo. 

Monóxido de carbono 

O monóxido de carbono é formado pela combustão incompleta de material contendo carbono, como combustí- 
eis fósseis. Em termos de massa total, CO é o mais abundante de todos os gases poluentes. O nível de CO presente 
o ar não-poluído c baixo, provavelmente na ordem de U,05 ppm. A quantidade total estimada de CO na atmosfera é 
-proximadamentc 5,2 x 10" g. Só nos Estados Unidos, em tomo de 1 x IO 1 * g de CO é produzido por ano, praticamen- 
í dois terços dos quais vindos de automóveis. 

O monóxido de carbono é uma molécula relativamente não- reativa e, por isso, não apresenta risco para a vege- 
içáo ou materiais. Entretanto, ela afeta os humanos. Tem a habilidade singular de se ligar muito fortemente ã he- 
moglobina, a proteína que contém ferro nas células de glóbulos vermelhos (Figura 18.7(a)) e transporta oxigênio 
o sangue. A hemoglobina consiste em quatro cadeias de proteínas mantidas ligeiramente juntas em um aglome- 
ado (Figura 18.7(b)). Cada cadeia tem uma molécula heme dentro dc seus envoltórios. A estrutura da hemeémos- 
rada na Figura 18.7(c). Observe que o ferro está situado no centro de um plano de quatro átomos de nitrogênio, 
ma molécula de hemoglobina nos pulmões captura uma molécula de 0 ; , que reage com o átomo de ferro para 
rmar uma espécie chamada oxietnoglobifui. À medida que o sangue circula, a molécula de oxigênio será liberada 
>s tecidos quando for necessária para o metabolismo das células, isto é, para os processos químicos ocorridos na 
elula. (Veja o quadro “A química e a vida" sobre sangue como uma solução-tampão, na Seção 17.2.) 

Da mesma forma que O,, CO também se liga muito fortemente ao ferro na hemoglobina. O complexo é chama- 
o carboxiemoglobim e é representado como COHb. A afinidade da hemoglobina humana por CO é aproximada- 
mente 21 0 vezes maior que por O,. Como resultado, uma quantidade relativamente pequena de CO pode inativar 
ma fração substancial da hemoglobina no sangue para o transporte de oxigênio. Por exemplo, uma pessoa respi- 
mdo um ar que contenha apenas 0,1% de CO inala-o em quantidade suficiente depois de algumas horas de respi- 
jção para converter 60% da hemoglobina em COHb, reduzindo assim a capacidade normal do sangue de 
ransportar oxigênio em 60%. 

Sob condições normais um não-fumante respirando ar nào-poluído tem aproximadamente 0,3 a 0,5% de 
:OHb na corrente sanguínea. Essa quantidade origina-se basicamente da produção de pequenas quantidades de 
'O no curso da química normal do organismo e de pequenas quantidades de CO presentes no ar limpo. A exposição 


Carvão - 

CaCCV 
Ar - 


Fomo 

S + O, SO, 

CaO 


E 


Aguj+ CaO 


Depurador de SO; 


f namrauua ! 


CtSOj +- SO,] — *■ 


Pasta fluida de água 


Pasta fluida 
de CaSOí | 


Chaminé 



- gura 18.6 Método comum para a remoção de SO, de combustíveis queimados. O calcáno em pó decompõe-se em 
iO, que reage com SO, para formar CaSO v CaSO, e algum SO, que não reagiu entram em uma câmara de purfeaç 
-amada depurador de gás, onde um chuveiro de CaO e água converte SO , restante em CaSO, e precipita CaSO cm 
riiduo úmido chamado pasta fluida. 
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Proteína 


(b) 


Figura 18.7 As células de glóbulos vermelhos (a) contém hemoglobina (b). A hemoglobina contém quatro unidades 
heme, cada uma das quais pode se ligar a uma molécula de O (c). Quando exposta a CO, a heme se liga a ele em 
preferência a O r 



Figura 18.8 Os lampiões e fogões 
a querosene têm etiqueta de 
advertência a respeito do uso em 
locais fechados, como em uma sala 
dentro de casa. A combustão 
incompleta pode produzir 
monóxido de carbono, CO, incolor 
e inodoro, que é tóxico. 


a altas concentrações de CO permite que o nível de COHb aumente, o que r • 
sua vez deixa menos sítios de Hb aos quais O, possa se ligar. Se o nível > 
COHb toma-se muito alto, o transporte de oxigênio é efetivamente deslig; 
ocorrendo morte. Como CO é incolor e inodoro, o envenenamento por l 
ocorre sem muito aviso. Dispositivos de combustão sem ventilação apror ' 
da, como lampiões c fogões a querosene, por exemplo, apresentam um r- 
em potencial à saúde (Figura 18.8). 

Óxidos de nitrogênio e névoa fotoquímica 

Os óxidos de nitrogénio são os componentes principais das névoas, 
fenômeno ao qual os habitantes das cidades estão habituados. O termo mv j . 
lere-se ã condição especificamente desagradável de poluição em detennin.. c * 
ambientes urbanos que ocorre quando as condições do tempo produzem u~ ■ 
massa de ar relativamente estagnada. A névoa tomou-se famosa em Los Aru 
les, mas agora também é comum em muitas outras áreas urbanas; é mais cor-: 
lamente descrita como névoa fotoquímica porque os processos fotoquírr. 
tém papel principal em sua formação (Figura 18.9). 

O óxido nítrico, NO, forma-se em pequenas quantidades nos cilindres js 
combustão interna dos motores pela combinação direta de nitrogénio e oxigé 

N,(jf) + Oj(g) 2NO(s) A H = 180,8 kj [16. 


Como observado no quadro "A química no trabalho", na Seção 15.6, a constante de equilíbrio K para essa : 
çào aumenta de aproximadamente 10 a 300 K (relativamente a temperatura ambiente) para cerca de 0,05 al- 
K (relativamente a temperatura no cilindro de um motor durante a combustão). Assim, a reação é mais favorá 
temperaturas mais altas. Antes da instalação de dispositivos de controle de poluição, os níveis de emissão tip: . 
de NO, eram de 2,5 g/km. ( x é 1 ou 2 porque tanto NO quanto NO, são formados, apesar de NO predomir 
Atualmente ns padrões de emissão dos automóv eis requer niveis de emissão de NO, de menos de 0/25 g/km, r 
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está programado para ser reduzido para 0,04 g/km até 2004. A Tabela 18.5 re- 
-ume os padrões federais norte-americanos para as emissões de hidrocarbone- 
tos e NO, desde 1975, bem como os padrões mais restritivos impostos na 
Califórnia. 

No ar NO é rapidamente oxidado a dióxido de nitrogênio (NO-,): 

2NOQJ) + 0,(£) 2NO,(g) A H = -113,1 k) [18.121 

A constante de equilíbrio para essa reação diminui de aproximadamen- 
I0 |: a 300 K para em tomo de 10''’ a 2.400 K. A fotodissociaçio de NO, ini- 
:ia as reações associadas com a névoa fotoquímica. A dissociação de NO. 

. m NO e O requer 304 kj/mol, que corresponde a um comprimento de onda 
ie fóton de 393 na À luz do sol, conseqüentemente, NO, sofre dissociação 
em NO e O: 

NO,(tf) + Irv *NO($) + 0(.ç) [1B.13J 

O oxigênio atômico formado sofre várias reações possíveis, uma das quais 
romece ozônio, como descrito anteriormente: 

0(s) + 0, + l\%) *O i (g) + M*(g) [18.14] 

O ozônio é o componente-chave da névoa fotoquímica. Apesar de ele ser um anteparo fundamental de U V na 
unosfera superior, é um poluente indesejável na troposfera. Também é extremamente reativo e tóxico; respirar o 
ir que contém quantidades consideráveis de ozônio pode ser esperialmente perigoso para pessoas que sofrem de 
isma, para as que se exercitam e para os mais idosos. Em decorrência temos dois problemas: quantidades excessi- 
as em muitos ambientes urbanos, onde ele é perigoso, e diminuição na atmosfera, onde é vital. 

Além dos óxidos de nitrogénio e do monóxido de carbono, ummotor automotivo emite hidrocarbonetos que não 
foram queimados como poluentes. Esses compostos orgânicos, constituídos inteiramente de carbono e hid rogênio, 
-ão os principais componentes da gasolina. - seção 25. Um motor normal sem controle efetivo de emissão 
mite aproximadamente de 63 a 9,4 g desses compostos por quilômetro. Os padrões atuais exigem que as emissões 
de hidrocarbonetos sejam menos de 0,16 g/km. 

A redução ou a eliminação da névoa exige que os ingredientes essenciais para sua formação sejam removidos 
das descargas dos automóveis. Os conversores catalíticos são desenvolvidos para reduzir drasticamente os níveis 
ie NO, e hidrocarbonetos, dois dos principais ingredientes da névoa (veja o quadro "A química no trabalho", na 
-'eçào 14.6). Entretanto, os sistemas de controle de emissão são notavelmente ineficazes em automóveis cuja manu- 
tenção é inadequada. 

Vapor de água, dióxido de carbono e clima 

Temos visto como a atmosfera toma a vida como conhecemos possível na Terra blindando a radiação perigosa 
de comprimento de onda curto. Além disso, a atmosfera é essencial para manter uma temperatura razoavelmente 
uniforme e moderada na superfície do planeta. Os dois componentes atmosféricos de maior importância na manu- 
enção da temperatura na superfície da Terra são o dióxido de carbono e a água. 



Figura 18.9 Névoa fotoquímica. 

A névoa é produzida principalmente 
pela ação da luz do sol nos gases 
produzidos pela exaustão dos 
automóveis. 


I TABELA 18.5 

Padrões norte-americanos de emissão nos escapamentos 


Ano 

Hidrocarbonetos (g/km) 

Óxidos de Nitrogênio (g/km) 

1975 

0,94 (036) 

1,94(135) 

1980 

036(036) 

135 (0,63) 

1985 

036 (036) 

0,63(035) 

1990 

036 (0,26) 

0,63 (035) 

1995 

0,16 (0,16) 

0,25 (035) 

2004 


0,04 (0,03) 


1’adròes da Califórnia entre parênteses. 
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Figura 18.10 (a) O dióxido de 
carbono e a água absorvem 
oeterminados comprimentos de 
onda tíe radiação infravermelho, 
que ajuda a evitar que a energia 
sàcape da superfície da Terra, 

•b: Distribuição dos comprimentos 
de onda absorvidos por C0 2 
e HjO, comparados aos 
comprimentos de onda emitidos 
pela superfície da Terra. 

Comprimento de onda (nm) 

(a) (b) 

A Terra está, como um lodo, em um balanço térmico em relação às vizinhanças. Isso significa que a Terra irrac 
energia no espaço a uma velocidade igual à velocidade na qual ela absorve energia do SoL O Sol tem temperatura . 
aproximadamente 6.Ü0Ü K. Como visto do espaço, a Terra é relativamcnte fria, com temperatura de aproximadam,. * 
fe 254 K. A distribuição dos comprimentos de onda na radiação emitida a partir de um objeto é determinada por >_ 
temperatura. Por que a Terra, vista de fora de sua atmosfera, parece muito mais fria que a temperatura que geralnu' 
te experimentamos em sua superfície? A troposfera, transparente à luz visível, não é transparente à radiação infr 
vermelho. A Figura 1B.10 mostra a distribuição de radiação a partir da superfície da Terra e os comprimentos . 
onda absorvidos pelo vapor de água atmosférico e pelo dióxido de carbono. De acordo com o gráfico, esses gases 
mnsféricos absorvem muito da radiação que sai da superfície da Terra. Ao fazer Isso, ajudam na manutenção da ter 
perafura uniforme, suportável na superfície da Terra, mantendo, como era, a radiação intravermelho da supertu 
que sentimos como calor. A influência de H,0, de CO, e de outros gases atmosféricos na temperatura da Terra é z- 
ralmente chamado trfcito i •shifa (veja o quadro “A química no trabalho" da Seção 3.7). 

A pressão pardal do vapor de água na atmosfera varia muito de um lugar para outro e acontece de tempos -. - 
tempos, mas ela normalmente é mais alta próxima da superfície da Terra e cai muito nitidamente com o aumer' 
da elevação. Como o vapor de água absorve radiação intravermelho tão fortemente, esta tem papel importante - 
manutenção da temperatura atmosférica à noite, quando a superfide emite radiação para o espaço e não rect. 
energia do Sol. Em regiões de climas desérticos muito secos, onde a concentração de vapor de água é surpreende: 
temente baixa, pode ser extremamente quente durante o dia, mas muito frio durante a noite. Na ausénda de u: 
camada extensa de vapor de água para absorver e depois irradiar parte da radiação infravermelho de volta à Ter 
a superfície perde essa radiação para o espaço e esfria muito rapidamente. 

O dióxido de carbono tem papel secundário, porém muito importante na manutenção da temperatura da 
períicie. A queima mundial de combustíveis fósseis, principalmente carvão e petróleo, em escala extraordinária r 
era moderna tem aumentado visivelmente o nível de dióxido de carbono na atmosfera. Medidas realiza.* 
durante várias décadas mostram que a concentração de CO, na atmosfera está aumentando uniíormemente (Fia . 
ra 18.1 1). De fato, o nível de CO, tem aumentado em 30% para mais de 375 ppm desde a era pré-industríal. Um o 
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Figura 18.11 A concentração de COj 
atmosférico tem crescido mais de 1 5% 
desde o final na década de 50. Esses 
dados foram gravados no Observatório 
de Mauna Loa no Havaí ao se 
monitorar a absorção de radiação 
infravermelho. O formato em dente 
de senote do gráfico deve-se às 
variações regulares de eslaçào na 
concentração de CO, em cada ano. 
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-enso está surgindo entre os cientistas a respeito de que esse aumento já está interferindo no clima da Terra e de 
ue ele pode ser responsável pelo aumento observado na média global da temperatura do ar de 0,3 a 0.6 "C durante 
último século. 

Com base nas taxas presentes e estimadas de uso de combustíveis fósseis, espera-se que o nível de CO, atmus- 
erico dobre onivel atual entre 2050 e2100. Os modelos computacionais prevêem que esse aumento resultará em ele- 
nçao nn média da temperatura global de 1 para 3 "C. Variações importantes no clima resultariam de uma variação 
a temperatura dessa ordem de grandeza. Porque tantos fatores entram na determinação do clima, não podemos 
? terminar com certeza quais variações ocorrerão. Entretanto, a humanidade evidentemente tem que adquirir o 
rotencial, variando a concentração de CO, e outros gases que 'aprisionam' o calor na atmosfera, para alterar subs- 
mcialmentc o clima do planeta. 


toà. Um olhar mais de perto Metano como gás de efeito estufa 


Apesar de CO, receber a maioria da atenção, outros ga- 
ses lém contribuição igual no eleito estufa. O líder enlre eles 
o metano, CH,. Cada molécula de metano tem aproxima- 
damente 25 vezes o efeito estufa de uma molécula de CO,. 
Estudos de gás atmosférico aprisionados há muito tempo 
•m tolhas gelo da Groenlândia e Antártida mostram que a 
nneen tração de metano na atmosfera tem aumentado du- 
jfite a era industrial, dos valores pré-industriais na faixa 
ie 03-0." ppm até o valor atual de aproximadamente 1,8 
ppm. 

O metano é formado em processos biológicos que ocor- 
vm em ambientes com pouco oxigênio. As assim chamadas 
bactérias anaeróbicas que florescem nos pântanos e aterros 
-anitários, próximas das raizes do arroz e no sistema di- 
gestivo dos animais ruminantes, produzem metano (Figura 
'.8.12). Ele também escapa para a atmosfera durante a extra- 
;ão e transporte do gás natural (veja o quadro "A química no 
rrabalho", dn Seção 10.5). Estima-se que aproximadamente 
Jois terços cias emissões diárias de metano atuais, que estão 
rescendo aproximadamente 1% por ano, estão relacio- 
nadas com a atividade humana. 

O metano tem uma meia-vida na atmosfera de aproxi- 
madamente dez anos. enquanto CO, vive por muito mais 
lempo. Isso pode a princípio parecer uma boa coisa, rnas 
\istem efeitos indiretos a considerar. Parte do metano é 
xidado na estratosfera, produzindo vapor de água, um po 
ieroso gás de eieito estufa que está de maneira contrária 
Tirtualmente ausenle da estratosfera. Na troposfera o mela- 
u> é atacado por espécies reativas como os radicais de OH. 



Figura 18.12 Animais ruminantes como vacas e ovelhas 
produzem metano em seus sistemas digestivos. Na 
Austrália, esses animais produzem aproximadamente 14% 
das emissões totais do efeito estufa. 

nu óxidos de nitrogênio, eventualmentc produzindo outros 
gases de efeito estufa como O,. Tem sido estimado que os 
efeitos de CH 4 na mudança no clima sào no mínimo um ter 
ço, ou talvez, ate mesmo metade, tão grandes quanto os de 
CO.. Dada essa grande contribuição, reduções importantes 
dn efeito estufa poderiam ser atingidas pela redução das 
emissões de metano ou capturando-se as emissões para uso 
como um combustível. 


8.5 O oceano do mundo 


A água è o líquido mais comum na Terra. Ela cobre 72% da superfície terrestre e é essencial à vida. Nossos cor- 
- são aproximadamente 65% de água em massa. Por causa das extensivas ligações de hidrogénio, a água geral- 
-enle tem altos pontos de fusão e ebulição e alio calor especifico, |5.\ o 1 1.2) Seu alto caráter polar é 
-sponsável pela excepcional habilidade em dissolver uma vasta classe de compostos tônicos e substâncias cova- 
rdes polares. Muitas reações ocorrem em água, inclusive reações nas quais H,0 é um reagente. Recorde, por 
emplo, que H,0 pode participar em reações ácido-base como doador ou receptor de próton. - (Seção <n,4) No 
. 'pitulo 20 veremos que a água pode também participar nas reações de oxirredução como doador ou receptor de 
etrons. Todas essas propriedades têm papel em nosso ambiente. 


■ 
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Figura 18.13 A maior parte da água 
na Terra está nos oceanos. 



Água do mar 

A vasta camada de água salgada que cobre a maior parle do planeta está conectada e, gcralmente, possui cor 
posição constante. Por essa razão, os oceanógratos lalam de um oceano do mundo em vez de separar os ocear 
como aprendemos nos livros de geografia. O oceano do mundo é enorme. Seu volume é de 135 x 10“ km'. Qu^ 
toda a água da Terra, 97,2%, está no oceano do mundo (Figura 18.13). Dos 2,8% restantes, 2,1% esta contida em . 
berturas de gelo e geleiras. Toda a água doce — em lagos, rios e água do subsolo — somam apenas 0,6%. A maior 
de 0.1% restante está contida cm água salobra (salgada), como no Grande Lago Salgado em Utah. 

A água do mar é geralmente chamada água salina. A salinidade da água do mar é a massa em grama.- . 
sal seco presente em 1 kg de água do mar. No oceano do mundo a salinidade é em média 35. Em outras pal- 
vras, a água do mar contêm aproximadamente 3,5% de sais dissolvidos em massa. A üsta de elementos presen: 
na água do mar é muito longa. Entretanto, a maioria está presente apenas em concentrações rnuho baixas. A Ta!>. 
18.6 relaciona as 1 1 espécies iônicas mais abundantes na água do mar. 

O mar é tão vasto que se uma substância estiver presente na água do mar em um grau de apenas 1 parte por b 
Ihào (ppb, isto é, 1 x 10"* g por quilograma de água), existem ainda 5x UT kg dessa substância no oceano do mur 
Todavia, o oceano é raramente usado como fonte de matéria-prima porque o custo de extrair deles as substánc : 
desejadas é muito alto. Somente três substâncias são obtidas da água do mar em quantidades comerciais importar 
tes: cloreto de sódio, bromo e magnésio. 


Dessalinização 

Devido ao seu alto teor de sal, a água do mar é imprópria para o consumo humano e para a maioria dos u- 
em que a empregamos. Nos Estados Unidos o teor de sal dos abastecedores de água municipal é restrito por u~ 
normatização da área da saúde a não mais do que aproximadamente 500 ppm. Essa quantidade 6 muito menor c. 
os 3,5% de sais dissolvidos presentes na água do mar e 0,5% ou mais presentes na água salobra encontrada no > 
solo, em algumas regiões. A remoção dos sais da água do mar ou da água salobra para tomá-la própria para u- 
chamada dessalinização. 


TABELA 1 8.6 Constituintes iònícos da água do mar presentes 

em concentrações maiores que 0,001 g/kg (1 ppm) 

Constituinte iônico 

g/kg de água do mar 

Concentração (mol/L) 

Cloreto, CL 

19,35 

0,55 

Sódio, Na* 

10,76 

0,47 

Sulfato, SO^ 

2,71 

0,028 

Magnésio, Mg 1 ' 

1/29 

0354 

Cálcio, Ca 1 ' 

0,412 

0310 

Potássio, K' 

0,40 

0.010 

Dióxido de carbono* 

0,106 

23 « 10 r ’ 

Brometo, Br 

0,067 

83 “ KT* 

Árido bórico, H,BQv 

0327 

43 x nr 4 

Estrôncio, Sr 7 * 

0,0079 

9,1 m i<r* 

Fluoroto, F 

0,0013 

73 » 10*' 

' CO, está presente na 

água du mar como HCO, e CO,’ . 
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gura 18.14 (a) Uma sala dentro de uma usina de destilação por osmose inversa, (b) Cada cilindro mostrado em (a) é 
amado de permeador e contém vários milhões de fibras ocas minúsculas, (c) Quando a água do mar é introduzida sob 
-=ssão dentro do permeador, a água passa pela parede da fibra para dentro dela e é, consequentemente, separada dos 
os do sal. 


A água pode scr separada dos sais dissolvidos por destilação (descrita no quadro "Um olhar mais de perto" da 
>rçáo 13.5) porque a água é uma substância volátil e os sais são não voláteis. O princípio da destilação é bem sim- 
es, mas realizar o processo em grande escala apresenta muitos problemas. À medida que a água é destilada de 
m recipiente contendo água do mar, por exemplo, os sais tomam-sç mais e mais concentrados e eventualmente 


reripitam. 

A água do mar pode também ser dessalínizada por meio de osmose inver- 
sa Recorde-se de que a osmose é o movimento líquido de moléculas de solven- 
porém não de moléculas de soluto, por uma membrana semipermeável. 
< > (Seção ! 3.5) Na osmose o solvente passa de uma solução mais diluída para 
itra mais concentrada. Entretanto, se uma pressão externa suficiente for apli- 
ida, a osmose pode ser paralisada e, ainda a altas pressões, revertida. Quando 
-o ocorre, o solvente passa de uma solução mais concentrada para outra mais 
iluída. Em um moderno equipamento de osmose inversa, são usadas fibras 
tn buracos minúsculos como a membrana semipermeável. A água é introdu- 
da sob pressão nas fibras, e a água dessalínizada é recuperada, como ilustra- 
io na Figura 18.14. 

A maior usina de dessalinização do mundo está localizada em Jubail, Ará- 
ia Saudita. Essa usina fornece 50% da água potável daquele país usando os- 
~oso inversa para dessalinizar a água do mar do Golíu Pérsico. Tais usinas 
-tão se tornando cada vez mais comuns nos Estados Unidos. Em 1992, por 
vemplo, a cidade de Santa Bárbara, Califórma, inaugurou uma usina de os- 
!c>se inversa que pode produzir 30 bilhões de litros de água potável por dia. 
essalinizadores de osmose inversa de operação manual em pequena escala 
-tão agora também disponíveis para uso em acampamentos, viagens e no mar 
Figura 18.15). 



Figura 18.15 Dessalinízador de 
água de operação manual 
Survivor-35 ICatadyn North 
America Modelo MROD-35-LS 
que funciona por osmose im 5^ 
Ele pode produzir 4,5 L de água 
pura, a partir da água do ma' 
em uma hora. 
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18,6 Água doce 

L m adulto precisa beber aproximadamente 2 litros de água por dia. Nos Estados Unidos, o uso diário dc ac 
por fiessoa ultrapassa em muito esse nível de subsistência, atingindo uma média de aproximadamente 300 L 
de consumo pessoal e higiene. Usamos aproximadamente 8 L /pessoa para cozinhar e beber, 120 L para limp 
{banho, lavagem de roupas e limpeza da casa), 8f) L para descarga no banheiro e 80 L para os jardins. Usamos ir. 
retamente quantidades muito maiores na agricultura e na indústria para produzir comida e outros itens. Por e.v 
pio, aproximadamente 1 x 10" L de água são usados para a labncação dc 1 .000 kg de aço, quase a quantidade dc 
em um automóvel de porte médio. 

A quanbdade total de agua dixe na Terra não e uma fração muito grande da água total presente. A água dix 
uma das nossas mais preciosas riquezas. Fia se forma por evaporação dos oceanos e da terra. O vapor de água . 
se acumula na atmosfera e transportado pela circulação atmosférica global, oventualmente retomando à Te—, 
como chuva nu neve. 

À medida que a chuva cai c a agua escorre pela Terra em sou caminho para os oceanos, ela dissolve uma ve. 
dade de cátíons (principalmente Na', K\ Mg‘\ Ca : ' e Fe' 1 ), anions (principalmente Cl , SQ_ e HCO, - ) e gases c. 
solvtdos (principalmenlc O,, N : e CO,). Quando usamos água, ela se toma carregada com materiais adiriorw 
dissolvidos, inclusive dejetos da sociedade humana. Se a população e a produção de poluentes ambientais aun • 
tam. verificamos que devemos gastar quantidades cada vez maiores de recursos financeiros c riquezas para 
tir fornecimento de água doce. 

Oxigénio dissolvido e qualidade da água 

A quantidade de O, dissolvida na água é um importante indicador da qualidade da água. A água com, • 
tamente saturada com ara 1 atm ea 20 X contém aproximadamente 9 ppm de O,. O oxigénio é necessário pa: 
peixes e muitas outras vidas aquáticas. Os peixes de águas fnas prensam que a água contenha no mínimo 5 r*-^ 
de oxigénio dissolvido para sobreviv er As baclénas aeróbicas consomem o oxigénio dissolvido para oxidar as rr.» 
téria.s orgânicas e, dessa torma, satisfazer suns exigências energéticas. O material orgânico que as bactérias sã, _ 
pazes de oxidar é chamado biodegradável Essa oxidação ocorre por um conjunto complexo de reações quim. 
a matéria orgânica desaparece gradualmente. 

Quantidades excessivas de materiais orgânicos biodegradáveis na água são prejudiciais porque retiram dei 
oxigénio necessário para manter a vida animal em equilíbrio. As fontes típicas desses materiais biodegradá ~ 
conhecidos como rejeitos que exigem oxigénio, incluem esgoto, rejeitos de indústrias alimentícias e de fábricas de 
pel e efluentes (rejeitos líquidos) de usinas de processamento de carne. 

Na presença de oxigênio, carbono, hidrogênio, nitrogénio, enxofre e fósforo em material biodegradável 
bam basicamente como CO,, HCO,, H,0, NO, .SO/ e fosfntos. A formação desses produtos de oxidação algu 
vezes reduz a quantidade de oxigênio dissolvido a ponto de as bactérias aeróbicas não poderem mais sobre'. • 

As bactérias anaeróbicas assumem o processo de decomposição, formando CH V NH„ H-S, PH- e outros produ r - 
vários dos quais contribuem para os odores fortes de algumas águas poluídas. 

Os nutrientes vegetais, principalmcnte nitrogênio e fósforo, contribuem pam a poluição da água estimui 
excessivamente o crescimento de plantas aquáticas. Os resultados mais visíveis do crescimento vegetal ex, r 
vo são as algas flutuantes e as águas escuras. Entretanto, à medida que o crescimento vegetal torna-se exces- 
a quantidade de matéria vegetal morta e decadente aumenta mais signifii ativa mente de maneira rápida, utn — 
cesso chamado eutrqficaçilo (Figura 18.16). Os vegetais decadentes consomem O, porque são biodegradave 
vando à exaustão do oxigênio na água. Sem fornecimento suficiente de oxigénio, a agua, por sua vez, não _ 
sustentar qualquer forma de vida animal. A mais importante fonte de compostos de nitrogênio e fósforo na •_ 
são os esgotos doméslícos (detergentes contendo fosfatos e rejeitos do corpo contendo nitrogênio), escoam- 
das terras de agricultura (fertilizantes contendo tanto nitrogênio quanto tos toro) e escoamentos de áreas do cr - 
de animais (rejeitos de animais contendo nitrogênio). 

Tratamento de fontes de água municipais 

A água necessária para usos domésticos, na agricultura e nos processos industriais é tirada dos lagos nnr. 
rios e dc fontes no subsolo ou de reservatórios. A maior parte da agua que encuntra seu caminho nos sistem 
água municipais é água potável; ela |á deve ter passado por um ou mais sistemas de tratamento de esgoto r. u. 
nas industriais. Em consequência, essa água deve ser tratada antes de ser distribuída para as torneiras. O t rafa o - 
tu de água municipal geralmente envolv e cinco etapas: filtração grossa, sedimentação, filtração com areia, aer _ 
l esterilização. A Figura 18.17 mostra um processo de tratamento típico. 
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Figura 18.16 O crescimento de 
algas e lentilha d‘água nesse açude 
deve-se a resíduos agrícolas. 

Os resíduos alimentam o 
crescimento de algas e ervas, que 
pxaurpm n oxigênio na água, um 
processo chamado eutrofícação. 
Um lago eutrófico não pode 
manter os peixes. 





4 


/ 


Depois da filtração grossa por uma tela, a água é deixada em repouso em tanques de sedimentação grandes 
nos quais a areia finamente dividida e outras partículas minúsculas podem sedimentar-se. Para ajudar na remoção 
Je partículas muito pequenas, a água pode primeiro tomar-se ligeiramente básica por adição de CaO. Em seguida, 
diciona-se Al,(SO t ),. O sulfato de alumínio reage com os íons OH para formar um precipitado esponjoso e gelati- 
noso de Al(OH), (K^ = 1,3 x IO' 1 ), Esse precipitado decanta-se lentamente, carregando para baixo partículas sus- 
pensas com ele, com isso removendo aproximadamente toda a matéria finamente dividida e a maior parte das 
meterias. A água é filtrada por uma camada de areia. Depois da filtração, a água pode ser borrifada no ar para 
apressar a oxidação das substâncias orgânicas dissolvidas. 

O estágio final da operação normalmente envolve tratar a água com um agente químico para assegurar a des- 
ruição de bactérias. O ozônio é o mais eficiente, mas ele deve ser gerado no lugar onde será usado. O cloro, CE, é, 
portanto, o mais conveniente. O cloro pode ser transportado em tanques como um gás liquefeito e distribuído por 
-neio de um dispositivo medidor diretamente ligado ao estoque de água. A quantidade usada depende da presen- 
m de outras substâncias com as quais o cloro poderá reagir e das concentrações de bactéria e vírus a ser removidas. 
\ ação esterilizante do cloro deve-se provavelmente não a CU propriamente dito, mas ao ácido hipocloroso, que se 
•orma quando o cloro reage com a água: 


C Uaq) + H : 0(/) . HClO(flíj) + H’(/iq) + CT(/Wj) 


(18.151 




CaO, 

AU(S0 4 b 
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Clon 
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I 
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igura 18.17 Etapas comuns no tratamento de água para um sislema público de abastecimento. 
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Um olhar mais de perto 


Abrandamento da água 


A água «intendo umn concentração relativamente alta de 
C.r~, Mg‘‘ e outros cáfions divalenles é chamada água dura. 
Apesar de a presença desses ions não ser um nsco para a saú- 
de, eles podem tomar n água imprópria para alguns tipos de 
uso doméstico e industrial. Por exemplo, esses íons reagem 
com sabões para formar uma escória de sabão insolúvel, 
o material dos ralos das banheiras. Além disso, os depó- 
sitos de mineral podem se formai’ quando n água conten- 
do esses íons for aquecida. Quando a água contendo íons 
cálcio e íons bicarbonato ídt aquecida, parte do dióxido de 
carbono é expelida. Como resultado, a solução toma-se me- 
nos ácida e forma-se carbonato de cálcio insolúvel; 

Ca-‘(m/) + 2HCO,>/) . CaCO,(s| +■ CO : (ç) +H,0(/) 

O CaCO, sólido reveste a superfície de sistemas de agua 
quente e chaleiras, consequentemente redu/indo a eficiência 
de aquecimento. Esses depósitos, chamados de crusta ou m- 
CruttàçBcs, podem causar problemas sériiis em ebulidorcs 
onde a água for aqueáda sob pressão em canos que passam 
pelo forno. A formação da crosta reduz a eficiência do calor 
transferido e o fluxo de agua pelos canos (Figura 18. 1K>. 


operações de abrandamento da água municipal. A água t 
tratada com calcário, CaO [ou cal apagada, Ca(OH).], e dn 
zas de barrilhn, Na,CO v Esses produtos químicos predpi- 
tam Cn"’ como CaCÕ, (K í% = 4,5 * 10 “) c Mg' como Mg(OHt 

Ca’(a< 7 ) + CO, ; ~(a/f) ► CaCO,(â) 

) -s 20FT (flij) * Mg(CJH).(s) 

A troca iônica é um método doméstico típico para ama- 
clamento da água. Nesse procedimento a água dura pass 
por um leito de resina de tn>ca iônica; pérolas de plástio 
com grupos aniõnícos covalen temente ligados, com< 
— COO ou — SO. . Esses grupos carregados negativamer,:> 
!õm ions Na ligados a eles a fim de balancear suas carga- 
Os tons Ca e outros cáfions na água dura são atraídos pan 
os grupos aniõnícos e deslocam os íons Na ’ com cargas me- 
nores para a água. Portanto, um tipo de ion é trocado por ou- 
tro. Para manter o balanço de cargas, 2 ions Na' entram : 
água para cada Ca'* removido. Se representamos a resi.-. 
com seu sítio aniónico como R— COO', podemos escreve 
equação para n processo corno segue; 



Figura 18.18 Seção de 
um cano de água 
revestido internamento 
com CaCOj e outros sais 
insolúveis de água dura. 


A remoção dos íons responsáveis pela dureza dn água é 
chamada uhnwdaitwiito da água. Nem todos os suprimentos 
de água municipal necessitam de abrandamento de água. 
Naqueles que precisam, a água é geralmente obtida de fontes 
do subsolo nas quais ela teve considerável contato com calcá- 
rio, CaCO„ e outros minerais contendo Ca : ’, Mg ; ' e Fe" O 
processo calcário-barrilha é usado em grande escala para 


2Na(R— COO)(s) + Ca^faq) 

Ca(R — COO),(s) + 2Na(aq 

A água amaciada dessa forma contém concentração m.v 
de ions Na‘. Apesar de os ions Na não formarem preripi 
dos ou causarem problemas associados aos cáfions de ág 
dura, preocupações individuais com a ingestão de sôdi 
como para os que têm pressão alta (hipertensão), inchn - 
evitar beber água abrandada desse modo. 

Quando todos os íons Na disponíveis são deslocados i 
resina de troca iônica, a resina é regenerada limpandi 
com jatos de solução de NaCl concentrada. Os donos 
casa podem fazer isso carregando suas unidades com gr: 
des quantidades de NaCl(s), que pode ser comprado 
maioria das mercearias. A alta concentração de Na forç 
equilíbrio mostrado nd equação anterior a deslocar-se r- ; i 
a esquerda, fazendo com que os ions Na * desloquem os c. 
tions da água dura. que são empurrados com jatos de ac 
pelo esgoto. 


187 Química verde 

À medida que a população humana cresce atualmente para cerco dc 6 bilhões, temos agredido sobretnanv 
ambiente natural. Na busca por alimento e abrigo, desguarnecemos regiões inteiras de sua vida selvagem e vei 
ções naturais. A agricultura e a indústria modernas têm gerado muitas substâncias prejudiciais ao meio ainbi- — 
As extrações de minério, por exemplo, trazem para a superfície minerais que, com a chuva, produzem rejeitos 
poluem o ar e a Agua do subsolo, 

Existe uma crescente compreensão de que, se é para a humanidade prosperar no futuro, devemos criar urr. - 
riodade sustentável, isto õ, uma sociedade na qual os processos estejam em equilíbrio com o meio ambiente 
qual as necessidades humanas sejam satisfeitas com recursos renováveis. Finalmente, tudo isso deve ser real 
com quantidades mínimas de energia. 

Apesar dc a indústria química ser apenas uma pequena parte do todo, os processos químicos estão envol 
em aproximadamente todos os aspectos da \ ida moderna. A química está, portanlo, no centro dos esforço- 
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\ecutar esses objetivos. A iniciativa da química verde promove o desenvolvimento e a aplicarão de produtos e 
orocessos químicos compatíveis com a saúde humana e que preservam o meio ambiente. Alguns dos mais 
mportantes princípios que governam a química verde são os seguintes: 

• É melhor evitar os rejeitos do que tratá-los ou limpá-los depois de criados. 

• Ao sintetizar novas substâncias, o método empregado deverá gerar o mínimo possível de produtos de rejei- 

to. As substâncias geradas devem possuir pouca ou nenhuma toxicidade á saúde humana e ao ambiente. 

• Os processos químicos devem ser desenvolvidos para ser hão eficientes em termos de energia quanto possí- 
vel, evitando altas temperaturas e pressões. 

• Quando possível, devemos usar catalisadores contendo substâncias comuns e seguras. 

• Quando for técnica e economicamente viável, as matérias-primas usadas para os processos químicos devem 
ser provenientes de estoques com suprimentos renováveis. 

• As substâncias auxiliares, como solventes, devem ser eliminadas ou transformadas em inócuas quando 
possível. 

Vamos considerar algumas das áreas nas quais a química verde pode operar para melhorar a qualidade dn 
'.mbiente. 

Solventes e reagentes 

O principal motivo cie preocupação nos processos químicos é o uso de compostos orgânicos voláteis como 
solventes para reações. O solvente em geral não é consumido na reação, mas existem liberações inevitáveis para 
n atmosfera mesmo nos processos mais cuidadosamente controlados. Além disso, ele pode ser tóxico ou pode se 
decompor no mínimo em certo grau durante a reação, assim criando rejeitos. O uso de fluidos supereri ticos (veja 
a quadro "A química no trabalho" da Seção 11.4) representa uma maneira de substituir o solvente convenci- 
onal porCO : , gás não-tóxico que já está presente na atmosfera e que pode ser rendado. A companhia quími- 
;a Du Pont, por exemplo, tem investido em um equipamento de produção para fazer politetrafluoroetileno, 
- |CF : CF\]„ - (Teflon™) e copolímeros com tetra fluoroetileno em CO ; líquido ou supcrcrítico. Nesse caso, 
v_ O, substitui os solventes clorofluorocarbono que, à parte dos custos, não têm efeitos prejudiciais na cama- 
da de ozônio da Terra (Seção 18.3). 

Como exemplo adicional, o pwra-xileno é oxidado para formar áddo tereftálico, que por sua vez é usado para 
preparar plástico e fibras de poliéster de tereftalato de polietileno (PET) (Seção 12.2, Tabela L2.1): 



CHj+ 30; 


ISHVe.aiatm 

catalisador 



fwu-xileno 


Ácido tereftálico 


Esse processo comercial exige pressurização e temperatura relativamcnte alta. O catalisador é uma mistura de 
manganês /cobalto, o oxigênio é o agente oxidante e o solvente é o árido acético (CH,COOH). Um grupo na Uni- 
ersidade de Nottingham, na Inglaterra, desenvolveu uma rola alternativa que emprega água supercritíca como 
-olvente (Tabela 11.5) e peróxido de hidrogénio como oxidante. Esse processo alternativo tem várias v antagens po- 
rendais, prindpalmente a eliminação do áddo acético como solvente e o uso de um agente oxidante inócuo. Se ele 
pode substituir com sucesso o processo comercial existente, dependerá de muitos fatores, que necessitarão de pes- 
quisas futuras. 

Outra substânda ambientalmente benévola, candidata promissora como reagente ou solvente é n dimetilcar- 
p ona to, que tem caráter polar e ponto de ebulição relativamente baixo (90 "C). Ele poderia substituir as substânrias 
unbien talmente mais norivas, como dimetilsulfato, e haletos de metila, como reagentes que fornecem o grupo me- 
da (CHj) em reações: 




O 


CHjj-Cl 


CH 3 — O— C— O— CHt 


O 

Dimetilsulfato Cloreto de metila Dimetikarbonato 

Ele pode também ser usado no lugar do reagente como fosgênio. Cl — CO — Cl. Não bastasse o fosgêr : > po r ; 
-ó ser tóxico, sua produção ainda forma CC1, como um produto secundário indesejável: 
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CCKtf) + Cl,(_ç) * COCl,(fl) + CCIjOí) (produto lateral) 

O fosgênioé bastante usado como reagente em reações comerciais importantes, como a formação de plástio 
de policarbonato (Figura 18.19): 


O 

mCI — C — C l + tiHO 


ch 3 


CH 3 
Bisfenol A 



+ 2//HC1 



Figura 18.19 Esses CDs são 
fabricados com policarbonato 
Lexan ,M . 


Se o dimetilea rbona to pudesse substituir o fosgènio em tais reações, o pn 
duto lateral da reação seria o metanol, CH,OH, em vez de HO. 

Outros processos 

Em muitos processos importantes na sociedade moderna são usados rtv 
gentes químicos não encontrados na natureza. Vamos examinar brevemen; 
dois deles, lavagem a seco e revestimento das carrocerias dos automóveis pa: 
prevenir corrosão, e considerar as alternativas desenvolvidas para reduzir i 
'j, impactos prejudiciais ao ambiente. 

í « A lavagem a seco de roupas normalmente usa solventes orgânicos dor.; 

dos como n tetracloroetileno (C1,C “ CC),), que podem provocar câncer 0 
uso comum deste e outros solventes semelhantes na lavagem a seco, limpe/, 
de metais e outros processos industriais tem contaminado a água do subsiv 
em algumas áreas. Os métodos de lavagem a seco alternativos que empregar 
CO, super crítico, com agentes de limpeza especiais, são atualmente comerda- 
lizados com sucesso (Figura 18.20). 

As carrocerias metálicas dos carros são revestidas extensivamente durar 
te a fabricação para prevenir a corrosão. Uma das etapas-chave é a eletrodepo 
siçào de uma camada de íons que cria uma interface entre o corpo do veículo 
os revestimentos poliméricos que servem como revestimento inferior para 
pintura. .No passado, o chumbo era usado como metal de escolha para a inclu- 
são na mistura de eletrodeposiçáo. Entretanto, o chumbo é altamente tóxico 
de forma que seu uso em outras pinturas e revestimento tem sido eliminad 
As Indústrias PPG, Inc., utn produtor importante de revestimentos autonu 
tivos, desenvolveu um hidróxido de ítrio relativamente não-tóxico como al- 
ternativa para o chumbo (Figura 18,21). Quando esse revestimento é subsi 
qüentemente aquecido, o hidróxido é convertido em óxido, produzindo um revestimento insolúvel parecido coir 
cerâmica. 



Figura 18.20 Esse aparelho de 
lavagem a seco emprega CO, 
supercrítico como solvente. 


Purificação de água 

O acesso à água limpa é essencial para os trabalhos de uma sociedade próspera estáveL Vimos na seção ante- 
rior que a desinfecção da água é uma etapa importante no tratamento da água para consumo humano. A desin 
fecção da água é uma das maiores inovações em saúde pública na história da humanidade. Tem diminuíd, 
drasticamente os índices de doenças por bactérias provenientes da água, como cólera e tifo. Mas esse grande be 
nefirio tem um preço. 

Em 1974, os dentistas, tanto na Europa quanto nos Estados Unidos, descobriram que a daração da água produ. 
um grupo de produtos secundários que tinha anteriormente passado despercebido. Esses produtos secundários sã 
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Figura 18.21 Carroceria de 
automóvel recebe um revestimento 
de proteção contra a corrosão 
contendo ítrio no lugar do 
chumbo. 


chamados trialomctanas (THMs) porque todos têm um único átomo de carbono e três átomos de haiogênio: CHC1 V 
CHCLBr, CHCIBr, e CHBr 3 . Estas e muitas outras substâncias orgânicas contendo cloro e bromo são produzidas 
rela reaçào de doro aquoso com substâncias que são produtos secundários da atividade humana. Lembre-se de 
que o cloro se dissolve em água para formar HOCl, que é agente oxidante ativo (Seção 7.8): 

Cl,(g) + hLO </) * HOCl (aq) + HCl(orj) [18.16] 

HOC1, por sua vez, reage com substãndas orgânicas para formar THMs. O bromo entra através da reação do 
HOCl com o íon brometo dissolvido: 

HOCl(fl(j) + Br (aq) . HOBr(<wj) + 0'(aq) [18.17] 

I lOBr(aç) promove a halogenação das substâncias orgânicas de maneira similar a HOCl(aç). 

Alguns THMs e outras substãndas orgânicas halogenadas são carcinógenos suspeitos, outras interferem com 
o sistema endócrino do organismo. Como resultado, a Organização Mundial dp Saúde (OMS) e a Agenda de Prote- 
;ão Ambiental Norte-Americana (EPA) colocaram limites de 100-200 /<g/L (100-200 ppb) na quantidade total de 
tais substãndas na água potável. O objetivo é reduzir os níveis de THMs e de substãndas relacionadas no forneci- 
mento dc água potável enquanto preserva a efetividade antibacteriológica do tratamento de água. Em alguns ca- 
tos, a simples redução da concentração de doro pode fornecer desinfecção adequada enquanto reduz as 
concentrações de THMs formado. Agentes oxidantes alternativos, como ozônio (O-J ou dióxido de cloro (CIO,), 
produzem menos substãndas halogenadas, mas têm suas desvantagens. Cada um é capaz de oxidar o bromo 
aquoso, como mostrado, por exemplo, para ozônio: 

0,(i7íj) + Br‘(flí/) + H,0(/) * HOBr(mj) + 0 : (aq) + OH (nq) (18.18) 

HOBr(flíf) + 20 ,(aq) BrO^Uíj) + 20 2 (nq) + H’(<rç) [18.19] 

Como temos visto, HOBr(oxj) é capaz de reagir com substâncias orgânicas dissolvidas para formar compostos 
«rgãnicos halogenados. Alem disso, o íon bromato tem mostrado provocar câncer em testes com animais. 

Parece não haver, no momento, alternativas completamente satisfatórias para a cloração. Entretanto, os- 
riscos de câncer dos THMs e de substâncias similares na água municipal são muito baixos se comparados aos ris- 
cos de cólera, tifo e outras desordens gastrointestinais causadas pela água não- tratada. Para começar, quando o 
fornecimento de água é mais limpo, menos desinfetante é necessário; dessa forma, o perigo de contaminação 
por desinfecção é reduzido. Como os THMs são formados, suas concentrações no fornecimento de água po- 
dem ser reduzidas por aeraçáo porque os THMs são mais voláteis que a água. Alternativamente, cies podem ser 
emovidos por adsorção em carvão ativado ou outros absorventes, apesar de esses procedimentos serem caros. 
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COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

• al Os ácidos da chuva ácida ou do ou Iras fontes não são unia amvaçj pura os lagos onde a rocha é n calcário (carbcn • 
lo de cálcio), que podo neutralizar o excesso de ácido. Entretanto, onde a rocha é granito, nenhuma neutralização di- 
sc tipo ocorre. Como o calcário neutraliza o ácido? (b) A água ácida pude ser tratada com substâncias básicas par. 
aumentar o pH, apesar de tal procedimento ser geralmente apenas um paliativo. Calcule a massa mínima de cal, CnO 
necessária para ajustar o pH de um pequeno lago (4,0 *10“ L) de 5,0 para 6,5. Por que pude ser necessário mais cai 


Solução (a) O ion carbonato, que é um âniun de um ácido troco, é básico, i . Se ns )n.’ , It-.ri Assim, o ; 
carbonato, CO,', reage com H(aç). Se a concentração de FF(uij) é pequena, o produto principal é o ion bicarbcma: 
HCO, . Entretanto, se a concentração de 1 Hmj) é maior. torma-se H.CO, que se decompõe em CO, e H.O. f 
(b) As concentrações inicial e final de no lago são obtidas a partir de seus valores de pH: 

= 10*" » l *10* mol/L e [H*)^ = IO""' = 3 xlO ' mol/L 
Usando o volume do lago, podemos calcular a quantidade de matéria de Fr (/iij) em ambos os valores de pH: 

(1 - líT mof/LK-CO » 10" L) = 4 x 10* moí 
(3 * 1(T mol/L)(4,0 » 10" L) = 1 *10 J mol 
Consequentemente, a variação na quantidade de é: 

4 x UI* mol - 1 x 10’ mol * 4 »■ 1(1* mol 


Vamos supor que todo o áado no lago seja completamente ionizado, de forma que só H (tfij) livre medido pelo pF 
precise ser neutralizado. Precisaremos neutralizar no mínimo a quantidade de ácido anterior, apesar de poder existi: 
grande quantidade a mais de ácido no lago do que aquela. 


O ion óxido de CaO é muito básico. Scçã lb.5 1 Na reaçao de neutralização, um mol de O'' reage com 2 mols d . 

1F‘ paro formar H,Ü. PorUmto, 2,9 xlO* mol de FT necessita da seguinte massa em gramas de CaO: 


(4 x 10* mols de FT) 


1 mol de CaO 

( 56,1 CaO \ 

2 mols de FF , 

1 mol de CaO i 


1 x 10” g de CaO 


Isso significa um pouco mais de uma tonelada de CaO Essa quantidade não seria muito cara. porque CaO é uma ba- 
barata, sendo vendida por menos de cem dólares a tonelada quando comprada em grandes volumes. Entretanto, t 
quantidade de CaO calai lada antes 6 a minima necessária porque c bem provável que existam áddos fracos, na água 
que também devam ser neutralizados. Esse procedimento de tratamento com cal tem sido usado para ajustar o pH dt 
alguns lagos pequenos levá-lo ã faixa necessária à sobrevivência dos peixes. O lago do exemplo teria aproximadanier 
te 0,8 km de comprimento, tendo quase a mesma distância de latgura e profundidade média de 6 m. 


Resumo e termos-chave 


Seções 18.1 e 18.2 Nestas seções examinamos as 
propriedades físicas e químicas da atmosfera da Terra. 
As variações de temperatura complexas na atmosfera 
dão origem a quatro regiões, cada uma com proprieda- 
des características. A tnais baixa delas, a troposfera, es- 
tende-se da superfície até aproximadamente uma 
altitude de 12 km. Acima da troposfera, em ordem cres- 
cente de altitude, estão a estratosfera, a mesosfera e a 
termosfera. Nos limites mais externos da atmosfera ape- 
nas as espécies químicas mais simples podem sobrevi- 
ver ao bombardeamento de partículas e radiação 
altamenle energéticas do Sol. A massa molecular média 
da atmosfera a altas elevações é mais baixa que a da su- 
perfície da Terra porque átomos e moléculas mais leves 
difundem-se para rima e devido è fotodissociação, que 
•_ 3 quebra de ligações nas moléculas causada pela ab- 
- >rção de luz. A absorção de radiação pode também le- 
ar A formação de íons por fotaionizaçãn. 

Seção 1B.3 O ozônio é produzido na atmosfera mais 
-irsnor a partir da reação do oxigênio atômico com O,. 


O ozônio por si só é decomposto pela absorção de ur 
fóton ou pela reação com espécies ativas como N( 
Os clorofluorocarbonos podem sofrer fotodissoci 
ção na estratosfera, introduzindo cloro atômico, que 
capaz de destruir catalificamente o ozônio. Lima redi 
çào marcante no nível de ozônio na atmosfera supen 
teria sérias conseqüências adversas porque a camada . 
ozônio filtra determinados comprimentos de onda c 
luz ultravioleta que não são removidos por outro cor 
ponenle atmosférico. 

Seção 18.4 Na troposfera a química de component 
atmosféricos em traços é de importância funda men:. 
Muitos desses componentes secundários são poluenr. 
O dióxido de enxofre é um dos exemplos mais nocivo- 
predominantes. Ele é oxidado no ar para formar Irkb 
do de enxofre, que, ao se dissolver em água, forma áci.'. 
sulfúrico. Os óxidos de enxofre são contribuintes prin. 
pais da chuva ácida. Um método de prevenir a fuga 
SO ; das operações industriais é reagir SO ; com O 
para formar sulfito de cálcio (CaSO,). 
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O monóxido de carbono ê encontrado em altas con- 
centrações na exaustão de motores automotivos e na fu- 
maça de cigarros. CO representa um risco para a saúde 
porque pode formar uma ligação forte com a hemoglo- 
bina e reduzir a capacidade do sangue para transferir 
oxigênio dos pulmões. 

A névoa fotoquímica ê uma mistura complexa de 
componentes na qual tanto os óxidos de nitrogênio 
quanto o ozônio têm papéis importantes. Os compo- 
nentes da nevoa são gerados piincipalmente nos moto- 
res de automóveis, e o controle da névoa consiste em 
grande parte no controle das emissóes dos automóveis. 

O dióxido de carbono e o vapor de água são os prin- 
cipais componentes da atmosfera que absorvem forte- 
mente a radiação infravermelho. CO. e H.O são, em 
decorrência, críticos na manutenção da temperatura da 
Terra. As concentrações de CO : e outros chamados ‘ga- 
ses estufa’ na atmosfera são, portanto, importantes na 
determinação do dima no mundo inteiro. Como resul- 
tado da combustão extensiva de combustíveis fósseis 
■ carvão, petróleo e gás natural), o nível de dióxido de 
carbono da atmosfera tem crescido regularmente. 

Seção 18.5 A água do mar contém aproximadamente 
5 5% em massa de sais dissolvidos e é descrita como ten- 

- ■ salinidade de 35. Como a maior parte da superfície 
1 ’ planeta é constituída por oceanos, futuramente estes 

- -ào a principal íonle de água doce para a humanidade, 
dessalinização é a remoção dos sais dissolvidos da 

cu a do mar, ou das águas salobras, para tomá-la ade- 
uada ao consumo humano. A dessalinização pode ser 
.et uada por destilação ou por osmose inversa. 

Seção 18.6 A água doce contém muitas substâncias 
rissolvidas, inclusive oxigênio, necessárias para os pei- 
■es e outras vidas aquáticas. As substâncias decompns- 
ras por bactérias são chamadas biodegradáveis. Em 


virtude de a oxidação de substâncias biodegradável- 
por bactérias aeróbicas consumir o oxigênio dissolvia- 
essas substâncias sào chamadas rejeitos que necessitam 
de oxigênio. A presença de uma quantidade excessiv 
desse tipo de rejeitos na água pode exaurir o oxigénio 

dissolvido de maneira sulidente para matar os peixes ■. 
produzir odores fortes. Os nutrientes vegetais podem 
contribuir para o problema pelo estimulo do crescimen- 
to de plantas que se tomam rejeitos que necessitam de 
oxigênio quando morrem. 

A água disponível de fontes de água doce pode 
necessitar de tratamento antes que possa ser usada 
domesticamente. As várias etapas normalmente usa- 
das no tratamento municipal de água incluem filtração 
grossa, sedimentação, filtração com areia, aeraçân, este- 
rilização e algumas vezes abrandamento da água. O 
abrandamento da água é necessário quando a água con- 
tém íons como Mg * eCa , que reagem com sabão para 
formar escória de sabão. A água contendo tais íons e 
chamada água dura. O processo calcário-barrilha, que 
envolve a adição de CaO e Na,CO. à água dura, é algu- 
mas vezes usado em grande escala no abrandamento da 
agua municipal. Em indústrias, as águas de caldeir 
passam por um processo de abrandamento por troca íò- 
nica. no qual os ions da água dura são substituídos pr r 
íons Na‘. 

Seção 18.7 A iniciativa da química verde promov 
0 desenvolvimento e a aplicação de produtos e pnxe- 
sos químicos compatíveis com a saúde humana e qc c 
preservam o ambiente. As áreas nas quais os principia - 
da química verde podem operar para melhorar a qua- 
lidade ambiental incluem escolhas de solventes e rea- 
gentes para reações químicas, desenvolvimento de pro- 
cessos alternativos e melhoramentos nos sistemas . 
práticas existentes. 


Exercícios 


Atmosfera da Terra 

18.1 (a) Qual c a base primária para a divisão da atmosfera em 
diferentes regiões? (b) Dê o nome das regiões da atmosfe- 
ra, indicando o intervalo de altitude para cada uma 

15.2 (a) Qual o nome dado para o limite entre a troposfera e 
a estratosfera? (b) Como os limites entre as regiões da 
atmosfera são determinados? (c) Explique por que a es- 
tratosfera, que tem mais de 32 km de espessura, tem 
massa total menor que a troposfera, que tem 16 lun de 
espessura. 

18.3 A concentração de ozônio na Cidade do Méxrcv tem 
sido medida a 0,37 ppm. Calcule a pressão parcial de 
ozônio a essa concentração se a pressão atmosférica 
for 650 torr. 


18.4 A partir dos dados da t abela 18.1, calcule as prcvsi-v 
parciais de dióxido de carbono e drgônio quand 
pressão atmosférica total for '18,6 kPa. 

18.5 A concentração média estimada de monóxidu Cr 
carbono no ar nos Estados Unidos em 1991 foi J : 

6.0 ppm. Calcule n número de moléculas de CO r- 

1 .0 L desse ar ã pressão de 745 torr é à femper. : - 
de 1 7 "C. 

16.6 ia) A partir dos dados da Tabela 18.1, qual e a c.t.c. - 
fração de neônio na atmosfera em ppm? (b) Qm. . . 
concentração de neónio na atmosfera em molécula» r — 
L, supondo pressão atmosférica de 743 torr e te nr 
tura de 295 T? 


I 
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Atmosfera externa: ozônio 

19.7 A energia de dissociação de uma ligação carbtmo-bro- 
rtui é nnrmalmente 21Ü kj/mol. Qua) é o comprimento 
de onda máximo de fótcms que podem dissociar a liga- 
ção C — Br? 

18.8 A energia de dissociação da ligação C — Cl no compos- 
to CF, O é 339 kj/mol, enquanto para o composto CC1, 
é 293 kj/mol. Fótons de qual intervalo de comprimento 
de onda podem causar a ruptura da ligação C — Cl de 
apenas uma das moléculas? 

18.9 Use as exigências de energia para explicar por que a loto- 
dissociaçào do oxigénio é tnais importante do que a 
fotoionização do oxigênio a altitudes abaixo de 90 km. 

IB.tO Dê duas razões pelas quais a fotodissociação de N, é 
um processo relativamente sem importância compara- 
do á lotodissuciaçâo de O,. 

18.11 (a) Por que a temperatura na es natos fera é mais alta 
próxima ã estratopausa do que perto da tropopausa? 
tb) Explique como o ozônio é formado na estratosfera. 

18.12 (a) Qual o principal mecanismo pelo qual os átomos de 
Oxigênio sào criados a 120 km de elevação? (b) Por que 


os átomos de oxigênio existem por mais tempo à a - 
tude de 120 km que â altitude de 50 km? (c) Na supe r 
cie da Terra, qual é o significado biológico da cam 
de ozônio estratosférica? 

18.13 O que á hidroflnorocarbono? Por que esses compor 
são potencialmente menos prejudiciaú. à camada 
ozônio que os CFCs? 

18.14 Desenhe a estrutura de Lewis para o clorofluorocar: 
no CFC-11, CFG,. Quais as características quím; 
dessa substância que lhe permitem efetivamente 
tar a camada de ozônio? 

18.15 (a> Por que o flúor presente nos clorofluorocarbor.e 
nã<i esta também envolvido na diminuição da cam. 
de ozônio? (b) Quais são as formas químicas nas qv:. 
o cloro exi&te na estratosfera apôs a quebra da liga. 
carbono-cloro? 

18.16 Você esperaria que a substância CFBr, fosso elicit. 
em diminuir a camada de ozônio, supondo que ela e- 
ja presente na estratosfera? Justifique sua resposta. 


Química da troposfera 

18.17 Quais sáo os principais efeitos adversos a saúde de cada 
um dos seguintes poluentes; (a) CO; (b) SOç (c> O,? 

18.18 Compare as concentrações típicas de CO, SO, e NO no 
ar não-poluido (Tabela 18.3) e no ar urbano (Tabela 
18.4) e indique cm cada caso no minimo uma possível 
fonle para os valores mais altos na Tabela 18.4. 

18.19 Para cada um dos seguintes gases, faça uma lista de 
possíveis fontes naturais de ocorrência conhecidas: 
(a) CH 4 ; (b) SO-, (c) NO; (d) CO. 

18.20 Por que a água da chuva é naturalmente ácida, mesmo 
na ausência de gases poluentes como SO,? 

18.21 (a) Escreva uma equaçáo química que explique como 
ocorre o ataque calcário por chuva ácida, CaCO,. (b) 
Se uma escultura de calcário fosse tratada para for- 
mar uma superfície de sulialo de cálcio, isso ajudaria 
a diminuir os efeitos da chuva ácida? Justifique sua 
resposta. 

18.22 A primeira etapa na corrosão do ferro na atmosrera é a 
oxidação de Fe'* (a) Escreva uma equação balanceada 
para mostrar a reação do ferro com a chuva ácida, (b) 
Você esperaria que o mesmo tipo de reação ocorresse 
com uma superfície de prata? Justifique sua resposta. 

18.23 Os combustíveis para automóveis á base de álcuol le 
vam à produção de formaldeído (CH.O) nos gases de 
exaustão. Os formaldeidos sofrem fotodissociação, que 
contribui para a névoa fotoquímka: 

CH.O + ín- » CHO + H 


O comprimento de onda de luz máximo que pode p 
vocar essa reação é 335 rim. (a) Em qual parte do esr - 
tro eletromagnético esse comprimento de onda de luc • 
encontrado? (bl Qual é a força máxima de uma liga, 
em kj/mol, que pode ser quebrada pela absorção 
um fóton de luz de 335 nm? (c) Compare sua resp, 
para o item (b) com o valor apropriado da Tabela - - 
O que vocé pode concluir sobre a energia de liga, 

C — H no formaldeído? 

18.24 Uma reação importante na formação da névoa foto 
mica é a fotodissociação de NO.: 

IMO. + lw . NO(£) 4 0($) 

O comprimento de onda de luz máximo que pode p 
vocar essa reação é 420 nm. (a) Em qual parte do esr- 
tro eletromagnético a luz com esse comprimento . 
onda é encontrada? (b) Qual é a força máxima de co- 
ligação, em kj/mol, que pode ser quebrada pela ab> - 
çào de um fóton de luz de 420 nm? 

18.25 Explique por que as concentrações de CO, na atannsto 
afetam a quantidade de energia deixando a Terra, rr _ 
não afetam a quantidade de energia entrando a parir á 
SoL 

18.26 (a) Com relação à absorção de energia radiante, o 
distingue um gás provocador de efeito estufa de 
gás que não provoca tal efeito? (b) Gl. é um gás , - 
provoca efeito estufa, mas Ar não. Como a estrur. 
molecular de CH, poderia explicar por que ele é uc: . 
de efeito estufa? 
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; oceano do mundo 

'.27 Qual é a concentração em quantidade de matéria de 
Na" em uma solução de NaCl cuja salinidadeé 5,3 se a 
solução tiver tuna densidade de 1,03 g/mL? 

8.28 O fósíoro está presente na água do mar em grau de 
0,07 ppm em mossa Sc o fcísforo está presente como 
fosfato, PO, 3 , calcule a concentração em quantidade 
dc matéria correspondente de fosfato, 

1 S.29 A primeira etapa de recuperação do magnésio da 
água do mar é a precipitação de Mg(OI 1). com CaO: 

Mg->ç) + CaO(ft) + H ,0(/) Mg(OH),{s) + Ca : "(aç) 

Qual é a massa de CaO necessária para precipitar 
5,0 x 10" g de Mg(OH),? 

18.30 Supondo uma eficiência de recuperação de 10%, 
quantos litros de água do mar devem ser processados 
para se obter 10 1 * kg de bromo em um processo de pro- 
dução comercial, supondo a concentração do íon bro- 
meto relacionada na Tabela 18.6? 


Agua doce 

!S33 Relacione os produtos comuns fonnados quando um ma- 
terial orgânico contendo os elementos carbono, hidrogê- 
nio, oxigênio, enxofre e nitrogênio se decompõe (a) sob 
condições aeróbicas; (b| sob condições anaeróbicas. 

1834 (a) Explique por que a concentração de oxigénio dissol- 
vido na água doce é um indicador importante da quali- 
dade da água. Ib) Como a solubilidade do oxigênio na 
água é afetada pelo aumento da temperatura? 

1 835 O seguinte ãrrion orgânico é encontrado nos detergentes: 

H 

H,C-(CH,),-Ç-^Q^)-SO,- 

CH, 


118311 Suponha que alguém deseje usar a osmose inverno 
para reduzir o teor de sal da água salobra com uma 
concentração total de sal de 0,22 mol/L para 0,01 
mol/L, tomando-a potável para consumo humano 
Qual ó a pressão mínima que se precisa aplicar nos 
permeadores (Figura 18.14) para se atingir esse objeti- 
vo, supondo que a operação ocorra a 298 K? (Dior 
consulte a Seção 135.) 

118.321 Suponha que um aparelho de osmose inversa como o 
mostrado na Figura 18.15 opere na água do mar. cujas 
concentrações dos íons constituintes estejam relacio- 
nadas na Tabela 18.6, e que a água de&salinizada que 
sai tenha uma concentração em quantidade de maté- 
ria de aproximadamente 0.02 mol/L. Qual a pressão 
mínima que deve ser aplicada por uma bomba de mão 
a 305 K para fazer com que a osmose inversa ocorra? 
( Dica j consulte a Seção 13.5.) 


1838 (a) Qual das seguintes espécies iónicas é. ou poderia ser, 
responsável pela dureza em um abastecimento de água: 
Ca‘*; K"; Mg "; Fe ; ‘; Na"? (b) Quais propriedades de um 
ion determinam se ele contribuirá para a dureza da 
água? 

1939 Qual quantidade de matéria deCa(OH), e Na ; CO, de- 
veria ser adicionada para abrandar 1,0 x lu L de água na 
qual (Ca : ‘j «• 5,0 > IO" 4 mol/L e [HCO-,] = 7,0 * IO -1 
mol/L? 

18.40 A concentração de Ca - ’ de determinado abastecimento 
de água é 5,7 x 10 1 mol/L. A concentração de íon bicar- 
bonato, HCO, ,na mesma água é 1,7 x 10 ’ mol/L. Qual 
massa de Ca(OH), e Na : CO, deve ser adicionada a 5,0 x 
10' L dessa água para reduzir o nível de Ca " para 20% 
de seu nível original? 

18.41 Qual é a função oferecida pela adição de ALÍS0 4 )-, a uma 
água ligeiramente básica durante o tratamento desta? 

18.42 Osulfato ferroso (Fe50 4 )é geralmente usado como coa- 
gulante na purificação da água. O sal de ferro(IT) è dis- 
solvido na água a ser purificada, a seguir é oxidado au 
estado de íerro(lll) pelo oxigênio dissolvido, quando 
forma Fe(OHL gelatinoso, supondo que o pH esteja aci- 
ma de aproximadamente 6. Escreva a equação química 
balanceada para a oxidação de Fe'' a Fe T ‘ pelo oxigênio 
dissolvido, e para a formação de Fe(OH),(s) pela reação 
de Fe ' (ai/) com HCO, (rtíj). 


Suponha que o ánion sofra decomposição aeróbica da 
seguinte maneira: 

2C„H 5u S0 1 -(fl í ) + 510,(04) o 

36CCL(aç) + 28H.OU) + ZH’(«p) t 2S0 4 ? ‘(-u/) 
Qual é a massa total de CL necessária para biodegradar 
1,0 g dessa substância? 

1836 A média diária de massa de CL usada pela descarga de es- 
goto nos Estados Unidos ê 59 g por pessoa. Quantos litros 
de água com 9 ppm de CL são totalmente exauridos de 
oxigênio em 1 dia por uma população de 85 mil pessoas ? 

1837 Escreva a equação química balanceada para descrever 
a quantidade de íons magnésio removida no tratamen- 
to de água por adição de cal apagada, Ca(OH),. 
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Química verde 

18.43 Um dos princípios da química verde é de que é melhor 
prevenir a formação de resíduo* que limpá-los uma vez 
depois de formados. Como esses princípios se relacionam, 
se ê que se reladonain, com a eficiência energehca? 

18.44 Discuta como os catalisadores podem tornar os proces- 
sos mais eficientes energeticamente. 

18.45 Explique como o uso de dimetilearbonnto no lugar de íos- 
génio é coerente com o primeiro princípio da química 
verde, de que é melhor evitai a produção de resíduos do 
que encontrar maneiras de limpá-los depois de criados 

18.46 A reação de Baeyer-Villiger é uma reação de oxidação 
orgânica clássica para converter cetonas a I acionas, 
como no seguinte exemplo: 


H->C' 

'I 

H 2 C. 


O 

A 


'CH, 

I ‘ 

XH, 


CH, 

Cetona 


Ando 3-cloroperbenzóico 



A reação é usada na fabricação de plásticos e medie 
mentos. Entretanto, o ácido 3-cloroperbenzõico c 
certo modo sensível ao choque e propenso a evplod:' 
Em segundo lugar, o ácido 3-elorobenzoico ê urn pr 
duto residual. Um processo alternativo sendo deser 
volvido usa o perõxido de hidrogênio e um catalisad> 
o insistindo de estanho depositado em um suporte se 
do. O catalisador ê rapidamente recuperado da mistiu 
da reação, (a) Qual você esperaria ser o outro produi 
da oxidação da cetona à lactona pelo penixido de 
drugénio? (b) Quais os principio* da química verde qu 
são tratados pelo uso do processo proposto? 


0 

1 

H,c-" C "o 

7 \ 

H : C x ^Hj 
H;C— CH, 
Lactona 




Acido 1 



Exercícios adicionais 

18.47 Um amigo seu viu cada um dos seguintes itens em um 
jornal e gostaria de uma explicação; (a) chuva ácida; 
(bl gás de efeito estuía; (c) név oa totuquímica; (d) di- 
minuição do ozônio. Dê nina breve explicação para 
cada termo e identifique um ou dois produtos quími- 
cos associados a cada um. 

18.48 Suponha que a atmosfera de um outro planeta consista 
em 17% de Ar, 38% de CH 4 c 45",, de (X Qual é a massa 
molar média nn superfície? Qual é a massa molar a 
uma altitude na qual todo o O. está íotodissociado? 

18.49 Se em média a molécula de O, 'vive' apenas 100-200 
segundos na estratosfera antes de sofrer dissociação, 
como O, pode oferecer qualquer proteção contra a ra- 
diação ultravioleta? 

18.50 Mostre como as equações 18.7 e 16.9 podem ser so- 
madas para dar a Equação 18.10. (Você pode precisar 
multiplicar uma das reações por um fator para so- 
má-las apropriadamente.) 

18.51 Os habns são fluorocarbonos que contém bromo, tais 
como CBrF,. Eles são largamente utilizados como 
agentes espumantes para extintores de incêndio. 
Como os CFCs, os halons são muito pouco reativ os e 
no final das contas podem difundir-se para a estratos- 
fera. (a) Com base nos dados na Tabela 6.4, você espe- 
ra que a fotodissodação dos átomos de Br ocorra na 
estratosfera? (b) Proponha um mecanismo pelo qual a 
presença de halons na estratosfera possa levará dimi- 
nuição do ozônio estratosférico. 

[1SA2| O rotHcal hidiwdl, OH. ê formado a baixas altitudes 
pela reação dos átomos de oxigênio excitados com 
água: 

0*(s) + H.Oí <? ) *20Hfc) 


Uma v ez produzido, o radical hidroxil c muito rea: 
vo. Explique por que cada uma das seguintes séries c 
reações ateia a poluição no tropos fera: 

(a) OH + NO, » HNO, 

tb) oh + co + o, — * ca + OOH 
OOH + NO — » OH + NO, 

(c) OH + CH 4 » H-,0 + CH, ' 

CH, + Oj * OÕCH, 

OOCH, ♦ NO » OCH, + NO, 

18.53 Explique, usando o principio de Le Chátelier. por qv 
a constante dc equilíbrio para a formação de NO 
partir de N, e O , aumenta com o aumento da temper. 
tura, enquanto a constante de equilíbrio para a forni, 
ção de NO, a partir de NO e O, diminui com 
aumento da temperatura. 

18.54 A afinidade do monóxido de carbono pela hemog, 
bina é aproximadamente 210 vezes a afinidade de ü 
Suponha que uma pessoa inale ar que contém 1 ' . 
ppm de CO. Se toda a hemoglobina que deixe os pu 
mões transporta oxigênio ou CO, calcule a fração r 
forma de carboxiemoglobina. 

18.55 O gás natural consiste basicamente em metam 
CHXtf). <a) Escreva uma equação química balancea,: 
para a combustão completa do metano para produz 
CO,(#) como o único produto contendo carbom 

(b) Escreva uma equação química balanceada pa: 
a combustão incompleta do metano para produz 
CO(g) como o único produto contendo cjrbono. (cl 
25 °C e 1 atm de pressão, qual é a quantidade mínhr 
de ar seco necessária para a completa combustão _• 
1,0 L de CH,(y) em CO,(y)l O gás natural tem sid 
usado na presença de um catalisador para reino v ■. 
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NO e NO. de um fluxo de gás industrial. Quais são os 
prováveis produtos das reações de CH 4 com NO e 
NO, sob tais condições? 

-.56 Uma das possíveis conseqüêncías do aquecimento 
global é aumento aa temperatura da agua do oceano. 
Os oceanos servem como uma 'pia' para CO, os dis- 
solvendo grandes quantidades dele. (a) Como a solu 
bilidade de CO, nos oceanos seria afetada por um 
aumento na temperatura da água? (b) Discuta as im- 
plicações de sua resposta para o item (a) nu problema 
do aquecimento global. 

:S.57 A energia solar que atinge a Terra produz em média 
1 69 watts por metro quadrado. A energia radiada pela 
superfide da Terra produz em média 390 watts por 
metro quadrado. Comparando esses numeros, pode- 
ria se esperar que o planeta esfriasse mais rapidamen- 
te, mas mesmo assim isso não acontece. Por quê? 

8.58 Escreva as equações químicas balanceadas para cada 
uma das seguintes reações: (a) A molécula de óxido 
nitrien sorre fotadissociaçân na atmosfera externa, 
tb) A molécula de óxido nítrico sofre fotoionização 
na atmosfera externa, (c) O óxido nítrico sofre oxida- 
ção peio ozônio na estratosfera, (d) O dióxido de ni- 


trogénio dissolve-se em água para formar 
nítrico e óxido nítrico. 

18.59 (a) Ecplique por que MgfOH), precipita-se quondi 
ion CO," éadidonado a uma solução contendo Msr tb' 
Mg(OH): precipitará quando 4,0 g de NnCD, forem 
adirionadasa l.l) L de uma solução contendo 125 ppm 

18.60 Descreva alguns dos prós e contras do uso do cloro 
em vez de ozônio como agente desinfetante dos siste- 
mas de abastecimento de água municipais. 

18.61 A tecnologia atual de branqueadores de polpa na 
industria de papel usa o cloro como agente oxidante 
A partir da perspectiva da química v erde, dado o que 
você leu neste capítulo, quais são as deficiêndas de tal 
processo? 

118.621 Apontou-se recen temente que podem existir quanti- 
dades maiores de NO na troposfera em relação ao 
passado, devido ao uso masstvo de compostos con- 
tendo nitrogênio nos fertilizantes. Supondo que NO 
possa eventualmente difundir-se na estratosfera, 
como as condições de vida na Terra podem ser afeta- 
das? Quais caminhos químicos NO pode seguir na 
tropos/era? 


Exercidos cumulativos 

i H,63 A concentração média estimada de NO, no ar nos Esta- 
dos Unidos em 1994 foi 0,021 ppm. (a) Calcule a pres- 
são pardal de NO, em uma amostra desse ar quando a 
pressão atmosférica for 745 torr (99,1 kPa). (b) Quantas 
moléculas de NO estão presentes sob essas condições a 
20 ‘‘C em um ambiente que mede 4,6 * 4,2 x 2,4 m? 

1 8,6-1 J Em 1 986 a usina de energia elétrica da companhia Geór- 
gia Power em Taylorsville, Geórgia, queimou 8.376.726 
toneladas de carvão, um recorde norte-americano na- 
quela época, (a) Supondo que o carvão fosse 83“.. de car- 
bono c 23% de enxofre, e que a combustão tivesse sido 
completa, calcule a quantidade em toneladas de dióxido 
de carbono e dióxido de enxofre produzida pela usina 
naquele ano. (b) Se 55% de SO, pudesse ser removido 
pela reação com CaO era pó para formar CaSO v quan- 
tas toneladas de CaSO, senam produzidas? 

13.65 O suprimento de água para uma cidade do meio-oeste 
norte-americano contém as seguintes impurezas: 
areia grossa; partículas ônamente divididas; ion nitra- 
to; trialoinetanos; fósforo dissolvido na forma de fos- 
fatas; cepas bacterianas potencialmente prejudiciais; 
substâncias orgânicas dissolvidas. Qual dus seguintes 
processos nu agentes, se houver algum, é efidente na 
remoção de cada uma dessas impurezas: filtração em 
areia grossa; filtração em carvão ativado; aeraçâo; 
ozonização, precipitaçãocom hidróxido de alumínio? 

s.66 A concentração de H,0 na estratosfera é aproximada- 
mente 5 ppm. Ela sofre fotodíssoriaçâo como segue: 

H.O(y) *f%)-OH(y) 

(a) Usando a Tabela 8,4, calcule o comprimento de 
unda necessário para provocar essa dissodação 

(b) Os radicais hidroxfl, OH, podem reagir com o ozô- 
nio, fornecendo as seguintes reações: 


OH(í) + O, (tf) * HOfe) + 0.(ç) 

HO.(x) + OQf) * OH(g) + O,0f) 

Qual reação total resulta dessas duas reações elemen- 
tares? Qual é o catalisador na reação total? Justifique 
sua resposta. 

18.67 As entalpias-padrão de formação de CIO e CIO. sáD 
101 e 102 kj/mol, respectivamente. Usando esses da- 
dos e os dados termodinâmicos do Apêndice C, calcu- 
le a variação de entalpia total para cada etapa no 
seguinte delo catalítico: 

ClOfej + Ojg) * C10,(ç) - O;Cç0 

CIOaç) + 0(5) ♦ 00(5) + 0,U) 

Qual é a v ariação de entalpta para a reação total que 
resulta dessas duas etapas? 

18.68 A principal razão pela qual a destilação é um método 
dispendioso para a purificação de ãgua é a alta ener- 
gia necessária para aquecê-la e vaporizá-la. (al Usando 
a densidade, o calor especifico e o calor de vaporização 
da água do Apêndice B, calcule a quantidade de ener- 
gia necessária para vaporizar 1,00 galão de água im- 
cíalmente a 20 'C. (b) Se a energia for fornecida peta 
eletriddade ao custo de 0,085 dólares/kwh, calcule 
seu custo, (c) Se a água destilada for vendida na mer- 
cearia por 1,26 dólares o galão, qual porcentagem i- 
preço de venda representa o custo da energia? 

118.691 Uma reação que contribui para a diminuição õl . _ - 
nio rui estratosfera é a reação direta dos átomos de i ■ - 
gênio com ozônio: 

CHs) + D,(J) *20(5) 

A 298 K a constante de veloddade para essa re?. ri e 
43 >■ IO* mol‘ : L 5 (a) Com base nas unidade- d j 
tanfe de veloddade, escreva a provável k?i vi - --- 
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Jade para essa reação, (b) Você esperava que essa 
reação ocorresse por um processo de etapa elementar 
ünica? Explique, (c) A partir da ordem de grandeza da 
constante de velocidade, você espera que a energia de 
ativação dessa reação seja grande ou pequena? [ustifi- 
que sua resposta, (d) Use os valores de AH ° do Apên 
dice C para estimar a \ ariaçâo de entalpia para essa 
reação. Essa reação aumentaria ou abaixaria a tem- 
peratura da estratosfera? 

[18.70] Suponha que o equilíbrio em uma mistura de O, e 
NO seja atingido à temperatura de 2.400 K: 

Nífe) + Qi0?)^^2NOfe) - 0,05 

Se a mistura de reação original consiste em ar no nivel 
do mar e a 1 ,0 atm em um frasco de 1,0 L, qual é a pres- 
são parcial de NO no equilíbrio a 2.400 K? Qual é a 
concentração de NO em ppm? 

18.71 O dióxido de nitrogênio (NO,) é a única espécie gaso- 
sa importante na atmosfera mais baixa que absorve a 
luz visível, (a) Escreva a(s) estrutura(s) de Lewis para 
NO,, (b) Como essa estrutura explica o fato de NO, se 
dimerizar para formai N,Oj? Com base no que você 
pôde encontrar sobre essa reação de dimerizaçAo no 
livro, seria possível encontrar NO, que se forma no 


ambiente urbano na forma de dimero? Justifique suj 
resposta, (c) O que você esperava como produto 
se houver algum, para a reação de NO, com CO' 
(d) Você acha possível que NO : gerado em um ar 
biente urbano migTe para a estratosfera? Justifiq. 
sua resposta. 

[ 18.72J Se o pH de U) polegada de chuva sobre 1.500 mi for 2 : 
quantos quilogramas de HjSO, estão presentes, supcwc 
que ele seja o único ácido que contribui para o pH? 

I18.73J A constante da lei de Henry para CO, na água a 25 "C 
3,1 x 1CT 3 mol L' 1 atm la) Qual é a solubilidade . 
CO, na água a essa temperatura se a solução estivt- 
em contato com o ar a uma pressão atmosférica mi- 
mai? (b) Suponha que todo esse CO, esteja na íorrr 
de H,CO, produzido pela reação entre CO, e H,0: 

CO,(mj) + H,0(/) . H,CO,(flij) 

Qual é o pH dessa solução? 

J18.74] A precipitação de Al(OH), (fÇ. = 13 xl(T lv ) é algurr 
vezes usada para purificar a água. (a) Estime o pH 
qual a precipitação de Al(OH), começará se uma ma— 
dc 2,0 lb de Al,(SO,) for adicionada a 1.000 gal de águ 
(b) Aproximadamente qual massa em libras de C- 
deve ser adicionada à água para se atingir esse pH? 
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Espontâneo 


Não 

espontâneo 



V 4 


Figura 19.1 Processo 
espontâneo. Essa sequência de 
fotografias tem sentido inerente: 
reconhecemos que a foto dos ovos 
quebrados foi tirada depois da foto 
dos ovos inteiros. O processo é 
espontâneo em um sentido, e 
não espontâneo no sentido inverso. 



Figura 19.2 A combustão do gás 
natural (metano) no ar, 
produzindo dióxido de carbono e 
água, è um processo espontâneo, 
uma vez Iniciado. 


19.1 Processos espontâneos 

No Capítulo 5 abordamos a primeira lei de termodinâmica, a qual afim 
que a eitergia é conservada. > (Seção vi Em outras palavras, a energia nà> 
criada nem destruída em nenhum processo, como a queda de um tijolo, a t 
são de um cubo de gelo ou a combustão de gasolina. 1 A energia pode ser trar 
ferida entre o sistema e a vizinhança ou convertida de uma forma à outra, ir. 
a energia total permanece constante. Expressamos a primeira lei de tenru c 
nâmica ma tem a fiai mente como A£ = q + w, onde ÁE c a variação na energia 
terna de um sistema, qéo calor absorvida da vizinhança pelo sistema e ti 
trabalho realizado no sistema pela vizinhança. 

A primeira lei nos ajuda a equilibrar a contabilidade, por assim dizer, er 
calor trocado e o trabalho feito em um processo particular ou reação. Por 
uma vez que a energia é conservada, não podemos usar a variação de ene: 
em si como um critério para se avaliar se o processo é favorecido para ao.— 
cer; qualquer coisa que fazemos para abaixar a energia do sistema elev:- 
energia da vizinhança, e vice-versa. Não obstante, a experiência nos di.~ : - 
certos processos sempre acontecerão, embora a energia do universo seja con- - 
vada. Por exemplo, água colocada em um congelador se tomará gelo. Um p 
go deixado ao ar livre enferrujará mais cedo ou mais tarde. Se você toca: - 
objeto quente, o calor será transferido para você. Para todos esses proa.?' 
a energia é conservada, como deve ser, de acordo com a primeira lei dc 
modinâmica. Embora aconteçam sem qualquer intervenção externa, tais : 
cessos são conhecidos como espontâneos. 

Um processo espontâneo tem sentido definido no qual ele acontece 
exemplo, se você derrubar um ovo sobre uma superfície dura, ele cairá * - 
quebrará com o impacto (Figura 19.1). Agora imagine que você vê um N i - 
no qual um ovo quebrado sobe do chão e se recompõe. Você concluiria qt. 
vídeo simplesmente é passado de trás para frente — ovos quebrados não 
bem e se recompõem magicamente! A queda e a quebra de um ovo são esp 
tãneas. Lm exemplo de um processo químico com sentido definido 
combustão do g,is natural (metano). Uma vez aceso, o gás natural queima 
em uma trempe de fogão, produzindo dióxido de carbono e água (Figura 1- . 
O dióxido de carbono e a água não se combinam espontaneamente para 
mar o metano novamente. A combustão do metano é espontânea. Nenr_ 
processo inverso, a recombinaçáo de um ovo ou a combinação do díóxid- .• 
carbono e água para formar metano, ô espontâneo, mesmo que a energia - 
conservada tanto no sentido direto quanto no inverso. Evidentemente, er 
alguma coisa, que não é a energia interna, que determina se um processo t - 
pontáneo ou não. 

A espontaneidade de um processo pode depender da temperatu . 
Considere, por exemplo, o processo endotérmico de fusão do gelo sob pr 
são atmosférica. Quando T > 0 ’C, o gelo funde-se espontaneamente; o y 
cesso inverso, a água líquida se transformar em gelo, não é espontâneo nc— 
temperaturas. Entretanto, quando T< 0 "C, o contrário é verdadeiro. A águ. 
quida converte-se em gelo espontaneamente, e a conversão do gelo em ac 
não é espontânea (Figura 19.3). O que acontece a T - 0 °C, no ponto de fu? . 
normal da água? No ponto de fusão normal de uma substância, as fases so. 
e líquida estão em equilíbrio. - (Seção 11 .u) Nessa temperatura específica 
duas fases estão se interconv ertendo à mesma velocidade não havendo st 
do preferencia I para o processo: tanto o processo direto quanto o inverso . 
rem com preferência igual, e o processo não é espontâneo em nenhum seno - 


.1 rrnr.inra lei, como dito aqui. não se aplica às reações nucleares, como as que ocorrem nas estreias uu nos reatores nudeatr- 
' ..«5 3 nv?sa e a energia são intercunvertidas Abordaremos os processos nucleares com mais detalhes no Capítulo 21. 
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Figura 19.3 A espontaneidade a? 
um processo pode depender da 
temperatura. A T> 0 “C o gelo 
funde-se espontaneamente em 
água líquida. A T< 0 D C o processo 
inverso, a água se congelar em 
gelo, é espontâneo. A T - 0 "C os 
dois estados estão em equilíbrio e 
nenhuma conversão ocorre 
espontaneamente. 


COMO FAZER 19.1 

Determine se os seguintes processos são espontâneos como descritos, são não espontâneos no sentido inverso ou es- 
tão em equilíbrio: te) Quando um pedaço de metal aquecido a 150 "C é adicionado à água a 40 "C, a água toma-se mais 
quente, (b) A água à temperatura ambiente decompõe-se em H,(.ç) e Q,(g). (cl O vapor de benzeno, à pressão 

de 1 atm, condensa-se em benzeno líquido no ponto de ebulição normal do benzeno, 80,1 “C. 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se julgar se cada processo prosseguirá espontaneamente no sentido indicado, no senti- 
do inverso ou em nenhum sentida. 

Resolução: (a) Esse processo é espontâneo. Se dois objetos em diferentes temperaturas são colocados em contato, o ca 
lor c transferido do objeto mais quente para o mais frio. (Sei.áo í 1 1 Nessa instância, o calor ê transferido do metal 
quente para a água mais tria. A temperatura final, depois que o metal e a água atingiram a mesma temperatura (equilí- 
brio térmico), é um valor entre as temperaturas iniciais do metal e da água. (b) A experiência nos diz que esse processo 
é não espontâneo; em vez disso, o processo inversa — a reação de H, e O, para formar água — é espontâneo depois de 
iniciado por uma faísca ou chama (Figura 5.12). (c) Por definição, o ponto de ebulição normal é a temperatura na qual 
o vapor com uma pressão de I atm está cm equilíbrio com o líquido. Dessa forma, essa é uma situação de equilíbrio. 
Nem a condensação do vapor de benzeno nem o processo inverso sâo espontâneos. Se a temperatura fosse menor que 
80,1 “C, a condensação do vapor de benzeno seria espontânea. 

PRATIQUE 

Sob uma pressão de 1 atm CO ? (s) (Gelo Seco' Sl ) sublima-se a -78 ’C. A transformação de C0 2 (s) em C0 3 (jf) é um pro- 
cesso espontâneo a -100 “Ce 1 atm de pressão? 

Respostas nãn, o processo inverso é espontâneo a essa temperatura. 


'ocessos reversíveis e irreversíveis 

Para entender melhor por que determinados se os processos são espontâneos, precisamos considerar mais de 
rto as maneiras nas quais o estado de um sistema pode variar. Recorde-se de que as grandezas como lemperatu- 
energia interna e entnlpia são funções de estado, propriedades que definem um estado e não dependem de como o 
tema chegou àquele estado. (Seção 5.2 1 Vimos também que o calor transferido entre o sistema e as vizinhan- 

- Uj), hem como o trabalho realizado pelo ou no sistema (w), não são funções de estado; os valores de q e w depen- 

- 7i do cantinho específica tomado de um estac/o a outro. 

L m processo reversível é um caminho espedai no qual o estado de um siste- 

- pode variar. Em um processo reversível, a variação no sistema é feita de tal 
rua que ele possa ser restaurado ao seu estado original exatamente pela rever- 

j da variação. Em outras palavras, podemos reverter complctamente a varia- 
no sistema sem variação líquida no sistema ou na vizinhança. Como exemplo 

.m processo reversível, vamos considerar de novo a interconversão do gelo em água mostrada na Figura 1 93 \ I 
de pressão, o gelo e a água líquida estão em equilíbrio um com o outro a 0 °C. Agora imagine que fundimos 1 mol 
»elo a 0 "C, 1 atm, para formar 1 mol de água liquida a 0 “C, 1 atm. Podemos atingir essa variação adicionando de- 
— i:nada quantidade de calor ao sistema a partir de sua vizinhança: </ = A H m% . Se quisermos retornar o sistema a >eu 
« do original (gelo a 0 Ü C), podemos simplesmente reverter o procedimento removendo a mesma quantidade de 


$ 
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Um olhar mais de perto 


Reversibilidade e trabalho 


Se um processo for espontâneo, ele poderá ser usado para 
realizar - trabalho, como fazemos quando queimamos gaso- 
lina nos motores dos carros. Toda a variação cie energia asso- 
ciada á queima da gasolina deve ser usada para realizar tra- 
balho, ou existe algum limite? Os cientistas e os engenheiros 
tém estudado a operação dos motores com essa questão mui- 
to prática em mente. 

A quantidade de trabalho que podemos extrair a partir de 
qualquer processo espontâneo depende da maneira pela 
qual ele e realizado. Para ilustrar essa noção, vamos primeiro 
considerar o arranjo simples mostrado na figura que acom- 
panha este quadro. Um peso Af apoiado cm uma superfície é 
nosso sistema. Para simplificar, vamos supor que a corda e as 
plataformas não têm massa e a roldana não tem atrito. Se não 
existe contrapeso m á direita, a plataforma que suporta o 
peso Af cairá para o solo sem a realização de qualquer traba- 
lho na vizinhança. A energia potencial que ele possui é con- 
vertida em calor na hora do impacto. 

Agora suponha que o contrapeso m seja o mesmo que o 
peso na plataforma. JW. Se M se move de uma altura /i do solo, 
ele fará com que m seja Im antado do solo de uma altura h Isso 
significa que o sistema (isto é, Aí) também realizará trabalho 
na vizinhança exatamente igual á perda de sua própria ener- 
gia potencial no movimento da altura h ao solo. Nesse caso, 
nenhuma energia que .Vf possuía inidalmenle c convertida 
em calor. Mas esse processo realmente pode ocorrer? Se «i é 
exatamente igual a Af, não haverá movimento espontâneo de 
Af Entretanto, podemos imaginar uma força infinitamente 
pequena sendo aplicada, por mais lenta que seja, aos pesos. 
O processo hipotético resultante é completamente mvrsi- 
vel. Ele ocorre de tal maneira que o sistema possa ser res- 
taurado a seu estadu inicial exntamente pela inversão da va- 
riação. 

Urmi zHinnçõo rtvcrtnvl produz u quantidade irulxinui de trnbn- 
Iho que pode ser atingida pelo sistema na vizinhança (u\„ - ii' wi ). 
Apesar de o processo ser hipotético, ele fornece um objetivo 


pelo qual podemos julgar a eficiência com a qual um disposith 
è capaz de converter energia em trabalho. 

Podemos aplicar essas noções a oulros processos, com 
expansão de um gás. Os gases podem realizar trabalho qu. 
do se expandem, pressionando contra uma pressão extern : 
Imagine um gás ideal se expandindo enquanto mantém" 
temperatura constante. (Um processo que ocorre á tem per; 
tura cotistantc é chamado isotérmico ) 

Com o que uma expansão isotérmica de um gãs ide : 
pode se parecer? F.la ocorrerá apenas se a pressão exter-j 
atuando no pistão equilibrar exatamente a pressão exci . 
da pelo gãs. Sob essas tundições, o pistão não se mover 
menos que imaginemos a pressão externa sendo redu.- 
infinitamente devagar, permitindo que a pressão do gás o 
Hnado se reajuste para manter um equilíbrio entre a-- di 
pressões. Esse processo gradual infinita mente lento no q 
as pressões externa e interna estão sempre em equilíbrio -. 
versível. Se invertermos o processo e comprimirmos o ga- 
mesma maneira infinitamente lenta, seremos capazes de 
tornar o gás a seu volume original. O ciclo completo d 
pansão e compressão nesse processo hipotético, alem - 
mais, é realizado sem qualquer variação na vizinhança 
processo ô reversível nesse sentido termodinâmico não simplc: 
te porque o sistema pode retornara sua condição original, >na- 
que o ciclo como um todo pode ser realizado sem qualquer pm »- 
associaria na vizinhança. Além disso, qualquer procesv 
não é reversível é irreversível. Uma vez que os pruct~- 
reais podem na melhor das hipóteses tão-somente ap- 
mar-se da variação de equilíbrio constante e lenta asse. _ 
a um processo reversível, todos os processos reais são - 
versíveis em certo grau. Assim, qualquer processo espan~ m. 
seni irreversível; mesmo se retomarmos o sistema à corui- .-. 
original, a vizinhança permanecerá mudada. 

Existe ainda uma conclusão mais i m p o rtante para s* - 
dos estudos de processos reversíveis. Na Seção 5.2 ob~c - 
mos que nem calor nem trabalho são funções de estad. t 
funções de caminho (lstoé, seus > 
lores dependem de como o pn-. --- 
é realizado.) Entretanto, o ttávb 
máximo que pode ser realizado > - 
te,,,) tem valor único para qur - 
variação específica no sistema. De 
neira similar, q m , o color gan: - 
perdido pelo sistema, Se o pn «.»-* 
fosse conduzido de maneira rever? 
tem também um valor único paií . — 
quer processo específico. L ogo qu=»_» 
processo, se conduzido de mant= - 
versivel ou não, tem associado -■ • 
grandezas de releréncia, re , . . . 
que dependem apenas dos *- 
inicial e final do sistema. Portcr* 
e q,„ s áo funções de estade . 
não contradiz a afirmativa anter 
que i/ e ui não são hinçòes dc •. - 

porque especificamos que :• 
são os valores para um camiri'» 1 
cífico e único, o caminho rev.-sm» 
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Divisória móvel 

Pistáo 



Vácuo Câs 



(a) (b) (c) 

Rgura 19.4 A restauração de um sistema a seu estado original após um processo irreversível muda a vizinhança, fcm (a) 
- gás está confinado na metade da direita do cilindro por uma divisória. Quando a divisória é removida (b), o gás 
tspande-se espontaneamente (irreversivelmente) para encher todo o cilindro. Nenhum trabalho é realizado pelo sistema 
durante a expansão. Em (c) podemos usar o pistão para comprimir o gás de volta ao seu estado inicial. Para fazer isso, 
necessita-se que a vizinhança realize trabalho no sistema, o que muda a vizinhança para sempre. 


ir. AH,,,,, i ia sistema para a vizinhança. Depois que revertemos a variação, é como se nada tivesse ocorrido; tanlo o 
ema quanto a vizinhança estão exatamente como eram no inicio. É importante reconhecer que existe somente um 
>r especifico de q para qualquer caminho reversível entre dois estados de um sistema. 

Um processo irreversível não pode simplesmente ser revertido para restaurar o sistema e a vizinhança a seus 
•ados originais. Quando um sistema varia por um processo irreversível, ele deve tomar um caminho diferente 
m diferentes valores de q e w) para consegu i r voltar a seu estado original. Por exemplo, imagine um gás em urna 
■ Titdgem de cilindro e pistão mostrado na Figura 19.4. Quando a separação é removida, o gás expande-se espon- 
iveamente para encher o espaço evacuado. Como o gás está se expandindo para um vácuo sem nenhuma pressão 
m tema oposta, ele não realiza trabalho F-V sobre suas vizinhanças (w - 0). i Seção 5.3) Podemos usar o pis- 
para comprimir o gás de volta ao seu estado original. Mas para fazer isso é necessário que a vizinhança reali- 
trabalho no sistema (te > 0). Em outras palavras, o caminho para restaurar o sistema ao seu estado original 
■essitadeuni valor diferente dem (e, pela primeira lei da termodinâmica, um diferente valor de q) daquele que 
• o caminho peio qual o sistema foi variado primeiro. A expansão de um gás no vácuo é um processo irreversi- 
7 : De maneira similar, a fusão do gelo à temperatura ambiente e o congelamento da água a -30 “C sào processos 
reversíveis. 

O fato de que o sísiema deve tomar um caminho diferente de volta a seu ponto inicial não é o unico aspecto ir- 
-versível de um processo irreversível. Observamos antes que quando um processo reversível é revertido, tanto o 
-tema quanto a vizinhança retomam a suas condições originais. Esse não é o caso para um processo irreversível, 
oesar de podermos restaurar o sistema ao seu estado original, escolhendo um caminho diferente, a vizinhança 
io terá variado de sua condição original. 

Não existe nada que possamos fazer para prevenir essas variações na vizinhança — elas são resultado inevitã- 
! de processos irreversíveis. Na Seção 19.2, veremos que tais variações necessárias na vizinhança são um aspecto 
nportante da segunda lei da termodinâmica. 

Existe uma relação próxima entre a reversibilidade de um processo e o fato de ele ser espontâneo ou estar no 
[uilíbrio. Lembre-se da Figura 1 9.3, na qual mostramos a fusão espontânea do gelo a T > 0 U C e o congelamento es- 
ntàneo da água líquida a T<0"C. Ambos os processos são irreversíveis. A T=0°C, o gelo e a agua estão em equi- 
'rio, podendo converter-se no sentido direto ou inverso de maneira reversível. Essas observações sáo exemplos 
í dois conceitos muito importantes em relação aos processos reversíveis e irreversíveis: 

1. Se um sistema químico está em equilíbrio, os reagentes e os produtos podem se interconverter nveraivd- 
mente. 

2. Em qualquer processo espontâneo, o caminho entre os reagentes e os produtos ê irreversível. 

Finalmente, é importante reconhecer que apenas porque um processo e esponfáneo náu significa necessaria- 
mente que ele ocorrerá a uma velocidade observável. Uma reação espontânea pode ser muito rápida, como no ca^ 

e uma neutralização árido-base, ou muito lenta, como na ferrugem do lerro. A termodinâmica pode nos dizer c 
■nítido e a extensão de uma reação, mas não diz nada sobre a respectiva velocidade. 


Na realidade, para o processo descrito ser verdadeiramenle reversível, teríamos de adicionar e remover o calor de numv i? 
infinitamenle lenta. Todos os processos reversíveis, ocorrem de maneira inrinitamente lenta, assim, nenhum proces-.' ou*.- 
podemos observar é verdadeiramenle reversível. Poderiamos tomar a fusão do gelo a I) "C quase reversível adicinnar.i. cal r 
muito lentamente. 
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Quais i fatores tornam um processo espontâneo? No Capítulo 5 vimos que a variação de entalpia para ur 
••ã -- ú um tator importante na determinação de o processo ser favorável ou não. Os processos nos quais a va 
açâr di entalpia no sistema diminui (processos exofarmicos) tendem a ocorrer espontaneamente. Entretanto, ve • 
iru - que apenas a variação de entalpia de um processo não é suficiente. A espontaneidade de um sistema deper . 
também de como sua desordem varia durante o processo, Na Seção 1 9.2 consideraremos o problema da desord 
roan detalhadamente. 


Evacuado 


attn 


19.2 Entropia e a segunda lei da termodinâmica 

Vimos agora vários exemplos de processos que ocorrem espontaneamente, alguns exo térmicos e ou lios enc 
térmicos. Para entendermos por que os processos espontâneos ocorrem, vamos considerar a expansão de um _ 
no vácuo no nível molecular. 

Expansão espontânea de um gás 

Imagine um gás ideal confinado em um frasco de 1 L a 1 atm de pressão, como mostrado na Figura 19.5. 0 ff 
rn está conectado por uma torneira fechada a outro frasco de 1 L. que está evacuado Agora suponha que a torr 
seja aberta enquanto o sistema e mantido a temperatura constante. O gás expandirá espontaneamente para i 
gundo frasco até que a pressão seja 0,5 atm em ambos os frascos. Durante essa expansão a temperatura consta, . 
(isotfrmica) para o vácuo, u gás não realiza trabalho (it> = 0). Além disso, como a energia de um gás ideal deper 
apenas da temperatura, que é constante durante o processo, A£ = 0 para a expansão. 1 Todavia, o processo é esp. • 
tánoo. O processo inverso, no qual o gás igualmente distribuído entre os dois frascos de forma espontânea mov- 
inteiramente para dentro de um frasco, é inconcebível. Entretanto, esse processo inverso também não envolv- 

calor transferido ou trabalha realizado. Como a expansão espontânea do v 
A B ele também teria Af = 0. (Lembre-se de que A £ para o processo inverso é o 

galivo de AT para o processo direto: AE, nlfrni r - AE Jm *, = 0.) Claramente, aiç . 
fator, que não é o calor ou o trabalho, é importante em lomar a expansa - 
gás espontânea. 

Podemos obter uma idéia do que forna a expansão de um gás esponta» 
visualizando n gás como um conjunto de partículas em movimento consta r 
como fizemos na abordagem da teoria cinética molecular dos gases, 
çã 1 1 i.\7 Quando a torneira é aberta, podemos ver a expansão do gás con- 
sultado final das moléculas de gás movendo-se aleatoriamente por tc 
volume maior. Vamos olhar essa idéia um pouco mais de perto. Suponha . . 
fôssemos capazes de seguir duas moléculas de gás à medida que elas reah:w 
seus movimentos. Antes de a torneira ser aberta, ambas as moléculas ► 
confinadas do lado direito do frasco, como mostrado na Figura 19,6(a). Dct - 
que a torneira é aberta, as moléculas movem-se aleatoriamente por todoc x.w 

relho. Assim, como mostrado na Figura 19.6(b), existem quatro arranjos p 

veis nos quais encontramos as duas moléculas. Devido ao mnvir 
aleatório das moléculas, cada um desses quatro arranjas é igualmente 
vcl- Observe agora que apenas um dos quatro arranjos corresponde a ami 
moléculas estarem no frasco do ladodrreitn, a probabilidade é 'ó de que enn 
lécula esteja no frasco do lado direito, logo a probabilidade de ambas as moii 
estarem no frasco do lado direito è ( t)- = j 

Se fôssemos aplicar a mesma análise para tn> moléculas de gás, a pr 
lidade de que as três estejam no frasco do lado direito ao mesmo ter;. 
(V ) 5 - jj. Agora vamos considerar um ntol de gás. A probabilidade de que ' 
as moléculas estejam no frasco do lado direito ao mesmo tempo é (|) \ ■ 

N - 6,02 x ltr. Esse é um número inacreditavelmente pequeno! Pc 
existe possibilidade praticamente zero de que todas as moléculas de gd- - 
encontradas no frasco do lado direito ao mesmo tempo. Essa análise d 
portamento microscópico das moléculas de gás leva ao compor tameii : 


(a) 


Espontâneo 


Não 

espontâneo 

B 


0,5 atm 


0,5 atm 


(b> 


Figura 19.5 A expansão de um 
gás ideal em um espaço evacuado 
é espontânea. Em (a) o trasco B 
comporta um gás ideal a 1 atm de 
pressão e o frasco A está evacuado. 
Em (b) a torneira conectando os 
dois frascos foi aberta. O gás ideal 
expande-se para ocupar ambos os 
mascos, A e 8, à pressão de 0,5 
atm. O processo inverso não é 
espontâneo. 


A prendemos nu quadro '‘Um olhar mais de perto" da Seção 53 que PV lem as unidades de energia. O prodtUv 
-.«rreia interna de um gás ideal. Paro um gas ideai. PV - nRT. Se T ô constante, a expressão du lodo direito do cr», 
t - rtfc A energia do gás, portanto, é constante; dessa lorma, para uma variação ocorrendo a temperatura constante, ti ■ 
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(a) 


(b) 


Figura 19.6 Possíveis localiza: 
duas moléculas de gás envoiv da: -a 
expansão na Figura 19.5. As Oua; 
moléculas sáo representadas por 
esferas azuis e vermelhas para teme; 
idéia do rastro delas, (a) Antes de a 
torneira ser aberta, ambas as 
moléculas estão no frasco da direita, 
(b) Após a torneira ser aberta, existem 
quatro arranjos das duas moléculas 
entre os dois frascos. Apenas um dos 
quatro arranjos corresponde a ambas 
as moléculas que estão no frasco da 
direita. O maior número de arranjos 
possíveis corresponde a uma maior 
desordem do sistema. 


- -cópico esperado; o gás expande-se espontaneamente para encher tanto o frasco da esquerda quanto o da 
: reita, e não voltará todo espontaneamente para o frasco da direita. 

O gás expande-se por causa de a tendência das moléculas em espalhar-se entre os diferentes arranjos que elas 
: Jem assumir. Antes da torneira ser aberta, existe apenas uma distribuição possível das moléculas: todas estão 

- frasco do lado direito. Quando a torneira é aberta, o arranjo no qual todas as moléculas estão no frasco do lado 
reito é apenas um de um número extremamente grande de arranjos possíveis. Os arranjos mais prováveis são 

- . uelcs nos quais existem basicamente números iguais de moléculas em cada frasco. Quando o gás se espalha por 
do o aparelho, qualquer molécula poderia estar em qualquer um dos frascos em vez de confinada no frasco do 

fedo direito. Cunseqüen temente, dizemos que os arranjos das moléculas de gás tomam-se mais aleatórios c desor- 
r nados do que eram quando as moléculas de gás estavam inteiramente no frasco do lado direito. Como vimos an- 
?s, os processos tios quais a desordem do sistema aumenta tendem n ocorrer espontaneamente. (Seção 13-1) Veremos 
m breve que essa idéia é a base da segunda lei da termodinâmica. 

Entropia 

A expansão isotérmica de um gás é espontânea por causa do aumento na aleatoriedade ou desordem das molé- 
nlas de gás com a expansão. Vamos estender esse conceito para dois outros processos espontâneos que temos 
rordado. Primeiro, o gelo funde-se espontaneamente a temperaturas adma de seu ponto de fusão mesmo esse 
ndo um processo endotérmico. (Seção 1 1.6) tm segundo lugar, sais como NíH,NO^(s) e KCl(s) dissolvem-se 
jpidamente em água mesmo sendo A > 0. = (Seção 13.1 ) Com base na entalpia, ambos os processos são 
•••favoráveis. Porém, cada um compartilha alguma coisa em comum com a expansão de um gás: em cada um des- 
- processos os produtos estão em um estado mais aleatório ou desordenado que os reagentes. 

Vamos primeiro considerar a fusão do gelo. As moléculas de água que constituem o cristal de gelo são manti- 
as rigidamente unidas na rede cristalina (Figura 19.7). Quando o gelo se funde, as moléculas de água podem se 


A 


3 




Figura 19.7 Estrutura do gelo, um 
sistema bem ordenado. 


O 

H 


i - 

Ligação de 
hidrogénio 
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Figura 19.8 Variações no gtau de 
organização nos fons e moléculas de 
solvente na dissolução de um sólido 
iònico em água. Os íons em si 
tornam-se mais desordenados, mas as 
moléculas de água que hidratam os 
ions tomam-se menos desordenadas. 


mover livremente ao redor umas em relação às outras e torcerem-se. Portanto, na água líquida as moléculas irw m 
duais dc água estão mais aleatoriamente distribuídas que no solido. A estrutura sólida bem organizada é subst - 
da por uma estrutura líquida bem mais desordenada. 

Uma situação similar aplica-se a um cristal de KCI quando ele se dissolve em água. Em KC1 sólido os íons v 
Cl' estão em estado cristalino altamente ordenado. iS ... 1! 7 Quando o sólido se dissolve, os íons poder- . 
movimentar livremente ao redor na água. Eles estão em estado muito mais aleatório e desordenado que anten 
mente. Entretanto, ao mesmo tempo, as moléculas de água são mantidas ao redor dos íons como água de hid'-c 
ção, como mostrado na Figura 19.8. '■>< Essas moléculas de água estão em estado mais ordenac - 

que antes porque estão agora confinadas ao ambiente imediato dos ions. Portanto, a dissolução de um sal er 
ambos os processos, de desordenar e de ordenar. Os processos de desordem geralmente são dominantes, ser 
efeito total um aumento na desordem do sistema na dissolução da maioria dos sais em água. 

Como esses exemplos ilustram, a variação na desordem com a variação na energia afeta a espontaneidr. : 
processos químicos. A desordem é expressa por uma grandeza termodinâmica chamada entropia, dado o sim •». 
S. Quanto mais desordenada ou aleatório um sistema, maior a sua entropia. Da mesma forma que a energia e a entalp . 
terna, a entropia é uma função de estado. i ->■ . A variação na entropia do um sistema, AS = S,^. - - 

depende apenas dos estados inicial e final do sistema, e não do caminho particular pelo qual o sistema van:- 
valor positivo de AS indica que o estado final é mais desordenado que o inicial. Assim, quando um gás e\r . 
dentro de um volume maior, como na Figura 19.5, sua entropia aumenta e AS é um numere* positivo. De í. — 
semelhante, quando o gelo se funde, o sistema toma-se mais desordenado e AS > 0. Um valor negativo para _ ■ 
dica que o estado final é mais ordenado ou menos aleatório que o estado inicial. 



COMO FAZER 19.2 

Considerando a desordem nos reagentes e produtos, determine se AS é positivo ou negativo para cada um dos v 

tes processos: 

(a) H.Ofí) * H,0(£) 

(b) Ag ~(aq) + CT(o<?) ► AgCl(s) 

lc) 4Fet<> + 3Ch(£) ► 2Fe 3 0,(s) 


- 
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I Solução 

Análise: dadas trci; equações, pede-se determinar o sinal de AS para esses processos. 

Planejamento: o sinal de AS será positivo se existir aumento na desordem e negativo se houver diminuição. Portar > 
precisamos avaliar cada equação para determinar se existe aumento ou diminuição na desordem ou aleatoriedade 

Resolução: (a) A evaporação de um líquido é acompanhada por grande aumento no volume. Um mol de águe - c 

I ocupa aproximadamente 18 mL como um liquido e 22,4 L como um gás na CTP. Como as moléculas estão distribuídas 
por um volume muito maior no estado gasoso que no liquido, aumento na desordem acompanha vaporização. P r- 
tantn, AS é positivo. 

(b> Nesse processo, os ions em solução, que podem se movimentar livremente em um volume maior de solução, for- 
marão um sólido no qual os íons estarão confinados em um volume menor, em posições altamente odemadas. Portan- 
to, ocorre diminuição na desordem, e AS è negativo. 

(c) As partículas de um sólido estão muito mais alta mente ordenadas e confinadas em localizações especificas que 
as moléculas de gás. Como o gás é convertido para uma parte de um produto sólido, a desordem diminui e AS ó 
negativo. 

PRATIQUE 

Indique se cada uma das seguintes reações produz aumento ou diminuição na entropia do sistema. 

(a) CO.(s) CO z (g) 

lb) CaOísl + COJg) *■ CaCO,<s) 

Respostas: (a) aumenta; lb) diminui. 


; riacionando a entropia à transferência de calor e temperatura 

Nesse ponto da abordagem você pode pensar que a entropia é um conceito abstrato que parece desconectado 
. * outras grandezas que temos abordado. Entretanto, podemos relacionar a variação na entropia a outras grande- 

- familiares; em particular, a variação na entropia está relacionada ao calor transferido durante o processo, 
maneira pela qual calculamos AS a partir de outras grandezas termodinâmicas envolve o uso de cálculo e, 
-.i Imente, fica aiém do objetivo deste livro. Entretanto, existem alguns casos especiais nos quais podemos deter- 

— nar o valor de AS. 

A entropia é uma função de estado. Para entendermos a relação entre a variação na entropia e o calor, precisa- 

- - relembrar que o calor nãaé uma função de estado. (Sec.i o 5.2) Suponha um sistema que sofre um processo 

qual ele varia de um estado inicial (estado 1) para um estado final (estado 2), O calor transferido durante o pro- 

-5ü, q, depende do caminho que tomamos a partir do estado 1 para o estado 2. Para relacionar AS ao calor, preri- 
mos considerar um tipo especifico de caminho do estado 1 para o estado 2/ ou seja, um caminho reversfwL Na 

- râo 19.1 abordamos os processos reversíveis, como a fusão do gelo a 0 ‘C. Como podemos observar, existe ape- 

- um valor especifico de ij para qualquer caminho reversível entre dois estados. Denominaremos a transferência 

- calor transferido ao longo de tal caminho como q m ., onde o índice inferior 'rev' lembra-nos que o caminho entre 

- estados é reversível. 

Para um processo que ocorre a tempera tura constante, a variação de entropia do sistema é o valor de i dividi- 
pela temperatura absoluta: 

AS W = (T constante) I19.1J 

Apesar de existirem muitos caminhos alternativos que poderiam levar o sistema do estado 1 ao estado 2, existe 
renas um valor possível para i/^ . Como q^ e T são ambos independentes do caminho, S é uma função de estada 
rtanto, a Equação 19.1 aplica-se a qualquer processo isotérmico entre os estados, não apenas àqueles que são re- 
viveis. 

Um exemplo de processo reversível que ocorre a temperatura constante, no qual as fases estão em equilibr. e 
igua entrando em ebulição a 1 00 °C Vamos calcular a v ariação de entropia, AS. 3r , quando 1 mol de água for cor- 
rtido em 1 mol de vapor a 1 atm de pressão. A quantidade de calor transferida para o sistema durante esse p r - 


A relação inicial entre ASe o calor transferido cm um processo reversível é similar á relação peculiar entie AH e o calo rtrnr-> 
a pressão constante. : (Secflo 5..1) 
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cesso, q m , é o calor de vaporização, AH. „ e a temperatura na qual o processo é reversível é o ponto de ebuliçã 
normal, T„ ■ (Seção 11.4) Para H ? 0, AH,^, = +40,67 kj/mol cT,= 100 "C = 373 K. Assim, 


AS 


«t 1 


A H ttp = (1 m ol)(r40,67kj/ mol)(1.000 )/l kj) = ( m /K 

T, (373 K) 


Observe que a variação na entropia é positiva; as moléculas de H : 0(}() têm mais desordem que as de H ; 0(/). 
unidade para AS, J/K, é a energia dividida pela temperatura, o que esperávamos da Fquação 19.1. 


COMO FAZER 19.3 

O elemento mercúrio, Hg, é um liquido prateado à temperatura ambiente. O ponto de congelamento normal do mer- 
cúrio é -38,9 ‘XI; a respectiva entalpia molar de fusão ê A = 2,29 kj/mol. Qual é a variação de entropia do sistem 
quando 50,0 g de Hg</) se congela no ponto dc fusão normal? 


Solução 

Análise: primeiro admitimos que Hg(i) e Hg(s) estão em equilíbrio no ponto de congelamento normal. Con- 
tai, o congelamento de Hg</) em seu ponto de congelamento é um processo reversível, semelhante ao ponto de ebu. 
çüo da água no ponto de ebulição normal. Em seguida supomos que o congelamento é um processo exotfmiico; o cal. 
é transferido do sistema para a vizinhança quando um líquido congela {(] < 0). A entalpia de fusão é definida para - 
fusão. Como o congelamento é o processo inverso da fusão, a variação de entalpia que acompanha o congelament 
de 1 mol de Hg é- AH lut = -2,29 kj/mol. 

Planejamento: podemos usar - AH^e a massa atômica de Hg para calcular q para o congelamento de 50,0 g de Hg: 

* - w* k "“°' * H *> Itt ‘ d ' H8 > ‘ - 571 1 

O congelamento no ponto normal é um processo reversível, logo podemos usar esse valor de <j como í] m . na Equac_ 
19.1. Entretanto, devemos primeiro converter a temperatura para K: -38,9 "C = {-38,9 + 273,15) K = 234,3 K. 

Resolução: podemos agora calcular o valor de AS^: 


AS^ = í* = (-571 J)/ (2343 K) = -2,4-1 J/K 


Conferência: a variação de entropia é negativa, implicando que o sistema se torna rnais ordenado durante o proce>> 
Isso faz sentido porque os sólidos são mais ordenados (entropia mais baixa) que os líquidos. Observe também qu- . 
ordem de grandeza dessa variação de entropia é muito menor que aquela para a conversão de um mol de HjO(f) p- 
H,0(g). que calculamos anleriormente. Os gases são muito mais desordenados que os líquidos ou sólidos. As order 
de grandeza das variações de entropia para processos que envolvem a conversão de um sólido ou líquido para um - 
(ou vice-versa) gernlmente são maiores qoe para processos que envolvem apenas sólidos e líquidos. 

PRATIQUE 

O ponto de ebulição normal do etanol, C : H,OH, é 78,3 'C (veja a Figura 11.12), e sua entalpia molar de vaporização 
38,56 kj / mol. Qual é a variação de entropia quando 66,3 g de C,I 1,01 1(g) a 1 atai de pressão se condensa em liquido 4 
ponto de ebulição normal? 

Resposta: -1 63 J /K 


Segunda lei da termodinâmica 

Com a introdução do conceito de entropia, agora estamos em posição de abordar por que determinados p» 
cessos são espontâneos. A lei que expressa o conceito de que existe um sentido inerente no qual o processa occ r— 
chamada segunda lei da termodinâmica. 

No contexto da química, a segunda lei geralmente é expressa em termos de 
entropia. Devemos considerar tanto a variação na entropia do sistema qunnto a 
variação na entropia da vizinhança. A variação total na entropia, chamada w- 
riação na entropia do universo, e simbolizada por AS„ ntv , é a soma das variações na 
entropia do sistema, AS^,, e da vizinhança, AS^^: 

ASunh - AS„, + AS vtrtn 


* 


ATIVIDADES 

Expansão do gás no vácuo 
Possível orientação de trés 
moléculas de qás 


I» 
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Um olhar mais de perto 


Variação de entropia da expansão 


\ expansão do gás ilustrada na Figura 19.5 provoca um 
-ato na entropia. Para ilustrar como essa entropia pode 
« ralculada, podemos empregar a Equação 19.1, que se 
- . a ã expansão de um gás ideal. Para uma expansão iso- 
'ica. o trabalho reversível é dado por *: 

rrW = -nRT ln 

v \ 

erribre-se de que, para esse processo, A E = 0. Assim, 
sandeia Equação 5.5, vemos que q m = -a?,.,. Então, usando a 
. -jaçào 19,1, 

V 

iiRTln * 

V V 

AS = L = iiR In -=■ 

“ T V, 


Para 1,00 L de um gás ideal a 1 atm de pressão, supond 
que a temperatura seja (T'C, n = 4,4b x 10 *mol, Portanto.es: 
lhendo a unidade apropriada para R (Tabela 10.2), temi 

AS - (4,4b x llT* mol) I (ln 2) = 0^h J K 

V mol K ) 

Esse aumento na entropia é uma medida da aleatonedadt 
ou desordem molecular no sistema, que se deve à expansão 
A segunda lei da termodinâmica, em consequência, ê sobre 
probabilidade: »i>/> a influência da energia dc movimento, um st— 
tema tende a assumir o estado de probabilidade máxima. 


2xa a dedução dessa fórmula de trabalho reversfvel de expansão é necessário cálculo Mão é preciso metnori/ar 


tlm termos de AS lIim , a segunda lei pode ser expressa como segue: em qualquer processo reversível, AS IBm = (l 


janto em qualquer processo irreversível (espontâneo), AS^,, 
. - equações seguintes: 

Processo reversível: AS,**. - A S+ + AS^ n = 0 


Processo irreversível: AS unil = AS ril 


+ AS vto > 0 


. > 0. Podemos resumir essas afirmativas com as 


[19.3] 


Portanto, a entropia do universo aumenta cm qualquer processo espontâneo. 
vrtraríamente à energia, a entropia não é conservada; AS univ está continua- 
ste crescendo. 

Para entender as implicações da segunda lei da termodinâmica, pense em 
:mar sua mesa — arquivar os papéis, colocar as canetas e lápis em seus lu- 
es, e assim por diante. Se a mesa é escolhida como sistema, a entropia do 
ima diminui durante o processo: a mesa está bem mais ordenada do que es- 
j antes de ser arrumada. Mas para atingir essa maior organização para o 
':M, você, como parte da vizinhança, teve de metaboiizar alimentos para 
. zar o trabalho de arrumá-la. Durante o processo você também gerou calor, 
•erado no ar ao seu redor. Esses efeitos levam a aumento na entropia da vizi- 
ança. A segunda lei exige que o aumento na entropia da vizinhança deve ser 
- íor que a diminuição na entropia do sistema, de tal forma que AS lln „ > 0. 
Os sistemas químicos exibem o mesmo comportamento, isto é, a entropia 
universo deve aumentar durante um processo espontâneo mesmo se a en- 
r ia do sistema diminuir. Por exemplo, vamos considerar a oxidação espon- 
- a de ferro a Fe,0,(s) (Figura 19.9): 


4Fe(s) + 30, (g) » 2Fe,0,(s) 


[19.4] 


Como abordado em "Como fazer 19.2", esse processo espontâneo resulta 
diminuição na entropia do sistema. Entretanto, como a reação é exotérmi- 
• entropia da vizinhança aumenta ã medida que o calor liberado aumenta o 
. imento térmico das moléculas da vizinhança. Ainda não consideramos 
rno calculara variação na entropia da vizinhança; todavia, a segunda lei nos 
que AS IU + A5 vusn > 0. Nenhum processo que produz ordem (diminuição na 
ropia) em um sistema pode prosseguir sem produzir desordem igual ou 
nda maior (aumento na entropia) em sua vizinhança. 



Espontâneo 



Figura 19.9 A oxidação do ferro, 
como neste prego, é um processo 
espontâneo. A reação. Equação 1 9 - 
leva á diminuição na entropia do 
sistema — isto é, AS* é negativo. 
Todavia, a segunda lei exige que 
AS*,„ seja positivo, o que signrbcs 
que AS lUn é um número positr»- 
cujo valor é maior que AS.,. 
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Uma circunstância especial da segunda lei diz respeito à variação de entropia em uni sistema isolado, um sis 
tema que não troca energia ou matéria com sua vizinhança. Por exemplo, quando um gás se expande sob as cone 
ções m stradas na Figura 19.5, não existe troca de calor, de trabalho ou de matéria com a vizinhança; o gás eslá er 
um ^i-tema isolado. Qualquer processo que ocorre em um sistema isolado deixa a vizinhança completamente ir 
v ariãvel. Por isso, uma voz que 5 é uma função de estado, AS MÍB ,= U para tais processos. Assim, para o caso especi 
de um sistema isolado, a segunda lei toma-se; 

Processo reversível, sistema isolado: AS^ - 0 

Processo irreversível, sistema isolado: AS.„ >0 [19 : 


COMO FAZER 19.4 

Considere a fusão reversível dc 1 mol de gelo em um banho grande, isotérmico, contendo água a 0 "C e 1 atm de pro- 
são. A entalpia dc fusão do gelo é 6,01 k.l/mol . Calcule a variação de entropia no sistema e na vizinhança, bem comi 
variação total na entropia do univ erso para esse processe*. 

Solução 

Análise e Planejamento: dado o para o gelo, pede-se calcular as variações de entropia para o sistema, para 
vizinhança e para o universo para a fusão de 1 mol de gelo a 0 “C e 1 atm de pressão. Como o gelo e o banho de água e- 
táo na mesma temperatura, o processo descrito é teoricamente reversível. Sob essas condições, adições lentas e regi; 
res de quantidades infinitesimais de calor farão com que o gelo se funda sem variar a temperatura do sistema Urr 
vez que o processo envolve a fusão de / mol de gelo, a quantidade de calor absorvida pelo gelo é igual à entalpia mol 
de fusão, 6,01 kj. De acordo com a primeira lei da termodinâmica, uma quantidade igual de calor deve ser fornecida pe 
vizinhança. Podemos empregar a Equação 19.1 para calcular as variações de entropia. 

Resolução; a variação de entropia associada á fusão de 1 mol de gelo é: 

iS_ - ^ ^ ^ fcVmol V vogpj V , K 

~ T T 273 K Jl 1 k| ) 

A variação de entropia da vizinhança. A5 lwn , tem a mesma ordem de grandeza porém sinal contrario, porque o cal 
flui da vizinhança para o sistema. A vanação líquida de entropia no universo é, dessa forma, zero, como esperariam 
para um processo reversível. 

PRATIQUE 

A entalpia molar de v aporização para o bmmo líquido é 50,71 kj/mol. Calcule a variação de entropia no sistema • 
vizinhança e no universo para a vaporização reversível de 1 mol de bromo liquido (Ur.) em sou ponto de ebulição r 
mal (59 "C) 

Resposta: 93 J/K mol 


A entropia e a vida 


A química e a vida 

Os seres vivos são altamente organizados. Uma folha de 
ginkgo, por exemplo, revela os belos padrões de forma mos 
trados na Figura 19.10(a). Os sistemas animais, eles próprios 
são estruturas incrivelmente complexas nas quais um hos- 
pedeiro de substâncias se agrupa de maneira organizada 
para finrnar células, tecidos, órgãos 6 assim por diante. Esses 
vários componentes devem funcionar em sincronia para que 
o organismo como um todo seja viável. Se mesmo assim um 
sistema-chave extravia-se muito de seu melhor estado, o or- 
ganismo como um todo pode morrer. 

Para fazer um ser vivo a partir de suas moléculas rompo 
nentes, como uma (olha de ginkgo a partir de moléculas de 
açúcar, celulose e outras substâncias presentes na folha, é ne- 
cvssina uma redução muito grande na entropia. Parece, então, 
que o» seres vivos devem violar a segunda lei da tcrmodtnàmi- 
Ele- parecem se tomar espontaneamente mais, não menos, 
amzac *s a medida que se desenvolvem. Entretanto, para se 
vr _rro tsã-. ckfcjl. devemos levar em conta a vizinhança. 


Sabemos que um sistema pode se tomar mais organiz ct 
— isto ê, fazer se mover no sentido de uma entropia mais r _ 
txa — se realizarmos trabalho nele. Quando realizamos - 
ba lho em um gás, por exemplo, comprimindo-o isotern’ 
mente, a entropia do gás diminui. A energia para real., 
trabalho é fornecida pela v izinhança, e o processo da Var 
çáo líquida de entropia no universo é positivo. O que é : r, — 
gante sobre os seres vivos é que eles são organizados r 
recrutar espontaneamente a energia a partir de sua • 
nhança. Alguns setes vivos unicelulares, chamados u* 
trofiis, capturam energia da luz solar t; a armazenam - 
moléculas como açúcares e gorduras (Figura 19. In 
Outros, chamados hetrrõtrofos, absorvem moléculas dc • 
mentos a partir de sua vizinhança e as quebram em seu - - 
ma digestivo para fornecer a energia necessária. Entre! a _ 
qualquer que seja a maneira de existência, os seres • > 
obtém sua organização á custa da v izinhança. Cada > 
la existe á custa de um aumento na entropia do univt r- 
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. jra 19.10 (a) Esta folha de ginkgo representa um ser vivo altamente organizado, (b) A cianobactéria absorve luz e 
«za a energia para sintetizar as substâncias necessárias para crescer. 


\o restante deste capítulo nos deteremos basicamente nos sistemas que encontramos, em vez de focarmos sua 
rhança. Para simplificar a notação, geral mente nos referiremos à variação de entropia do sistema meramente 
• AS cm vez de indicar explicitamente AS,,,. 

9.3 Interpretação molecular da entropia 

Na Seção 1 9.2 introduzimos a entropia como função de estado. V imos que a entropia de um sistema é um indí- 
-« yr de sua aleatoriedadc ou desordem. Como químicos, normalmente estamos interessados em relacionar as ob- 

- ações macroscópicas que fazemos no sistema com a descrição microscópica de um sistema em termos de 

- >s e moléculas. Nesta seção olharemos mais de perto como a estrutura e o comportamento das moléculas afe- 

- -ua entropia. Aprenderemos também a terceira lei da termodinâmica, que diz respeito à entropia das substán- 

- m zero absoluto. 

- vimos que a expansão de um gás, que é uma observação macroscópica, pode ser explicada pelo exame do 

• - ortamento microscópico das moléculas de gás. A entropia do sistema aumenta (AS > 0) à medida que as mo- 
-js de gás se espalham em um volume maior. Analogamente, as mudanças de fase do sólido para o liquido ou 
kq uido para o gasoso também levam ao aumento da entropia do sistema. 

i litros processos lev am à diminuição na entropia do sistema. For exemplo, a condensação de um gás ou o con- 
zmento de um líquido resulta em aumento na ordem do sistema; em decorrência, a entropia diminui para esses 
-sos (AS < 0). Uma reação que leva ã diminuição no número de moléculas gasosas geralmenle leva à diminui- 
j,: -u entropia. Por exemplo, considere a reação entre o óxido nítrico e o gás oxigênio para formar gás dióxido de 
r viénio: 

2NO(g) -t- 0,(* *) 2NO,(g) [19.6] 

\ variação da entropia para essa reação é negativa (AS < 0) porque trôs moléculas de gás reagem para formar 
- moléculas de gás (Figura 19.11). 

c Limo podemos relacionar essas variações na entropia no nível molecular? Para a reação na Equação 19.6, a for- 
- . áo de novas ligações N — O impõe mais ordem no sistema; o fato de que os átomos do sistema estão mais 'ata- 

• nos produtos que nos reagentes ocasiona a diminuição na entropia do sistema. A formação de novas ligações 

- mui o número de graus de liberdade, ou formas de movimento, disponíveis para os átomos, isto é, os átomos po- 

-e movimentar menos livremente de maneira aleatória por causa da formação de novas ligações. Em geral 
. nto maior o número de graus de liberdade de um sistema, maior sua entropia. 

‘-graus de liberdade das moléculas estão associados com três tipos diferentes de movimento para a molécula 
~ olécula inteira pode se mover livremente em uma direção, como nos movimentos das moléculas de gás. Cha 

• as tal movimento de movimento translacional As moléculas em um gás têm mais mov ünenlo translado: .-. 

- aquelas em um líquido, que por sua vez têm mais movimento translaciona! que as moléculas em um sólido O 
s mo- cm uma molécula podem também sofrer movimento vibracional, no qual se movem periodicamente err 

çãn e para longe um do outro, de íorma muito parecida com a que um diapasão vibra em torno de sua fomv. dt 
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Figura 19. 11 A diminuiçüo no 
-úmero de moléculas gasosas leva à 
diminuição na entropia do sistema. 
Quando NO(g) e Q,(g) em (a) reagem 
para formar N0 3 (g) em (b), o número 
de moléculas gasosas diminui. 

Os átomos tèm menor grau de 
liberdade porque se formam novas 
ligações N — O, e a entropia diminui. 





CJ^ 



Figura 19.12 Exemplos de movimentos vibracionais e rotacionais, ilustrados para a molécula de água. Os movimento; 
vibracionais envolvem deslocamentos periódicos dos átomos uns em relação aos outros. Os movimentos rotacionais 
envolvem o giro da molécula em torno de um eixo. 


equilíbrio. Além disso, as moléculas podem possuir movimento rotacional, como se estivessem rodando u 
piões. A Figura 19.12 mostra os movimentos vibracionais e um dos movimentos rotacionais possíveis para a irx 
cuia de água. Essas formas de movimento são as maneiras pelas quais a molécula pode armazenar energia. Qoa 
maior a energia armaz.enada no movimento transiacional, vibradonal ou rotacional, maior a entropia. 

Se diminuirmos a energia térmica de um sistema baixando a temperatura, a 
energia armazenada nas formas de movimento transiacional, vibradonal ou ro- 
tadonal diminui. À medida que menos energia é armazenada, a entropia do sis- 
tema diminui. Se mantivermos a diminuição da temperatura, atingiremos um 
estado no qual esses movimentos serão inexistentes, um ponto de perfeita or- 
dem? Essa questão é tratada pela terceira lei da termodinâmica, que afirma que 
a entropia de uma substância cristalina pura na zero absoluto é zero: S( 0 K) = 0. 

A Figura 19.13 mostra esquematicamente um sólido cristalino puro. No zero absoluto as unidades da rede 
tão sem movimento térmico em seus sítios na rede. A condição S = 0 corresponde à ordem perfeita. Se esse arrar « 
pudesse ser atingido, os átomos e as moléculas individuais estariam cm uma rede cristalina perfeita, bem come . 
finida na posição que elas podem ter. À medida que a temperatura é aumentada do zero absoluto, os átomos • 
moléculas no cristal ganham energia na forma de movimento vibracional ao redor de suas posições na re 
Assim, os graus de liberdade do cristal aumentam. A entropia da rede, com isso, aumenta com a temperatura p 
que o movimenta vibracional faz com que os átomos ou moléculas estejam menos ordenados. 

O que acontece à entropia da substância à proporção que continuamos a aquecê-la7 A Figura 19.14 é um grár s 
de como a entropia de uma substância varia com a temperatura. Vemos que a entropia do sólido continua a cre> 
constantemente com o aumento da temperatura até o ponto de fusão do sólido. Quando o sólido se funde, os a 
mos ou moléculas podem se mover livremente ao redor de todo o volume da substância. Qs graus de liberda > 
adicionados para as moléculas individuais aumentam bastante a entropia da substância. Conseqiientemente 
rificamos aumento acentuado na entropia até o ponto de fusão. Depois que todo o sólido se fundiu em líquida 
temperatura aumenta novamente e, com ela, a entropia. 


ti 


ATIVIDADE 

Entropia molecular 
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ÜK > 0 K 

S -0 S > 0 


: gura 19.13 Um sólido cristalino perfeitamente ordenado a 0 K e acima de 0 K. No zero absoluto todas as unidades da 
nie estào em seus sítios de rede, destituídas de movimento térmico. Conforme a temperatura aumenta, os átomos ou 
'oléculas ganham energia e exibem movimento vibracional crescente. 


No ponto de ebulição do líquido ocorre outro aumento abrupto na entropia. Podemos entender esse aument 
'mo resultante do volume aumentado no qual as moléculas podem ser encontradas. Aumento no volume signifí- 
3 aumento na aleatoriedade. À proporção que o gás é aquecido, a entropia aumenta continuamente à medida qu». 
nais energia é armazenada no movimento translacional das moléculas de gás. A temperaturas mais altas a distri- 
' aição das velocidades moleculares está espalhada em direção a valores maiores (Figura 10.18). A expansão da fai- 
xa de velocidades das moléculas de gás leva a maior energia cinética e maior desordem; conseqüen temente ha 
maior entropia. 

A entropia gera Intente aumenta com o aumento da temperalura. Além disso, as entropias das fases de deter- 
minada substância seguem a ordem S M , Wo < S l)1)iud0 < S ÇJf . Kssa ordem encaixa-se perfeitamente na imagem dos gra- 
us de desordem relativa em sólidos, líquidos e gases. Seção 11.11 

Podemos estender essas observações sobre as variações de entropia de uma substância pura para fornecer 
ilgumas generalizações sobre as variações de entropia esperadas para rea- 
tes químicas. Em geral, espera-se que a entropia aumente para processos nos quais: ^ ativi dade 

1. Os líquidos ou as soluções sejam formados a partir de sólidos. JC Entropia e temperatura 

2. Os gases sejam formados a partir de sólidos ou líquidos. ' ' 

3. O número de moléculas de gás aumente durante a reação química. 



Figura 19.14 Variações de entropia 
que ocorrem à medida que a 
temperatura de um sólido cristalino ê 
aumentada a partir do zero absoluto. 
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Um olhar mais de perto 


Entropia, desordem e Ludvviq Boltzmann 


\ entropia de um sistema está relacionada ã sua desor- 
v*r- O rato cte que podemos assinalar um valor definitivo 
: rT-.ti-.ipta Je um sistema implica que a desordem pode 
_t j.cuma forma ser quantificada. A relação quantitativa en- 
—v .1 entropia v a desordem foi primeiro estabelecida pelo fí- 
austríaco Ludwig Boltzmann (1844-1906). Boltzmann 
conclui que a desordem de um estado específico de um siste- 
ma e portanto sua entropia, está relacionada com o número 
de arranjos possíveis de moléculas no estado. 

Podemos ilustrar a idéia de Boltzmann usando as mãos no 
jogo de pôquer mostradas na Tabela 19.1. A probabilidade 
de que uma mão de pôquer contenha cinco cartas especificas è 
a mesma, independem temente de quais cinco cartas são espe- 
cificadas. Portanto, existe uma probabilidade igual de lidar 
com qualquer das mãos especificas mostradas na Tabela 
19.1 . Entretanto, a primeira mão, uma sequência real (do dez 
até o ás de um único naipe), ocorre muito mais ordenada- 
mente que a segunda mão, um ‘nada’. A razão para isso é cla- 
ra se comparamos o número de arranjos de cinco cartas que 
correspondem â sequência real com o número que corres- 
ponde a um nada. Existem apenas quatro mãos de pôquer 
que estão no ‘estado" de uma seqitênda real; em comparação, 
existem 1,3 milhões de mãos com nada. O estado nada tem 
maior grau de desordem que o estado de sequência real por- 
que existem muito mais arranjos de cartas que correspon- 
dem ao estado nada. 

Usamos um raciocínio similar quando abordamos a ex- 
pansão isotérmica de um gás (Figura 19.5). Quando a tornei- 
ra é aberta, existem mais arranjos possíveis das moléculas de 
gás, como mostrado na Figura 19.6. Portanto, a aleatoriedade 
é maior quando a torneira está aberta. Analogamente, exis- 
tem mais arranjos possíveis das moléculas de HvO na água li- 
quida que no gelo (Figura 1.4). Consequentemente, a água 
líquida é mais desordenada que o gelo. 

Boltzmann mostrou que a entropia em um sistema iso- 
lado é igual a uma constante multiplicada pelo logaritmo 
natural do número de arranjos possíveis dos átomos ou mo- 
léculas no sistema: 

S = * ln W [19.7] 


W é o numero de arranjos possíveis no sistema, e k é urr 
constante conhecida cumo constante de Bvttzmann. A constar 
tc de Boltzmann é o 'equivalente atômico' da constante di- 
gases. R. Ela é igual a R (geralmenle expressa em joules) div 
dida pelo número de Avogadro: 


* = 


K 

N 


8,31 J/mol K 
6,02 xl0 : ’ mol 1 


= 138 * IO' 3 J/K 


Supôe-se que uma substância cristalina pura no zo 
absoluto tem apenas um arranjo de átomos ou molécula* 
isto é, W = 1 . Assim, n Equação 19.7 é coerente com a tercem 
lei da termodinâmica: se W = 1, então S = ü In 1 = 0. A qualquer 
temperatura acima do zero absoluto, os átomos adquirem ener 
gia, mais arranjos tomam-se possíveis, e assim IV > 1 e S > 0 

Boltzmanndcu muitas outras contribuiçficssignificatõ 
para a riénda, particularmente na área da mecânica te tnlíaii . 
que é a derivação grosso modo das propriedades termodinâ- 
micas para grandes coleções de átomos ou moléculas usan d 
as leis de probabilidade. Por exemplo, a distribuição das vt- 
locidades moleculares, mostrada na Figura 10.19, é derive c . 
usando-se a mecânica estatística; tais gráficos são conheci cic- 
como distribuições de Maxuvll-Bollznmim. 

Infelizmente, a vida de Boltzmann teve um final trágK 
Ele acreditava Icrvorosamente na existência dos álntr. 
que. tão estranho quanto possa parecer para nós agora, e*r 
um ponto de vista controverso na físicu no começo do sév iú 
XX. Com a saúde debilitada e incapaz de aturar os ataqLv 
intelectuais contínuos a suas crenças, Boltzmann comete 
suicídio em 5 de setembro de 1906. Ironicamente, foi apen* 
alguns anos mais tarde que o trabalho de Thomson, Milliki 
e Rutheford promoveu a aceitação do modelo do núcleo c 
átomo. Apesar de Boltzmann ler (eito muita 

contribuições para n ciência, a conexão entre a entropia c 
desordem é indubita velmente sua maior contribuição et-- 
gravada na lápide de seu túmulo (Figura 19 15). 


TABELA 19 1 Comparação do número de combinações que podem levar a uma mão com sequência real e a uma 
mão com ’nada‘ no póquer 


Mão Estada Número de mãos que 

levam a esse estado 
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Figura 19.15 Lápide do tur-ui: 
de Ludwlg Boltzmann, em Viena, 
tem gravada sua famosa relação 
entre a entropia de um estado e : 
número de arranjos disponíveis no 
estado (na época de Boltzmann, 
'log' era usado para representar o 
logaritmo natural). 


COMO FAZER 19.5 

Escolha a amostra de matéria que tem a maior entropia em cada par, e justifique sua escolha: (a) 1 mol de NaCl(s) ou 
1 mol de HC1(£) a 25 "C; (b) 2 mols de HCl(g) ou 1 mol de HCl(ff) a 25 "C; (c) 1 mol de HClQç) ou 1 mol de Ar(ç) a 25 L C; 
(d) 1 mol de Nj(s) a 24 K ou 1 mol de N s (g) a 298 K. 

Solução 

Análise e Planejamento: precisamos selecionar o sistema em cada par que tem a maior entropia. Para fazer isso exa- 
minamos o estado do sistema e a complexidade das moléculas que ele compreende. 

Resolução: (a) HO gasoso tem maior entropia porque os gases são mais desordenados que os sólidas, (b) A amostra 
contendo 2 mols de HC1 tem duas vezes a entropia da amostra contendo 1 mol. (c) A amostra de HCI tem maior entro- 
pia porque a molécula de HCI é mais capaz de armazenar energia em mais formas que Ar. As moléculas de HCI po- 
dem rodar ou vibrar; os átomos de Ar não. (d) A amostra de N, gasoso tem maior entropia porque os gases sâo mais 
desordenados que os sólidos. 

PRATIQUE 

Escolha a substância com a maior entropia ern cada caso: (a) 1 mui de H-(£) na CTP ou l mol de H,(£) a 100 ”CeO,5 atm: 
(b) 1 mol de H,0(s) a 0 "C ou 1 mol de H.Otf) a 25 “C; (c) 1 mol de na CTP ou 1 mol de SO,(j) na CTP; (dl I mol dt 
\ : Oj(g) na CTP ou 2 mols de NO,(g) na CTP. 

Respostas: (a) 1 mol de H z (g) a 100 ‘‘C e 0,5 atm; (b) 1 mol de H,0(/) a 25 “C; (c) 1 mol de 50.(g) na CTP; (d) 2 mols de 
NO : (£) na CTP. 


COMO FAZER 19.6 

Determine se a variação de entropia do sistema em cada uma das seguintes reações isotérmicas é positiva ou negativa. 

(a) CaCO,(s) ► CaOfs) + CO,(.ç) 

(b) N : (s) + 3H ; (s) * 2NH,(g) 

(c) N,(jj) + 0,0?) * 2NO(g) 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se determinar o sentido da variação de entropia em cada processo químico. Ao com- 
parar as entropias de reagentes e produtos, olhamos para ver qual tem a maior quantidade de matéria de gás e, se rv.i- 
vante, quais sâo compostos de mais moléculas complexas. 
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Resolução: (a) A variação de entropia aqui é positiva porque um sólido é convertido em um sólido eemrnr ; ■ 
As substâncias gasosas geralmontc possuem mais entropia que os sólidos; assim, sempre que os produtos . 
verem maior quantidade de matéria de gás que os reagentes, a variação de entropia será provavelmente posith 
A variação de entropia na formação de \'H, a partir de N,f H.ê negaliva porque existem menores quanlida,:.- 
matéria de gás no produto que nos reagentes, (c) Isso representa um caso no qual a variação de entropia será peo . - 
porque a mesma quantidade de matéria de gás está envolvida nos reagentes e nos produtos. É impossível detem 
o sinal de A 5 com base nas abordagens vistas até aqui, mas podemos supor que AS será muito próximo de zen 

PRATIQUE 

Determine se AS é positivo ou negativo em cada um dos seguintes processos: 

(a) HCl(g) - NH.fr) » NH 4 C1 (s) 

(b) 2SO.fr) + CLfr) > 2SO.fr) 

(c) resfriar o gás nitrogênio de 20 "C para -50 U C 
Respostas: (a) negativo; tb) negativo; (c) negativo. 


1 9.4 Variações de entropia nas reações químicas 


I ABELA 1 9.2 Entropias molares padrão 
de algumas substâncias a 298 K 


Substância 


S“, J/mol K 


Na Seção 5.5 abordamos como a calorimetria pode ser usada para medir A H para reações químicas. Não «. 
método comparável e fácil para medir AS para uma reação. Enrietanto, por meio de medidas experimentais d 
riação da capacidade calorífica com a temperatura, podemos determinar a entropia absoluta, S, para muitas *■ 
tâncias a qualquer temperatura. (A teoria e os métodos usados para essas medidas e cálculos estão alc--r 
objetivo deste livro.) As entropias absolutas são baseadas no ponto de referência de entropia zero para sólida 
talinos perfeitos a 0 K (a terceira lei). As entropias são geralmente tabeladas como grandezas molares, cm unir 
de joules por mol Kelvin (J/mol K). 

Os valores de entropia molar das substâncias em seus estados-padrào são conhecidos como entropias tr . 

res padrão c são denominados S' s . O estado-padrão para qualquer - _ 
táíicia é definido como a substância pura a 1 atm de pressão.’ A Ti- - 
19.2 relaciona os valores de S° para várias substânciaas a 298 K; o Ar 
dice C fornece uma lista mais extensiva. 

Podemos fazer várias observações sobre os valores de S c na T - 
19.2: 

Diferentemente das entalpias de formação, as entropias nu z ■ 
padrão dos elementos na temperatura de referência de 298 > 
são zero. 

As entropias molares padrão dos gases são maiores que as t - 
pias de líquidos e sólidos, coerente com a interpretação da? 
servações experimentais, como representado na Figura 19 - 
As entropias molares padrão geralmente aumentam com . 
mento das massas molares. (Compare Li(s), Na(s) e K(>).) 

As entropias molares padrão normalmente aumenlam com . 
mento do número de átomos na fórmula de uma substánc; 
Essas duas últimas observações são consistentes com a aborda. - 
de movimento molecular na Seção 19.3. Em geral, o número e a in- : 
tánria dos graus de liberdade vibracionais dos moléculas aume 
com o aumento da massa e do número de átomos. 

A variação de entropia em uma reação química é determinada : 
soma das entropias dos produtos menos a soma das entropias do~ 
gentes: 


Gases 


H ,fr) 

130,7 

N,fr) 

191.6 

Q.fr) 

205,2 

H,Ofr) 

188,8 

NH,(vr) 

192,5 

CH,OH(g) 

237,6 

QH.fr) 

269,2 

Líquidos 


H 3 CH 1) 

69,9 

CHPH(/) 

126,8 

QH .(/) 

172,8 

Sólidos 


Lí(s) 

29,1 

Na(s) 

51,3 

K(s) 

64.7 

Fe(s) 

27,3 

FeCI,(s) 

142,3 

NaCl(s) 

72,3 


1 . 


2 . 


3. 


4. 


- A pressão-padrão usadn em termodinâmica nãoé mais 1 atm. Ela agora é baseada no unidade SI para pressão, o pasc. 
\ pressão-padriloé KV Pa, grandeza conhecida como um bar: 1 bar = 10' Pa = 0,987 atm. Como 1 bar difere apenas 1,3% d. 
. ntinuAJvmos a considerar a pressão-padrão 1 atm. 
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A S° = S«S°(produtos) - £wS°( reagentes) 

C jmo na Equação 5.31, os coeficientes n e m sao os coeficientes na equação química, como ilustrado no * C . • 
r 19.7". 


COMO FAZER 19.7 

Calcule A S° para a síntese de amónia a partir de N.(g) e H-Çç) a 298 K: 

N,C?) + 3H 2 (s) * 2NH 5 0f) 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se calcular a variação de entropia para a síntese de amónia a partir de seus elementos 
constituintes. Os valores de entropia molar padrão para os reagentes e o produto são dados na Tabela 19.2. 
Resolução: usando a Equação 19.8, temos: 

AS 3 = 2S=(NH0 - IS°(N,) + 3S^H,)j 
Substituindo os valores apropriados de 5r da Tabela 19.2, obtém-se: 

AS° = (2 mols)(192,5 J/mol K) - [(1 mol){191,6 J/mol K) + (3 mols)(130,6 J/mol K)| 

= -198,4 J/K 

O valor de AS° é negativo, em concordância com a suposição qualitativa de "Como fazer 19.6(b)". 


PRATIQUE 


Usando as entropias-padrão do Apêndice C, calcule a variação de entropia-padrão, AS°, para a seguinte reação a 
298 K 


Resposta: 180,39 J / K 


Al ; Oj(s) -r 3H,(x) *• 2Al(s) + 3H,0({j) 


• ariações de entropia na vizinhança 

Os valores de entropia absoluta tabelados podem ser usados para calcular a variação de entropia-padrão que 
>rre em um sistema, uma reação química, por exemplo, como descrito há pouco. Mas e quanto à variação de en- 

* ipia que ocorre na vizinhança? Devemos admitir que a vizinhança serve basicamente como grande fonte de calor 
>u escoadouro de calor) de temperatura constante. A variação na entropia da vizinhança dependerá de quanto calor 
r absorvido ou fornecido pelo sistema. Para um processo isotérmico, a variação de entropia da vizinhança é dada pon 


AS 


%-izin 



[19.9] 


Para uma reação que ocorre a pressão constante, é simplesmente a variação da entalpia para a reação, AH. 
ara a reação de "Como fazer 19.7", a formação de amónia a partir de H-^ç) e N ; (ç) a 298 K, é a variação de ental- 

ia para a reação sob condições-padrão, AH°. . (Svç.T 3.7; Usando os procedimentos descritos na Seção 5.7, temos: 

AH°=2AH“[NH,(g)]-3AH°[H, (^)]-AH°[Nj(^)] 

=2(-46,19 kj) - 3(0 kj) — (0 kj) = -92,38 kj 

Assim, a 298 K a formação de amónia a partir de H ; (£) e N 2 (£) è exotérmica. A absorção de calor liberado pelo 
istema resulta em aumento na entropia da vizinhança: 

ASvtan = = 0,310 kJ/K = 310 J/K 

Observe que a ordem de grandeza da entropia adquirida pela vizinhança (310 J/K) é maior que a entropia 
uspendida pelo sistema (198,4 J/K, como calculado em "Como fazer 19.7"): 

AS^ = AS„ b + A S vMn = -198,4 J/K + 310 J/K = 112 J/K 

Como AS^. é positivo para qualquer reação espontânea, esse cálculo indica que quando NH^), H-( ç) e 
\j(g) estão juntos em seus estados-padrão (cada um a 1 atm de pressão), o sistema de reação se movimenta es- 
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> c ta neamente no sentido do formação do NH,($). Tenha em mente que, enquanto os cálculos termodinâmico 
aicarr que a formação da amónia á espontânea, eles não nos dizem nada sobre a velocidade na qual a amõn; 
r ’rmada. O estabelecimento do equilíbrio nesse sistema dentro de um período razoável de tempo necessita de i ■ 
catalisador, como abordado na Seção 15.6. 


1 9.5 Energia livre de Cibbs 


Temos visto exemplos de processos endotérmicos espontâneos, con 
dissolução do nitrato de amónio em água. (Seção 13.1) Aprendemo- - 
nossa abordagem sobre processos de dissolução que a força motriz pare 
processo endotérmico espontâneo é o aumento na desordem, ou entropia i 
sistema. Entretanto, temos encontrado processos que são espontâneos e rr^ 
mo assim prosseguem com diminuição na entropia do sistema, como a forrv 
cão altamente exotérmica de cloreto de sódio a partir de seus eleme ' 
constituintes. (Ktv.in s.2) Os processos espontâneos que resultam en> 
minuição na entropia do sistema são sempre exotérmicos. Deve haver u - 
maneira de usar A H e AS para determinar se certa reação que ocorre a ter 
ratura e pressão constantes será espontânea. Os meios para fazer isso fc . • 
sonvolvido primeiro pelo matemático norte-americano J. Willard C 
(1839-1903). Gibbs (Figura 19.16) propôs uma nova função de estado, apM 
chamada energia livre de Cibbs (ou apenas energia livrei. A energia liv: _• 
Gibbs, G, de um estado é definida como: 

G = H-TS P* 1 

onde Tóa temperatura absoluta. Para um processo que ocorre a tempera: 
constante, a variação na energia livre do sistema, AG, é dada pela expie— 

AG = AH - TAS 119 1 

Para ver como a função G se relaciona com a espontaneidade da reação, lembre-se de que para uma reação ... . 
ocorre a temperatura e pressão constante: 

ASw = AS* • + * A S* ♦ ( ) 

Multiplicando ambos os lados por (-T), obtemos: 

-TAS.* = AH* -TAS* [19.C 

Comparando ns equações 19.12 e 19.11, vemos que a variação da energia livre em um processo que ocorre . 

temperatura e pressão constantes, AG, é igual a -TAS uim .. Sabemos que para processos espontâneos, AS lin „ c p 
vo. Assim, o sinal de AG fornece-nos informações extremamente valiosas sobre a espontaneidade de processos 
ocorrem a temperatura e pressão constantes. Se tanto T quanto P são constantes, a relação entre o sinal de AG e = es- 
pontaneidade de uma reação é como segue: 

1. Se AG é negativo, a reação é espontânea no sentido direto. 

2. Sc AG é zero, a reação está em equilíbrio. 

3. Se AG 6 positivo, a reação no sentido direto é não espontânea; deve-se fornecer trabalho a partir da 
nhança para fazer com que ela ocorra. Entretanto, a reação mversa será espontânea. 

Geralmente, extrai-se uma analogia entre a variação da energia livre de Gibbs durante uma reação esponu 
e a variação da energia potencial quando uma pedra arredondada rola em uma colina. A energia potencial err - 
campo gravitacional 'dirige' a pedra até ela atingir o estado de energia potencial mínima no vaie (Figura 19.1' 
Analogamente, a energia livre de um sistema químico diminui até que ela atinja um valor mínimo (F;_ 
19.1 7(b)). Quando esse mínimo é atingido, existe um estado de equilíbrio. Em um processo espontâneo a temperar, 
pressão constantes, a energia livre sempre diminuí. 

Como ilustração específica dessas idéias, vamos retornar ao processo de Habcr para a síntese de amónia .- : 
tir de nitrogênio e hidrogênio, que abordamos exaustivamente no Capítulo 15: 



Figura 19.16 Josiah Wllard 
Gibbs (1839-1 903) foi a 
primeira pessoa a obter um 
título de Ph.D. em Ciências em 
uma universidade norte- 
americana (Vale, 1863). De 1871 
até a sua morte, ele manteve a 
cadeira de Física Matemática em 
Yale. Gibbs desenvolveu muito 
da base teórica que levou ao 
desenvolvimento da 
termodinâmica química. 
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N,(x) + 3H : (í*)^2NH,(^) 

Imagine que temos um frasco de reação que permite manter temperatura e 

- rssão constantes e que um catalisador que permite que a reação prossiga a 
- a velocidade razoável. O que acontecerá se carregarmos o frasco com quan- 
. ide de matéria de N 5 e três vezes essa quantidade de matéria de H,? Como 
mos na Figura 15.6fa), N, e H, reagem espontaneamente para formar Nl I , até 
. _ o equilíbrio seja atingido. Em cada caso a energia livre do sistema é 

•inuídn no sentido do equilíbrio que representa um mínimo na energia livre, 
'^-stra mos esses casos na Figura 19.18. 

Essa é urna boa hora para nos lembrarmos do significado do quociente de 
;ã0, Q, para um sistema que não está em equilíbrio. AA‘Lem- 

que quando Q < K, r existe um excesso de reagentes em relação aos produ 
- A reação prosseguirá espontaneamente no sentido direto para atingir o 
. . ilíbrio. Quando Q > K, fJ a reação prosseguirá espontaneamente no sentido 
erso. No equilíbrio, Q - K,„. Ilustramos esses pontos na Figura 19.18. Na Sc- 
1 9.7 veremos como usar o valor de Q para calcular o valor de AG para siste- 

- s que náo estão em equilíbrio. 

• ariações da energia livre padrão 

A energia livtv é uma função de estado, como a entalpta. Podemos tabelar 
energias livres padrão de formação para as substâncias, exatamente como 
-••Jemos tabelaras entalpias-padrão de formaçáo. i -i . i« • 7) É importan- 
iembrar que os valores-padrão para essas funções implicam um conjunto 
rticular de condições, ou estados-padrão. O estado-padrão para substâncias 
. -osas é 1 atm de pressão. Para substâncias sólidas, o estado-padrão é o sóli- 
ouro; para os líquidos, o liquido puro. Para as substâncias em solução, o es- 
-j .to- padrão normalmente é uma concentração de 1 rnol/L (Em trabalhos 

- uito exatos pode ser necessário fazer determinadas correções, mas não preri- 
:nos nos preocupar sobre esses casos.) A temperatura geralmente escolhida 

a os propósitos de tabelar os dados é 25 'C, mas calcularemos AG° a outras 
mperaturas também. Exatamente como para os calores-padrão de formação, 
energias livres dos elementos em seus estados-padrão são fixadas como 
., ro, Essa escolha arbitrária de um ponto de referenda não tem efeito na gran- 
>za na qual estamos interessados, ou seja, a difcrmça na energia livre entre os 
gentes e produtos. As regras sobre estados-padrão estão resumidas na Ta- 
ia 19.3. Uma relação das energias livres padrão de formação, denominadas 
. 7 ?, aparece no Apêndice C. 

As energias livres padrão de formação são úteis no cálculo da variação do 
rgia livre padrão para processos químicos. O procedimento c semelhante ao 
cálculo de A H a (Equação 5.31) e A S r (Equação 19.8): 

AG° - V/iAG; 1 (produtos) (reagentes) (19.131 

Qual o uso que pode ser feito dessa variação da energia livre padrão para 
na reação química? A grandeza AG° nos diz se uma mistura de reagentes e 
rodutos, cada um deles presente sob condições-padrão, reagiria espontanea- 
-.nte no sentido direto para produzir mais produtos ( AC° < 0) ou no sentido 
erso para formar mais reagentes (AC 0 > 0). Como os valores de AG ° são ta- 
.mente disponíveis para um grande número de substâncias, a variação da 
ergia livre padrão c fácil de calcular para muitas reações de interesse. 

Para os processo que não são espontâneos (AG > 0), a variação da energia li- 
e é uma medida da quantidade mínima de trabalho que deve ser realizada 
fazer com que o processo ocorra. Em casos reais precisamos sempre reali- 
mais do que essa quantidade mínima teórica por causa das ineficiências na 
jneira que as variações ocorrem. 




(b) 

Figura 19.17 Analogia entre a 
variação de energia potencial 
de uma pedra arredondada 
descendo uma colina (a) e a 
variação da energia livre em uma 
reação espontânea (b). A posição 
de equilíbrio em (a) é determinada 
pela energia potencial mínima 
disponível para o sistema. 

A posição de equilíbrio em (b) 6 
determinada pela energia livre 
mínima disponível para o sistema. 


TABELA 1 9.3 Convenções usadas 
no estabelecimento das energias 
livres padrão 

Estado da 
matéria 

Estado-padrão 

Sólido 

Sólido puro 

Liquido 

Liquido puro 

Gás 

1 atm de pregão 

Solução 

Concentração 
1 mol/L 

Elementos 

A energia livre 
padrão de íormacàr 
de um elemem - — 
seu estado-paòrã r 
definida como zeru 
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Puro Mistura em equilíbrio 

N 2 + H 2 (Q = K^, AC = 0) 


Puro 

NH, 


Figura 19.18 Representação esquemática das variações da energia livre na reação N 2 (g) + 3H,(g) t — 2NH 3 (g). Se uma 
mistura tem muito N, e Hj em relação ao NH I( o equilíbrio localiza-se muito longe à esquerda (Q < K n? ) e a mistura reagir^ 
para formar NH- espontaneamente. Se existe muito NH* na mistura, o equilíbrio localiza-se muito longe à direita (Q > K. 
NH 3 se decomporá espontaneamente em N, e H,. Ambos esses processos espontâneos estão 'em declive' na energia livre 
No equilíbrio, Q = K„, e a energia livre estão no ponto mínimo (AC = 0), 


O que é 'livre' na energia livre? 


Um olhar mais de perto 

A energia livre de Gibbs é uma grandeza termodinâmica 
notável. Uma vez que tantas reações químicas são realizadas 
sob condições próximas a temperatura e pressão constantes, 
os químicos, bioquímicos e engenheiros usam o sinal e a or- 
dem de grandeza do AC como ferramentas excepcional men- 
te úteis no desenvolvimento e implementação de reações 
químicas e bioquímicas. Veremos exemplos da utilidade do 
AG pelo restante deste capítulo e do livra 

Existem duas perguntas comuns que geralmente surgem 
quando alguém aprende pela primeira vez a energia Livre de 
Gibbs: Por que o sinal de AC nos diz sobre a espontaneidade 
das reações? O que é 'livre' na energia livre? Abordaremos 
essas duas perguntas aqui usando os conceitos abordados no 
Capitulo 5 e anleriormente neste capitulo. 

Na Seçãol9.2 vimos que a segunda lei da termodinâmica 
governa a espontaneidade dos processos. Entretanto, para se 
aplicar a segunda lei (Equação 19.3), devemos determinar 
AS . que geralmenle é difícil de avaliar. Usando a energia 
li 1 re de Gibbs sob condições de temperatura e pressão cons- 


tantes, podemos relacionar AS,,,.,, às grandezas que depi - 
dem apenas das variações no sistema, ou seja A H e AS (con . 
antes, se nào colocamos um índice inferior, estamos nos tv- 
rindo ao sistema). Nosso primeiro passo na busca dessa rc - 
ção é lembrar a Equação 19.1, que afirma que à temperatu-: 
constante AS é igual à quantidade de calor que seria trans 
rida do sistema em um processo reversível, dividido p- 
teniperatura: 

AS - q lin /T (T constante) 

Lembre-se de que a entropia é uma função de estado. isí 
é, a entropia varia não importando se o sistema varia rever- 
vel ou irreversivelmente. Analogamente, se T è constante 
variação da entropia da vizinhança é determinada pelo ; 
transferido para a vizinhança, dividido pela lempem - 

ra. Uma vez que o calor transferido jwa a vizinhança de\ e -- 
transferido do sistema, segue-se que =- hj^. A combiru- 

dessas idéias permite-nos relacionar AS,,„, com t/,„: 

AS vLm , = q íum /T = - qJT (T constante) [ 19 . ! * 
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p também é constante. q w = q,, = AH (Equação 5.1 Ü), 

■lS rulo = -(/„,/T = -AH/T (Pe T constantes) [19.15] 

f^iemus usar agora a Equação 19.3 para calcular AS llim 
^-mosdeASeAH: 

AS^ = AS + AS^ = AS - AH/T 

(P e T constantes) [ 1 9. 1 6] 

' ananto, sob condições de temperatura e pressão cons- 
»<s a segunda lei (Equação 193) toma-se: 

Processo reversível: AS - AH /T - 0 

Processo irreversível: AS - AH/T > 0 

(P e T constantes) 1 19.17] 

Açora podemos ver a relação entre AC e a segunda lei. Se 
■ aítipifcarinos as equações anteriores por -T e rearranjá-Ias, 
-=«eçamos à seguinte conclusão: 

Prtxxsso reversível: AG = AH - TAS = 0 


Processa irreversível: AC - AH - TAS < 0 

(PeT constantes) [l* 3 :-; 

Percebe-se que podemos usar o sinal de AG para concluir 
se uma reação é espontânea, não espontânea ou está em equi- 
líbrio A ordem de grandeza de AC é também significativa. 
Uma reação para a qual AG é grande e negativo, como a quei- 
ma da gasolina, é muito mais capaz de realizar trabalho na 
vizinhança que uma reação para a qual AC é pequeno e nega- 
tivo, como a fusão do gelo ã temperatura ambiente. De fato, a 
termodinâmica nos diz que a variação na energia livre para um 
processo, AG, c igual ao trabalho máximo útil que pode ser realizado 
pelo sistema em sua vizinhança em um processo cspontãruv ocor- 
rendo a temperatura e pressão constante: 

WU, = AG [19.19] 

Essa relação explica por que o AC é chamado de energia 
livre. É a parte da variação da energia de um processo espon- 
tâneo que está livre para realizar trabalho útiL O restante da 
energia entra no ambiente como calor. 


COMO FAZER 19.8 

(a) Usando os dados do Apêndice C, calcule a variação da energia livre padrão para a seguinte reação a 298 Kl 

(b) Qual é AG° para o inverso da reação anterior? 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se calcular a variação de energia livre para a reação indicada, em determinar a varia- 
ção da energia livre da reação inversa. Para isso, procuramos os valores para as energias livres dos produtos e reagen- 
tes, multiplicamos as quantidades molares pelos coeficientes na equação balanceada, e subtraímos o total para os 
reagentes do total para os produtos. 

Resolução: (a) Q,(g) está em seu estado-padrão, logo AG? é zero para esse reagente. Entretanto, P 4 (jj) não está em seu 
estado-padrão, de forma que AG° não é zero para esse reagente. A partir da equação balanceada e usando o Apêndice 
C, temos: 

AG r ° = 4AG°[PCl)(g)|- AG°[P 4 (tf )]- 6AGj[Cl,(tf)] 

= 4(-269,6 kJ/mol)-(24,4)-0 
= -1.054,0 k]/mol 

O fato de AG° ser negativo nos diz. que uma mistura de P + (if), Cl,(j) e PCI,(g) a 25 "C, cada um presente á pressão parcial 
de 1 atm, reagiriam espontaneamente no sentido direto para formar mais PCI,. Lembre-se, entretanto, de que o valor 
de AG° não nos diz. nada sobre a velocidade na qual a reação ocorre. 

(b) Lembre-se de que AG = G(produtos) - G(reagentes). Se invertermos a reação, invertemos os papéis dos reagentes e 
produtos. Portanto, a inversão da reação muda o sinal de AG, exatamente como a inversão da reação muda o sinal de 

AH. : . . I Seção 5.4) 

Consequentemente, usando o resultado do item (a): 

4PClj(ç) ► P 4 ($) + 6CL(s) AG” = +1.054,0 kj 


PRATIQUE 

Usando os dados do Apêndice C, calcule AG° a 298 K para a combustão do metano: 

CH 4 (g) + 20 &) ► CO Jg) - 2H,0( ? ) 


Resposta: -800,7 kl 
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COMO FAZER 19.9 

Na Seção 5.7 usainos a lei de Hess para calcular AH' para a combustão do gás prupano a 298 K (veja a Fip.r^ - _ 
C,Hi(y) * 50,0?) * 3CO,(g) + 4H,0(/) AH" = -2.220 kj 

(a) Sm lísnr os dadas da Aptndice C, determine se AG T para essa reação é mais negativo ou menos negativ < u. 

(b) Use os dados do Apêndice C para calcular a variação de energia livre padrão para a reação a 298 R.Siu r- - — 
do item (a) está correta? 

Solução 

Análise e Planejamento: no ilem (al devemos determinar o valor paia AG" 1 em relação ao v alor para A// com . 
equação balanceada para a reação. No item (b) devemos calcular o valor para AG" e comparar com a prcvisãi z - 
tiva. A variação de energia livre incorpora tanto a variação na enlalpía quanto a variação na entropia para -- -*m _ 
(Equação 19.11), logo sob condições-padrão: 

AG" - AH" - 7AS” 

Para determinar se AG” é mais ou menos negativo que o A H”, precisamos determinar o sinal do termo TAS". T ■. : t — 
pera tu ra absoluta; 298 K. logo é um número positivo. Podemos supor o sinal dc AS C olhando para a reaçá. 

Resolução: (a) Vemos que os reagentes consistem em 6 mols de gás. e os produtos consistem em 5 mols de ga- ■ - 
de liquido. Portanto, a quantidade de matéria de gás diminui significativamente durante a reação. Usando - 
gerais que abordamos na Seção 19.3, esperamos que uma diminuição no número de moléculas de gás leve a dtp- • 
çfto na entropia do sistema — os produtos estão menos desordenados que os reagentes. Em consequência, esr > rs - 
que AS 1 e TÃ5 a sejam números negativos. Como estamos subtramdo TAS 3 , que é um número negativo, suporr - - - 
AG” seja menos i uyatiiv que AH”. 

(b) Usando a Equação 19.13 e os valores do Apêndice C, podemos calcular o valor de AG : : 

AG°= 3AG°lCO.(g)|+- 4AG°|HO(/)l - AG^C^sM-SAG^CM*)] 

= 3 mo!s(-394,4 kj/inol) + 4 rnol(-237,13 kj/mol) - 1 moI(-23,47 kj/mol) - 5 moKO kj/mol) = -2.108 kl 
Observe que fomos cuidadosos no uso do valor de AC“ para H-Of/); como nos cálculos dos valores de AH, as ta>r- - 
reagentes e dos produtos são importantes. Como supusemos, AG r e menos negativo que AH” por causa da dim • 
na entropia durante a reação. 

PRATIQUE 

Considere a combustão do propano para formar CO,(g) e H.Otç) a 298 K: + 50,(y) » 3CO,(g) + 4H 

Você espera que A C" seja mais ou menos negativo que AH”? 

Res}iostn: mais negativo. 


1 9.6 Energia livre e temperatura 

Temos visto que as tabelas de AG°, como do Apêndice C, permitem ser possível calcular AG C para reaç . - 
temperatura-padrão de 25 "C. Entretanto, freqüentemente estamos interessados em examinai reações a 
temperaturas. Como a variação na energia livre é afetada pela variação na temperatura? Vamos olhar outr.; 
Equação 19.11; 

AC - AH - TAS - AH + (-TA5) 

termo da termo da 

entalpia entropia 

Observe que escrev emos a expressão para AG como uma soma dc duas contribuições, um termo de entalpia 
um termo de entropia. -TAS. Uma ve/ que o valor -TAS depende diretamente da temperatura absoluta T, isso sisr 
que AG variará com a temperatura. T é um número positivo em todas as temperaturas que não sejam zero absolut 
bemos que o termo de entalpia, AH, pode ser positivo ou negativo. O termo de entropia, -TAS. pode tamberr -r 
positivo ou negativo. Quando AS é positivo, o que significa que o estado final é mais desordenado que o inio_ 
termo -TAS é negativo. Quando AS é negativo, o termo -TAS é positivo. 

O sinal de AG, que nos diz se um processo é espontâneo, dependerá dos sinais e das ordens de grandeza At 
e -TAS. Quando tanto AH quanto -TAS forem negativos, AG será sempre negativo e o processo será espontãn- 
todas as temperaturas. De maneira semelhante, quando tanto AH quanto -TAS forem positivos, AG serã seir 
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-itivo e o processo será não espontâneo a todas as temperaturas (o processo inverso será espontâneo a todas - 
mperaturas). Entretanto, quando AH e TAS tèm sinais contrários, o sinal de AC dependerá das orden- c-_ 
ndeza desses dois termos. Nesse instante a temperatura é uma importante consideração. Geralmente, AH e '_~ 
nm muito pouco com a temperatura. Entretanto, o valor de 7 afeta diretamente a ordem de grandeza dv 
“ o. A medida que a temperatura aumenta, a ordem de grandeza do termo -T aS aumenta e ele se tomará rela- 
imente mais importante na determinação do sinal e da ordem de grandeza de AG. 

Por exemplo, vamos considerar mais uma vez a fusão do gelo em água líquida a 1 atm de pressão (Figura 19.? ): 

H .O(s) ► HXXf) AH > 0, AS > 0 

Esse processo é endotêrmico, o que significa que AH é positivo. Sabemos também que a entropia aumenta 
ante esse processo, deforma que A5é positivo e-7A5é negativo. Em temperaturas abaixo de 0“C o módulo de 
e maior que o módulo de -TAS. Consequentemente, o termo de entalpia positivo donúna, levando a um valor 

• 'T*ivo para AG. O valor positivo de AG significa que a fusão do gelo não é espontânea para T< 0 U C; em vez disso. 
■ 'cesso inverso, o congelamento da água líquida em gelo, é espontâneo nessas temperaturas. O que acontece 
j temperaturas maiores que CC? À medida que a temperatura aumenta, aumenta também o módulo do termo 
entropia -TAS. Quando 7>0 "C, o módulo de -TAS é maior que o módulo de AH. Nessas temperaturas o termo 

- -ntropia domina, o que leva a um valor negativo para AG. O valor negativo de AG nos diz que a fusão do gelo é 

- r 'ntânea para T > 0 °C. No ponto de fusão normal da água, T = 0 °C, as duas fases estão em equilíbrio. Lembre-se 

: ue AG = 0 no equilíbrio; para T = 0 "C, AH e-TAS possuem sinais contrários, porém seus módulos são idênticos, 
c _ eles se cancelam entre si e fornecem AG - 0. 

Os sinais relativos de AH e AS em diversas situações possíveis são dados na Tabela 19.4, com exemplos de cada 
:’ela aplicação dos conceitos que desenvolvemos para determinar as variações de entropia, podemos geral- 
ne supor como AG variará com a temperatura. 

\ abordagem da dependência de AG com a temperatura é também relevante para as variações da energia livre 
a r ão. Como vimos cm "Como fazer 19.9", sob condições-padrão, a Equação 19.11 toma-se: 

AG® = AH“ - TAS 0 (19.20] 

Podemos calcular rapidamente os valores de AH 1 ' e A S° a 298 K a partir dos dados tabelados no Apêndice C. Se 
'ermos que os valores de AH’-' e de AS° não variam com a temperatura, podemos usar a Equação 19.20 para es- 
-;ro valor de AG° a outras temperaturas diferentes de 298 K. Ilustramos esse procedimento em "Como fazer 

• 10". 


tA3£iA 19.4 Eieito da temperatura na espontaneidade de reações 


- AS -TAS 

AG * AH - TAS 

Características da reaçao 

Exemplo 



Sempre negativo 

Espontânea a todas as temperaturas 

20, (g) * 


— + 

Sempre positivo 

Não espontânea a todas as 
temperaturas; reação inversa sempre 
espontânea 

30:(íf) * 

20, (ç) 

— + 

Negativo a baixas T; 
positivo a altas T 

Espontânea a baixa 7; toma-se nào 
espontânea a altas T 

H,O(0 » 

Hp(s) 

+ - 

Positivo a baixas T; 
negativo a altas T 

Nào espontânea a baixas T; toma-se 
espontânea a altas 7 

H,0(s) . 

• HjO(/) 


COMO FAZER 19.10 

O processo de Haber para a produção de amónia envolve o seguinte equilíbrio: 

Suponha que AH" e A5 C para essa reação não variam com a temperatura, (a) Determine o sentido no qual AC r r* 
reação varia com o aumento da temperatura, (b) Calcule os valores de AG° para a reação a 25 l ’C e a 500 L 
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Química: a ciência central 



ATIVIDADE 

Energia livre de Gibbs 


ANIMAÇÃO 

Air bags 


FILME 

Formação de água 


Solução 

Análise e Planejamento: no item (a) pedimos para determinar o sentido no qual 
para a reação de sintese da amónia varia à medida que a temperatura aumenta. F.tí 
isso, precisamos determinar o sinal de AS para a reação. No item (b) precisamos 
terminar AG® para a reação a duas temperaturas diferentes. 

Resolução: (a) A Equação 19.20 nos diz que AC® 6 a soma do termo de entalpia A. : 
do termo de entropia -TAS®. A dependência de AG" da temperatura vem do terrr 
entropia. Esperamos que AS® para essa reação seja negativo porque a quantidad 
matéria de gás é menor nos produtos. Como AS é negativo, o termo -TAS® é positr. 
toma-se maior com o aumento da temperatura. Como resultado, AG® toma-se mer 
negativo (ou mais positivo) com o aumento da temperatura. Portanto, a força dire 
ra para a produção de NH 1 toma-se menor com o aumento da temperatura. 

(b) Podemos calcular facilmente AH" e AS® para a reação usando os dados do Api-: 
ceC. Na realidade, já fizemos isso! Calculamos o valor de AH® em "Como fazer 1 5. 
(Seção 15.6), e o valor de AS® foi determinado em "Como fazer 19.7": AH° = -92,38 V 
AS® = -198,4 J/K. Se supomos que esses valores não variam com a temperatura, pi : 
mos calcular AG" a qualquer temperatura usando a Equação 1 920. AT- 298 K, terr 

AC = -92,38 kj - (298 K)(-198,4 J /K) [ j 

= -9238 kj + 59,1 kj = -333 k| 

AT - 500 + 273 = 773 K, temos 

AC® = -9238 kj - (773 K) ( -198, *1] ( ^ ) 

= -9238 kj ♦ 153 kj = 61 kj 

Observe que fomos cuidadosos em converter -TAS® para unidades de kj de tal for - 
que pussa ser somado a A H°, que tem unidade de kj. 

Comentário: o aumento da temperatura de 298 K para 773 K varia AG® de -33, • 
para -t- 61 kj. Naluralmente, o resultado a 773 K depende da suposição de A H~ e 
nâo variarem com a temperatura. Na realidade, esses valores variam ligeiram».- •. 
com a temperatura. Todavia, o resultado a 773 K deve ser uma aproximação rai- 
vei. O aumento positivo em AC" com o aumento de T está de acordo com a supos. . . 
do item (a) deste exercício. O resultado indica que uma mistura de N.(g), H ; ( 
NH.(ç), cada um deles presente à pressão parcial de 1 atm, reagirá espontaneomt - 
a 298 K para formar mais NH,(g). Em contraste, a 773 K o valor positivo de AG • 
diz que a reação inversa ê espontânea. Portanto, quando a mistura dos três ga«c 
cada um deles ã pressão parcial de 1 atm, for aquecida a 773 K. parte de NH .( . 
decompõe espontaneamente em N,(#) e H,(#). 

PRATIQUE 

(a) Usando a entaipia-padrào dc formação e a entropia-padrão do Apêndice C, ca 

le AH* e AS'' para 298 K para a seguinte reação: 2SOj(g) + 0 ; (jf) * 2SO,(ç| r 

Usando os valores obtidos na parte (a), estime AC para 400 K. 

Respostas: ta) AH" = -196,6 kj, AS" - 189,6 J/K; (b) AG" = -120,8 kj 


1 9.7 Energia livre e constante de equilíbrio 


Na Seção 19.5 vimos uma relação especial entre AG' 1 e equilíbrio: para um sistema em equilíbrio, AC - 0 * • 
mos também como usar os dados termodinâmicos tabelados, como os do Apêndice C, para calcular os valore- 
variação de energia livre padrão, AG C . Na seção final deste capítulo, aprenderemos mais duas maneiras pt-* 
quais podemos usar a energia livre como tuna ferramenta poderosa na análise de reações químicas. Primt 
aprenderemos como usar o valor de AG° para calcular o de AG sob condições não-padrão. Em segundo lugar 
remos como é possível relacionar diretamente o valor de AG° para uma reação com o valor da conslante de t • 
iíbrio para a reação. 


Capitulo 19 Termodinâmica quínr. n 


O conjunto de condições-pad rão para as quais os valores relativos de AG dizem respeito são dado- n a Taõc _i 
-*.3. A maioria das reações químicas ocorre sob condições não-padrão. Para qualquer processo químico, a rek 3 
ceral entre a variação da energia livre padrão, AG C , e a variação da energia livre sob quaisquer outras conc 
lG, é dada pela seguinte expressão: 

AG = AG° + RTlnQ [19JMI 

Nessa equação R é a constante ideal de gás, 8,314 ] /mol K; Té a temperatura absoluta; e Q é o quociente de r va- 
io que corresponde à mistura da reação em particular de interesse. (Seção 15.5) Recorde-se de que a expres- 
so para Q é idêntica à expressão da constante de equilíbrio exceto que os reagente e produtos não precisam estar 
-cessa riamente no equilíbrio. 

Sob condições-padrão as concentrações de todos os reagentes e produtos são iguais a 1. Portanto, sob condi- 
ies-padrão, Q = 1 e, consequentemente, ln Q = 0. Vemos que a Equação 19.21 com isso se reduz a AG = AC ; sob 
'ndições-padrão, como deveria ser. 


COMO FAZER 19.11 

Como vimos na Seção 1 1 .5, o ponta de ebulição normal è a temperatura na qual um líquido puro está em equilíbrio com 
seu vapor à pressão dei atm. (a) Escreva a equação química que define o ponto de ebulição normal do tetracloreto de 
carbono liquido, CC1 4 (/T Cb) Qual é o valor de AG' para o equilíbrio no item (a)? (c) Use os dados termodinâmicos no 
Apêndice Cea Equação 19.20 para estimar o ponto de ebulição normal de CCI 4 . 

Solução 

Análise e Planejamento: devemos escrever uma equação química que descreva o equilíbrio físico entre CCI 4 líquido e 
gasoso no ponto de ebulição normal, (b) Devemos determinar o valor de AG" para CCl t no equilíbrio com seu vapor 
no ponto de ebulição normal, (c) Pode-se estimar o ponto de ebulição normal de CC1 4 com base nos dados termodinâ- 
micos disponíveis. 

Resolução: (a) O ponto de ebulição normal de CC1 4 é a temperatura na qual CC1, líquido puro está em equilíbrio com o 
seu vapor ã pressão de 1 atm: 

CCI 4 (/) CCI 4 ($; 1 atm) 

(b) No equilíbrio, AG = 0. Em qualquer equilíbrio do ponto de ebulição normal, tanto o líquido quanto O vapor estão 
em seus estados-padrão (Tabela 19.3). Como consequência, Q = 1, ln Q = 0 e AG = AG C para esse processo. Portanto, 
concluímos que AC" - 0 para o equilíbrio envolvido no ponto de ebulição normal de qualquer liquido. Encontraríamos 
também que AC B - 0 para os equilíbrios pertinentes aos pontos de fusão normais e pontos de sublimação normais. 

(c) Combinando a Equação 19.20 com o resultado do item (b), vemos a seguinte igualdade no ponto de ebulição nor 
mal T, de CC1 4 (/) ou qualquer outro líquido puro: 

AG° = AH* J - T,A5 D = 0 

Resolvendo a equação para T„ oblemos T = AH°/AS°. Estritamente falando, precisaríamos dos valores de A H° e AS C 
para o equilíbrio entre CC1 4 (/) e CCl 4 (g) no ponto de ebulição normal para fazer esse cálculo. Entretanto, podemos esti- 
mar o ponto de ebulição usando os valores de Aff e AS B para CCI 4 a 298 K. que podemos obter a partir de dados no 
Apêndice C e das equações 5.31 e 19.8: 

AH° = (1 mol)(-l(J6,7 kj/mol) - (1 mol)(-139,3 kj/moí) - + 32,6 kj 
AS° = (1 mol)<309,4 J/mol K) - (1 mol)(214,4 |/mol K) = +95,0 J/K 


Observe que, como esperado, o processo é endotérmico (A H > 0) e produz maior desordem (AS > 0) Podemos agora 
estimar T, para CC1 4 (/): 




= 343 K - 70 "C 


Observe também que usamos o fator de conversão entre 1 e kj para termos certeza de que as unidades de AH e i\'~ -~. 
encaixam. 

Conferência: o ponto de ebulição normal experimental de CC1 4 (/) è 76,5 "C O pequeno desvio do valor estima i o parz 
o valor experimental deve-se à suposição de que A H° e AS n não variam com a temperatura. 


PRATIQUE 

Use os dados do Apêndice C para estimar o ponto de ebulição normal, em K, para o bromo elementar, Bi tO i .r 

experimental é dado na Tabela 113.) 

Resposta: 330 K 
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Quanc >ncentraçòes de reagentes e produtos não são padrão, devemos calcular o valor de Q para dei-, 
minar ai cr de AG. Ilustramos como isso é feito em "Como fazer 19.12". 


COMO FAZER 19.12 

Continuaremos a explorar o processo de Haber para a síntese da amónia: 

N 3 (g) + 3H,(*)^^2NH,te) 

Calcule AC a 298 K para uma mistura de reação que consiste em 1 ,0 atm de N\, 3,1) atm de H, e 0,50 atm de NH-„ 


Solução 

Análise e Planejamento: pede-se calcular AG sob condições não-padrão. Para usar a Equação 19.21, primeiro preci- 
mos calcular o valor do quociente de reação Q para as pressões parciais especificadas dos gases. 

Resolução: 


Q = P — 5 = - (0>50)t ^ 9,3 x 10 * 
P*,P„. (WK3.0)' 


Em "Como fazer 19. 10" calculamos AG r para essa reação: AG° = -333 kj Entretanto, teremos de fazer algumas ir 
danças de unidades dessa grandeza ao aplicarmos a Equação 19.21. Para que as unidades se encaixem corretamer 
usaremos AG” em unidade de kj/tnol. Usaremos o 'por mol' no significado de 'por mol da reação como escr.t 
Assim, usaremos AG = = -333 kj/mol, o que implica por mol de N : , por 3 mols de H ; e por 2 mols de NH V Poden • - 
agora usar a Equação 19.21 para calcular AG para essas condições não-padrão: 

AG = AG° -i- Kl - ln Q 

= ( 333 k|/mol) + (8,314 J/mol K)(298 K)(l kj/1.000 J) ln (9.3 xlO *) 

= (-33,3 k|/mol) + (-1 1,6 kj/mol) = -44,9 kj/mol 

Vemos que AG se toma mais negativo, variando de-333 kj/mol para -44,9 kj/mol, à medida que as pressões de - 
H. e NH, vanam de 13 atm cada uma (condições-padrão, AG 13 ) para 13 atm, 3,0 atm e 0,50 atm, respectiva menu 
valor mais negativo de AG indica maior 'força diretora' para produzir NH } . Teríamos feito a mesma suposição c - 
base no princípio de Le Chãtelier. (Seção 15.n Em relação às condições-padrão, aumentamos a pressão de um - 

agente (H ; ) e diminuímos a pressão do produto (NH,). O princípio de Le Chãtelier determina que ambas as vari.v — 
devem deslocar a reação mais para o lado do produto, consequentemente formando mais M4 3 . 


PRATIQUE 

Calcule AG a 298 K para a reação do nitrogênio e hidrogênio a fim de formar amónia se a mistura da reação cor n- 
em 0,50 atm de N,, 0,75 atm de H, e 2,0 atm de NHj. 

Resposta: -26,0 kj/mol 


Podemos agora usar a Equação 19.21 para derivar a relação entre AG° e a constante de equilíbrio K 
equilíbrio, AG = 0. Além disso, lembre-se de que o quociente da reação Q é igual ã constante de equilíbn ■ 
quando o sistema estiver no equilíbrio. Portanto, no equilíbrio, a Equação 19.21 transforma-se como segue 

AG = AC° + RTln Q 
0 = AC° + RT ln K nf 

AC° =-RTlnK f1 [192Z 

A partir da Equação 19.22, podemos ver que se A G° for negativo, então ln K . deve ser positivo. Um valor p - * 
vo para ln K n significa que > 1. Dessa forma, quanto mais negativo AG°, maior a constante de equilíbrio > 
Inversamente, se AG° for positivo, então ln K será negativo, o que significa K,, < 1. Para resumir: 

AG°, negativo: > 1 

AG®, 0: 1^ = 1 

AG C ', positivo: < 1 


Capítulo 19 Termodinâmica química 
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A Equação 1922 permite-nos também calcular o valor de se conhecemos o valor de AG”. Se resolvermo- , 
equação para K nt , obteremos: 

K^-e M ' ,Kr [19.23] 

Como apontamos em "Como fazer 19.10", são necessários alguns cuidados na escolha das unidades. Expressa- 
rmos AG C em kj/mol. Para os reagentes e produtos na expressão da constante de equilíbrio, asamos as seguintes 
convenções: as pressões dos gases são dadas em atm; as concentrações de solução são dadas em mol/L (concen tra- 
io em quantidade de matéria); e sólidos, líquidos e solventes não aparecem na expressão. (Seção 1 5. 3 1 Ilustra- 

mos o uso da Equação 1923 em "Como fazer 19.13", 


COMO FAZER 19.13 

Use as energias-padrão de formação para calcular a constante de equilíbrio K„, a 25 “C para a reação envolvida no pro- 
cesso de Haber 

N:(X) * 2NH 3 (g) 


Solução 


Análise e Planejamento: precisamos usar a Equação 1923 para avaliar a constante de equilíbrio em relação à forma- 
ção de NIHTy) a partir de H,(£) e N : (y). A expressão de K., para essa reação é escrita como: 


*L = 


r vn . 


Px.Ph. 


onde as pressões dos gases são expressas em atmosferas. A \ ariação da energia livre padrão para a reação está calcula- 
da em "Como fazer 19.10": A G° - -333 kj/mol - -33.300 J/mol (lembre-se de que usamos kj/mol ou i/moí como a 
unidade de AG ' quando usamos as equações 19.14, 19.15 ou 19.16). 


Resolução: podemos usar esse valor para calcular -AG 0 / RT, o expoente na Equação 19.23: 

-AG ° _ -(-33300 J/mol) _ 

RT 1(8,314 j/mol K)<298 K)j 


Inserimos esse valor na Equação 19.22 para obter K : 

= 7x10* 

Comentário: essa é uma constante de equilíbrio grande, que indica que o produto, NH y é muito favorecido na mistu- 
ra em equilíbrio a 25 “C. As constantes de equilíbrio para as temperaturas na faixa de 300 a 600 °C. dadas na Tabela 
15.2, são muito menores que o valor a 25 "C. Evidentemente, um equilíbrio de baixa temperatura favorece mais a pro- 
dução de amónia do que um equilíbrio de alta temperatura. Todavia, o processo de Haber é realizado a altas tempera- 
turas porque a reação é extremamente lenta à temperatura ambiente. 

Lembre-se: a termodinâmica nos diz o sentido e a extensão de uma reação, mas não nos diz nada sobre a velocidade 
na qual ela ocorrerá. Se fosse encontrado um catalisador que permitisse è reação proceder velocidade mais rápida á 
temperatura ambiente, altas pressões não seriam necessárias para forçar o equilíbrio no sentido de NH V 


PRATIQUE 

Use os dados do Apêndice C para calculara variação de energia livre padrão, AG°,e a constante de equilíbrio, X rJ , 
a 298 K para a seguinte reação: H 2 (tf) + Br,(ç) - — HBr(ç). 

Resposta: -106,4 kj/mol; 5 * IO 1 *. 


Produção de reações não espontâneas 


A química e a vida 

Muitas reações químicas desejáveis, inclusive um grande 
-úmero das que são centrais em seres vivos, são não espon- 
áneas como escritas. Por exemplo, considere a extração do 
obre metálico a partir do mineral da ailctxita, que contêm 
- u,$. A decomposição de Cu,S em seus elementos é não es- 
pontânea: 


Cu^fs) » 2Cu(s) + Sfs) AG° = +86,2 kj 

Como AG 3 é muito positivo, não podemos obter Cu m 
diretamente por essa reação. Em vez disso, devemos em • r - 
trar alguma maneira de ‘realizar trabalho' na reaçã, per: 
forçar que ela ocorra como desejamos. Podemos fazer — 
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acoplando a reação à outra de tal forma que a reação como 
um todo seja espontânea. Por exemplo, podemos \ isualizar 
S(s) reagindo com 0,(j») para formar SO ; (jf): 

S (s) + 0,(g) » SOj(íf) AC- - -300,4 k] 

Pelo acoplamento dessas reações, podemos extrair muito 
do cobre metálico por uma reação espontânea: 

CinSfs) + 0,(g) * 2Cu(s) + SO-O?) 

AG° = (+86,2 kj) + (-300,4 k|) = -214 ,2 kj 

Em suma, lemos usado a reação espontânea de S (s) com 
0 : (g) para fornecer a energia livre necessária para extrair o 
cobre metálico do mineral 

Os sistemas biológicos empregam o mesmo principio 
do uso das reações espontâneas para produzir as reações 
não espontâneas. Muitas reações bioquímicas essenciais 
para a formação e manutenção de estruturas biológicas al- 
tamente ordenadas não são espontâneas. Essas reações 
são forçadas a ocorrer pelo acoplamento delas com rea- 
ções espontâneas que liberam energia. O metabolismo dos 
alimentos é uma fonte usual de energia livre necessária 
para realizar o trabalho de manutenção dos sistemas bio- 
lógicos. Por exemplo, a oxidação completa do açúcar glicose, 
C„H l: O v em CG ; e H : 0 produz energia livre substancial: 


C*H, AW + 60 j(s) » 6COj(£) + 6H,CH I) 

A £7- = -2.880 kj 

Essa energia pode ser usada para produzir reações nã 
espontâneas no corpo. Entretanto, é necessário um m, 
para transportar a energia liberada pelo metabolismo da gli 
cose para as reações que necessitam de energia. Uma d.; 
maneiras, mostrada na Figura 19.19, envolve a interconve: 
são de adenosina trifosfato (ATP) e adenosina difosfat 
(ADP), moléculas que estão relacionadas às unidades fund^ 
mentais dos ácidos nudefcos. A conversão de ATP em ADI 
libera energia livre (AC" = -30,5 kj) que pode ser usada par 
produzir outras reações. 

No corpo humano o metabolismo da glicose ocorre p 
meio de uma série complexa de reações, a maioria cU 
quais liberando energia livre. A energia livre liberada du 
rante essas etapas é usada em parte para converter ADI 
de mais baixa energia de volta a ATP de mais alta energia 
Portanto, as intercon versões ATP-ADP são usadas par 
estocar energia durante o metabolismo e liberá-las quar 
do necessário para produzir reações não espontâneas n 
organismo. Se vocé fizer uma disciplina de bioquími. 
lerá a oportunidade de aprender mais sobre a notável s*. 
qüência de reações usadas para transportar energia livr 
pelo corpo humano. 


Glicose 


Oxidação da glicose 


A energia livre liberada 
pela oxidação da glicose 

- — Tatp 


co, + h 2 o 


Baixa 
energia livre 


Constitui i ‘s da célula 


Desenvolvimento celular 




. . energia Livre Liberada por 
ATT converte as moléculas mais 
sim|jjes em moléculas mais 
complexas 

Moléculas mais simplí- 


mais 

ussimr 


Figura 19.19 Representação esquemática de parte das variações de energia livre que ocorrem no metabolismo da 
célula. A oxidação da glicose em C0 2 e HjO produz energia livre. Essa energia livre liberada é usada para converter 
ADP em ATP mais energético. O ATP é então usado, quando necessário, como fonte de energia para converter 
moléculas simples em constituintes mais complexos da célula. Quando ATP libera energia livre, ele é convertido de vc ' 
em ADP. 
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COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

Considere os sais simples NaCl(s) c AgCI(s). Examinaremos os equilíbrios nos quais esses sais dissolvcm-se em água 
para formar soluções aquosas de íons: 

NaCl(s) . — Na'(m/) + C1 (üi/) 

AgCl(s)^=í Ag*(<&?) + Cl (atj) 

(a) Calcule o valor de AG C a 298 K para cada um das reações precedentes, (b) Os dois valores do item (a) são muito di- 
ferentes. Essa diferença deve-se basicamente no termo de entalpia ou no termo de entropia da variação de energia livre 
padrão? Use os valores de AG r para calcular os valores de k para os dois sais a 298 K. (d) O cloreto de sódio é consi- 
derado um sal solúvel, enquanto o cloreto de prata é considerado insolúvel. Essas descrições sáo coerentes com as res- 
postas para o item (c)? (e) Como AG variará para o processo de dissolução desses sais com o aumento dc 77 Qual 
efeito essa variação deve ter na solubilidade dos sais? 

Solução (a) Usaremos a Equação 19.13 com os valores de AC? do Apêndice C para calcular os valores de AG°, para o 
equilíbrio. (Como fizemos na Seção 13.1, usamos o índice inferior 'diss' para indicar que essas são grandezas 
termodinâmicas para a formação de uma solução.) Encontramos: 

AG^flSIaCI) = (-261,9 kj/mol) + (-131,2 kj/mol) -(-384,0 kj/mol) 

= -9,1 k|/mol 

AG^JAgCl) = (+77,11 kj/mol) + (-131,2 kj/mol) - (-109,70 kj/mol) 

= +55,6 k| /mol 

(b) Podemos escrever AG®^. como a soma de um termo de entalpia, AH°j, w e um termo de entropia -TAS®^ A G® dh .= 
A/T^j^ +(-TAC° lfe ,). Podemos calcular os valores de Af7 = du> e AS° ); ^ usando as equações 5.31 e 19,8. Podemos, então, 
calcular -TAS®^ a T = 298 K. Todos esses cálculos agora são familiares para nós. Os resultados estão resumidos na se- 
guinte tabela: 


Sal 

AH”*» 

AS°«» 


NaCl 

(3,6 kj/mol 

+43,2 J/mol K 

-12,9 kj/mol 

AgCl 

t65,7 kj/mol 

+34,3 J/mol K 

-10,2 kj/mol 


Os termos de entropia para a solução de dois sais sáo muito similares. Isso parece sensato porque cada processo de 
dissolução deve levar a um aumento similar na desordem ã medida que o sal se dissolve em íons hidratados. (Se- 
ção 13.1 1 Em comparação, vemos uma diferença muito grande no termo de entalpia para a solução de dois sais. A dife- 
rença nos %’alores de AG®^ é dominado pela diferença nos valores de 

(c) O produto de solubilidade. K p , é a constante de equilíbrio para o processo de dissolução. N .u> 17.+I Como 
tal, podemos relacionar diretamente a A C®,^ usando a Equação 19.23: 

Podemos calcular os valores de Ky, da mesma maneira que aplicamos a Equação 19.23 em "Como fazer 19.13". Usa- 
mos os valores de AG®^.. que obtivemos no item (a), lembrando de convertê-los de kj/mol para J/mol: 

NaCl: K„ = (IMa‘(«r/)||Cl'(/». 7 )) = = e '*> = 40 

AgCl: Ky, = |Ag‘(aí/)](a'(^) = 1CT' U 

O valor calculado para K r de AgCl é muito próximo do listado no Apêndice D. 

(d) Um sal solúvel é o que se dissolve apreciavelmente em água. ; Svçái '4,2)0 valor de para NaCl é maior que 1 , 

indicando que NaCl se dissolve em um grande grau. O valor de K tu para AgCl é muito pequeno, indicando que ele se 
dissolve muito pouco em água. O cloreto de prata deve na realidade ser considerado um sal insolúvel. 

(e) Como esperamos, o processo de dissolução tem valor positivo de A5 para ambos os sais (veja a tabela no item (b ) 
deste exercício). Como tal, o termo de entropia da variação de energia livre, -TA5° dl _, é negativo. Se supusermos que 
A e A5‘ : Jt- , não variam muito com a temperatura, um aumento em T servirá para fazer com que AG n d seja mai? 
negativo. Assim, a força diretora para a dissolução dos sais aumentará com o aumento de T. e consequentemente 
esperamos que a solubilidade dos sais aumente com o aumento de T Na Figura 13.17, vimos que a solubilidade de 
NaCl (e a solubilidade de quase todo sal) aumenta com o aumento da temperatura. (Seção 13.3) 
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Resumo e termos-chave 


lntroduçãu e Seção 19.1 Neste capitulo examinamos 
alguns dos aspectos da termodinâmica química, a área 
da química que explora as relações de energia. Todas as 
reações e processos químicos possuem um sentido ine- 
rente: eles são espontâneos em um sentido e não espon- 
tâneos no sentido inverso. A espontaneidade de um 
processo está relacionada com o caminho termodinâmi- 
co que o sistema toma a partir do estado inicial para o es- 
tado final Em um processo reversível, como a fusão e o 
congelamento do gelo a 0 “C, o sistema pode voltar e ir 
para frente entre os estados ao longo do mesmo cami- 
nho. Hm um processa irreversível, o sistema não pode 
retomar ao seu estado inicial ao longo do mesmo cami- 
nho. Qualquer processo espontâneo é irreversível. 

Seção 19.2 A natureza espontânea do processo está 
relacionada cnm uma função de estado termodinâmica 
chamada entropia A entropia, denominada 5, está 
relacionada com aleatoriedade ou desordem, quanto 
maior a desordem, maior a entropia. Um pmcesso que 
aumenta a alealuriedade do sistema, como a expansão 
de um gás, leva a um valor positivo de A5. Para um pro- 
cesso que ocorre a temperatura constante, a variação de 
entropia do sistema 0 determinada pelo calor absorvido 
pelo sistema ao longo de um caminho reversível, divi- 
dido pela temperatura: áS - </ tt , v /7. A maneira com que 
a entropia controla a espontaneidade dos processos é 
determinada pela segunda lei da termodinâmica, que 
governa a variação na entropia do universo, AS 1>( - 
AS„„ I AS lsIjn . A segunda Uri afirma que em um processo 
reversível AS,,,,, = 0; em um processo irreversível (espon- 
tâneo) AS miv > 0. Os valores da entropia são geralmenle 
expressos na unidade de joules por kelvin, J/K. 

Um sistema isolado é o que não troca energia ou 
matéria com sua vizinhança. Para um sistema isolado, 
a segunda lei exige que AS <|V seja zero para um proces- 
so reversível e maior que zero para um processo irre 
versível. 

Seções 19.3 e 19.4 As variações de entropia em um 
sistema químico estão associadas a aumento no número 
de maneiras que as partículas do sistema podem ser ar- 
ranjadas no espaço. As moléculas podem variar seus ar- 
ranjos movimentando-se em um número diferente dc 
maneiras. No movimento translacional a molécula in- 
teira movimenta-se no espaço. As moléculas podem 
também sofrer mov imento vibracional. no qual os áto- 
mos da molécula aproximam-se e atastam-se uns dos 
outros de maneira periódica, e o movimento rolacional, 
no qual a molécula inteira rnda como uni pião Esses ti- 


pos de movimento, em consequência, a entropia do - 
tema, diminuem com a diminuição da temperatura 
terceira lei da termodinâmica afirma que a entropia 
um sólido cristalino puro a 0 K é zero. 

A terceira lei permite determinar valores de entr 
pia para substâncias a diferentes temperaturas. S 
condições-padrào a entropia de um mol de uma sur 
táncia é chamada entropia molar padrão, denomina 
5 o . A partir de valores tabelados de S°, podemos cak 
lar a variação de entropia para qualquer processo - . 
condições-padrão. 

Seção 19.5 A energia livre de Gibbs (ou simp'- 
mente energia livre), G, é uma função de estado tertr 
dinâmica que combina as duas funções de esta>- 
entalpia e entropia: G-H-TS. Para processos que oc 
rem a temperatura constante, AG - A H - TAS. Para i 
processo ou reação ocorrendo a temperatura e pres- 
eonstantes. o sinal de AG relaciona-se a espoo laneid. c* 
do processo. Quando AG for negativo, o processe 
espontâneo. Quando AG for positivo, o processo c não , 
pontâneo; o processo inverso é espontâneo. No equiliH- 
o processo é reversível e AG é zero A energia li\ r 
também uma medida do trabalho útil máximo ■_ 
pode ser realizado por um sistema em um processe 
pontâneo. 

A variação da energia livre padrão, AG* 3 , para q 
quer processo pode ser calculada a partir de tabela? 
energias livres padrão de formação, AG", que são c- * 
nidas de maneira semelhante á das entafpias-padrâ' 
formação, A H*. O valor de AC, 3 , para um elemc 
puro em seu estado-padrão, é definido como zero 

Seções 19.6 e 19.7 Os valores de A H e AS geralmc • 
nao variam muito com a temperatura. Hm dccorrén. 
a dependência de AG com a temperatura é govem 
prindpalmente pelo valor de 7 na expressão AG = A 
7'AS. O termo de entropia - TAS tem maior efeito na : 
pendência dc AG na temperatura; com isso, lambén 
espontaneidade do processo. Por exemplo, urn pre- 
so para n qual A/7 > 0 e A5 > Ü, como a fusão do c 
pode ser não espontâneo (AG > Ü) a baixas temperab. 
e espontâneo (AG e 0) a temperaturas mais altas. 

Sob condições não-padrão, AG está relacior 
com AG C e o valor do quociente de reação, Q: AG = A»‘ 
RT ln Q. No equilíbrio (AC = 0, Q = K r ). A C° - ■ 

K,„ Portanto, a variação da energia livre está diretarr 
te relacionada à constante de equilíbrio para a rcc. 
Essa relação pode ser usada para explicar a deperv 
cia das constantes de equilíbrio da temperatura. 
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Ixercícios 


-ocessos espontâneos 

- i Quais dos seguintes processos sâo espontâneos e quais 
são não espontâneos; (ai o derretimento de cubos de 
gelo a -5 °C e á pressão de 1 ahn; (b) dissolução do açú- 
car em uma xícara de café quente; (c) a reação de ato- 
mos de nitrogênio para formar moléculas de N-, a 25 "C 
e 1 aLm, (d) o alinhamento de limalha de ferro em um 
campo magnético; (e) a formação de moléculas de CH, 
e de O, a partir de CO, e H,Õ à temperatura ambiente e 
1 atm de pressão? 

■ 2 Quais dos seguintes processos são espontâneos: (a) a 
disseminação da fragrância de perfume por um quarto; 
(b) a separação da mistura de N, e O, em duas amos- 
tras, uma que é N, puro e outra que é O, puro; (c) o es 
touro de um balão ínllado; td) a reação de sódio 
metálico com gris cloro para formar cloreto de sódio; 
(e) a dissolução de HCl(g) em água para formar áado 
clorídrico concentrado? 

*3 (a) Dê dois exemplos de processos endotéi micos que 
sejam espontâneos (b) Dé um exemplo de um proces- 
so que é espontâneo a certa temperatura, mas não es 
pontâneo a uma temperatura diferente. 

• 4 Um químico do século XIX, Marcellin Berthelot, suge- 

riu que todos os processos qufmkos que ocorrem es- 
pontaneamente são exotérmicos. Isso está correto? Se 
você acha que não, dê alguns exemplos contrários. 

• 5 Considere a vaporização da água liquida em vapor â 

pressão de 1 atm. (a) Esse processo é endolérmico ou 
exotérmico? (b) Em que faixa de temperatura ele é um 
processo espontâneo? (c) Em que faixa de temperatura 
ele é um processo não espontâneo? (d) A que tempera- 
tura as duas fases estão em equilíbrio? 

• n O ponto de congelamento normal do 1-propanol 

(C,H«0, veja a Figura 2.28) é- 127 "C. (a) O congelamen- 
to do 1 -propanot é um processo endoténmco ou exotêr- 
nuco? (b) Em que faixa de temperatura o congelamento 
do 1 -propanol e iun processo espontâneo? (cl Em que 
faixa de temperatura ele ê um processo não espontâ- 
neo? (d) Ha alguma temperatura na qual as fases sólida 
e líquida do 1-propanol estejam em equilíbrio? Justifi- 
que sua resposta. 

• _ (a) O que existe de especial em um processo reversível? 

(b> Suponha que um processo reversível for invertido, 


restabelecendo o sistema para seu estado original. O que 
pode ser dito sobre a vizinhança depois que o processo 
for invertido? (c) Sob quais circunstâncias a vaporiza- 
ção de água para vapor é um processo reversível? 

19.8 (a) O que significa chamar um processo de irmwsitw/? 
(b) Após um processo irreversível, o sistema é restabe- 
lecido a seu estado original. O que pode ser dito sobre 
a condição da vizinhança depois que o sistema é resta- 
belecido a seu estado original? (c) Sob quais condições 
a condensação de um liquido será um processo irre- 
versível? 

19.9 Considere um processo no qua! um gás ideal varia do 
estado 1 para o estado 2 de tal modo que sua tempera- 
tura varie de 300 para 200 K. A \ ariação do At depende 
do caminho tomado para efetuar essa mudança de esta- 
do? Justifique sua resposta. 

19.10 Um sistema vai do estado 1 para o estado 2 e volta ao 
estado 1 . (a) Qual é a relação entre o valor de AE para a 
passagem do estado 1 para o estado 2 e para a passa- 
gem do estado 2 de volta ao estado 1 ? (b) Sem informa- 
ções adicionais, pode-se concluir alguma coisa sobre a 
quantidade de calor transferida paia o sistema ao pas- 
sar do estado 1 para o estado 2 quando comparado com 
a passagem do estado 2 de volta ao estado 1? (c) Supo- 
nha que as mudanças de estado sejam processos rever- 
síveis Pode-se concluir alguma coisa sobre o trabalho 
realizado pelo sistema ao passar do estado I para o es- 
tado 2 quando comparado com a passagem do estado 2 
de volta ao estado 1? 

19.11 Considere um sistema consistindo em um cubo de gelo. 
5e o cubo de gelo se funde reversivelmcnte a 0 "C, AE é 
zero para o processo? Justifique sua resposta 

19.12 Considere o que acontece quando uma amostra do explo- 
sivo TNT (veja o quadro "A química no trabalho ', 5eção 
8.8) é detonado, (a) A detonação é um processo espon- 
tâneo? (b) Qual ê o sinal de q para esse processo? (c) 
Você pode determinar se w é positivo, negativo ou zero 
para o processo? Justifique sua resposta, (d) Você pode 
determinar o sinal de A £ para o processo 7 Justifique 
sua resposta 


•ropla e a segunda lei de termodinâmica 

- 13 Para a expansão isotérmica de um gãs no vácuo, AE - 0, q 
-flerr-0, ta) Esse é um processo espontâneo? (b) Expli- 
que por que nenhum trabalho é executado pelo sistema 
durante esse processo, (c) Em termodinâmica, qual ê a 
'força diretora' para a expansão do gás? 

14 Explique por que é possível considerar o calor ganho 
ou dispendido por um sistema em um processo reversí- 
vel como função de estado, ao passo que q não é nor- 
malmente considerado uma função de estado. 

*'<5 Suponha que quatro moléculas de gás sejam colocada*, 
dentro do frasco â direita do aparato nn Figura 19.5. 0 


frasco ã esquerda é evacuado, (a) Por analogia & 
Figura 19.6, depois que a torneira for aberta, quantos 
arranjos diferentes para as moléculas são possíveis? 
(b) Quantos dos arranjos correspondem a todas as mo- 
léculas eslarem dentro do frasco à direita? (c) Com a 
observação no item (b) explica a expansão espontânea 
do gás? 

19.16 Suponha que tenhamos um sistema de frasco dup 
com oito moléculas dentro dele. As moléculas especir - 
cas são numeradas de 1 a 8. Dois dos possíveis arrani ~ 
das moléculas são mostrados na figura que segue: 
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(a) 


A 
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(b) 

(a) Qual desses dois arranjos, se houver um. é mais pro- 
vável que o outro? (b) Sua resposta para o item (a) é 
coerente com a expectativa de que as moléculas de gás, 
em média, dislribuern-se iguaimente entre os duis fras- 
cos? Justifique sua resposta. 

19.17 (a) Q que é nitrufiuil (b) Durante um processo químico o 
sistema se toma mais ordenado. Qual é o sinal da variação 
na entropia do sistema para o processo? (c) AS para um 
processo depende* do caminho tomado do estado inicial 
para o estado final do sistema? Justifique sua resposta. 

19.18 (a) Dê um exemplo de um processo no qual a entropia 
do sistema diminui, (b) Qual é o sinal de AS para o pro 
cesso? (c) Qual é o significado da afirmativa de que en- 
tropia c uma função de estado? 

19.19 (a) Qual o sinal que você espera para A5 de uma reação 
química na qual 2 mols de reagentes gasosos são con- 
vertidos em 3 mols de produtos gasosos? (b) Para qual 
dos processos no Exercício 19.2 a entropia do sistema 
aumenta? 

19.20 (a) Em uma reação química dois gases se combinam para 
formar um sólido. Qual o sinal que você espera para AS? 


(b) Para qual dos processos no Exercício 19 1 n entru: 
do sistema aumenta? 

19.21 IX* que modo a entropia do sistema varia quando o 
re o seguinte: (a) um sólido se funde; (b) um líquido 
vaporiza; (cl um sólido se dissolve em ãgua; (d) urr, » 
se liquidifica? 

19.22 Por que o aumento na entropia do sistema é maior pa 
a vaporização de uma substância do que para sua * 
são? 

19.23 O ponto de ebulição normal do metanol (CH^OH 
f>4,7 "C, e sua entalpin molar de vaporização é AH 
71,8 kj/mol. (a) Quando CH,OHt I) ferve em seu pon 
de ebulição normal, sua entropia aumenta ou dimhr. 
(b) Calcule o valor de AS quando 1,00 mui de CH,Oh 
for vaporizado a 64.7C. 

19.24 O césio elementar (Cs) congela a 28,4 "C, e sua entalr 
molar de fusão é AH I11S = 2,09 kf/ mol (a) Quando o . 
sio fundido se solidifica em Cs(s) em seu ponto de hi- 
normal, AS é positivo ou negativo? (b) Calcule OV * 
de AS quando 15,0 g de Cs</) se solidifica a 28.4 ”C 

19.25 (a) F.xpressc a segunda lei de termodinâmica em pa 
vras. (b) Se a entropia do sistema aumentar durar 
um processo reversível, o que você pode dizer sob - 
variação de entropia da vizinhança? (c) Em certo p 
cesso espontâneo o sistema sofre uma variação de 
tropia, AS = 42 J/K- O que você pode concluir srr 

AW 

19.26 (a) Expresse a segunda lei de termodinâmica como ur 
equação matemática, (bl Em um processo espontar, 
em particular, a entropia do sistema diminui. O c 
você pode concluir sobre o sinal e a ordem de grandr 
de AS,,,»,? (c) Durante certo processo reversível, a ' 
nhança sofre uma variação de entropia, AS, ^ - 78 J > 
Qual é a variação de entropia do sistema para esse p** 
cesso? 


Interpretação molecular de entropia 

1927 (a) Exponha a terceira lei da termodinâmica, (b) Mostre 
a diferença entre movimento trnnsiacional, movimento 
vibradona! e movimento rolacional de uma molécula, 

(c) Ilustre esses três tipos de movimento com esboços 
para a molécula de HCL 

1 9.28 (a) Você é informado de que a entropia de determinado 
sistema é zero, O que você sabe sobre o sistema? (b) A 
energia de um gás aumentada por meio de seu aqueci- 
mento. Usando CO, como exemplo, ilustre os diferen- 
tes modos em que a energia adicional pode ser 
distribuída entre as moléculas do gás. 

1929 Para cada um dos seguintes pares, escolha a substância 
com a entropia por mol mais alta em certa temperatura; 
(a) Ar</) ou Aurig); (bl He(jr) a 3 atm de pressão ou 

a 1,5 atm de pressão; (c) 1 mol de .\e(g) em 15.0 L ou 
1 mol de Ne(ç) em 1,50 L; (d) CO,(g) ou CO,<s). 

1930 Para cada um dos seguintes pares, indique qual 
substância possui a maior entropia-padrào: (a) 1 mol 
de P t (f) a 300 “C. 0,01 atm ou 1 mol de As,!*) a 300 C, 


0,01 atm; (b) 1 mol de H.O(g) a 100 C,1 atm, ou 1 tm 
H.O(f) a 100 “C, 1 atm; (cl 0,5 mol de N\($) a 298 K. 2 
de volume ou 0,5 mol de CH 4 (,<j) a 298 K, 20 L de v 
me; (d) 100g de Na,SO,(s) a 30 X ou 100 g 
NiuSO.friijJaMX. 

19.31 Determine o sinal da variação de entropia do sist 
para cada uma das seguintes reaçóes: 

(a) 2SO,(g) 04*) * 2SO,(?) 

(b) Ba(ÕH) 3 (fl) » BaO(s) + H,0(g) 

(c) CCKg) + 2H,(g) » CH,OH(/) 

(d) FeCI ; (s) + ll.br) ► Fe(s) + 2HQbr) 

19.32 Determine o sinal de A5 vUlr para cada titn dos segui 
processos: (a) Fe fundido se solidifica; (b) LiCl(sl c- * 
mado a partir de li(s) e CÇOj); (c) o zinco metálii 
dissolve em ácido clorídrico, formando ZnCl-t.c; 
H,(g); (d) o brometo de prata precipita ao se rnistu 
AgNOj(/«/) e KBr(fi. 7 ). 

19.33 Use o Apêndice C para comparar asentropias-padr 
25 l, C para os seguintes pares de substâncias. Em . 
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caso explique a diferença nos valores de entropia, 
ia) Sc(s)e5c(y); (bl NH,(j)eNH,(tfç); (c) 1 mol de P/y) 
e 2 mol de P/y); (d) C(grafite) e (-'(diamante). 

19-14 Usando o Apêndice C, compare as entropias-padrão a 
25 "C para os seguintes pans de substâncias. Para 
cada par, explique a diferença nos valores de entro- 
pia. (a) CuO(s) e CuXHs); (b) 1 mol de N,0 4 (y) e 2 mol 
de NO,(y); (c) CHjÕHiy) e CH,OH(/); "(d) 'l mol de 
FbO(s) mais 1 mol de CO.(y) e 1 mol de PbCO,(s). 

19.35 Use o Apêndice C para comparar as entropias absolu- 
tas dos seguintes hidrocarbonetos gasosos: metano 
(CH ( ), elano (C,H,J, propano (C.HJ e butano (C 4 H, a ). 
O que você conclui sobre a tendência em S" com o au- 
mento do número de átomos de carbono? 

19.36] As entropias absolutas a 298 K para alguns dos ele- 
mentos do grupo 4A sào como seguem: C(s, diaman- 
te) = 2,43 J/mol K; S(s) = 18,81 J/mol K; Ge(s) = 31,09 


J/mol K e 5n(s) - 51,18 J/mol K Todos, com _• 
de 5n, têm a estrutura do diamante. Como você ..•> r‘.- • 
ca a tendência nos valores de S‘? 

19.37 Usando os valores de S" do Apêndice C, calcule - : 
lores de AS" para as seguintes mações. Em cada um , 
explique o sinal de AS": 

(a) CJ-l/y) H : (y) *C, EUy) 

<b) N } 0,(y) ► 2NO,(y) 

(c) Be(OH),(í) ► BcO(s) * H,C>(y) 

(d) 2CH,OH(y) + 30,0?) * 2 CO,(y) + 4H,0(y) 

19.38 Calcule os valores de AS° para as seguintes reações 
usando os valores de 5" tabelados no Apêndice C. Em 
cada caso, explique o sinal de A5“: 

(a) N,H 4 <y) + H ; (y) ► 2NH,(y) 

(b) Al(s) + 3CU(y) * 2A10,(s) 

(c) Mg(OH),(s) + 2HCl(y) » MgC),(>) * 2H,0(/) 

(d) 2CH 4 (y) * CH/y) + HjUs>) 


Energia livre de Gibbs 

1939 (a) Para um processo que ocorre a temperatura cons- 
tante, expresse a variação na energia livre de Gibbs em 
lermos de variações na entalpia e na entropia do siste- 
ma. (b) Para determinado processo que ocorre a T e P 
constantes, o valor de AG é positivo. O que você pode 
concluir? (cl Qual é a relação entre AG para um proces- 
so e a velocidade na quai ele acontece? 

’9.40 (a) Qual é o significado da variação da energia livre pa- 
drão, AG", quando comparado a AC? (b) Para qualquer 
processo que ocorra a temperatura e pressão constan- 
tes, qual é o significado de AG - 0? (c) Para determinado 
processo, AG é grande e negativo. Isso significa neces- 
sariamente que o processo ocorre com rapidez? 

-4.41 Para determinada reação quimica, A H“ = - 35.4 kj e 
ÁS D = -85,5 l/K. (a) A reação é exotérmica ou endotér- 
mica? tb) A reação leva a aumento ou diminuição na 
desordem do sistema? (c) Calcule AC" para a reação a 
298 K. (d) A reação é espontânea a 298 K? 

19.42 Determinada reação tem A H" - 193 kj e AS" - -42.7 ] K. 

(a) A reação é exotérmica ou endotèrmka? (bl A reação 
leva a aumento ou diminuição na desordem do sistema? 
(c) Calcule AG" para a reação a 298 K- (d) A reação é es- 
pontânea a 298 K? 

-*.43 Usando os dados no Apêndice C. calcule Aff. AS ê AC 
a 298 K para cada uma das seguintes reações. Em cada 
caso mostre que AC = AH" - T AS". 

U) H,(y)-F,(y) * 2HF(y) 

fb) C (s, grafite) + 2Cl,(y) ► CCl 4 (y) 

(c) 2PCl,(y) + 0,(y) * 2FOCl,(y) 

(d) 2CH,OH(y) + H,(y) »• CH„(y) + 2H.O(y) 

• ?.44 Use os dados do Apêndice C, para calcular AH". AS"e 
AC a 25 “C para cada uma das seguintes reações. Em 
cada caso mostre que AG" = AH" - TAS". 

(al Ní(s) -f Cl/y) * NiQj(s) 

(b) CaCO, (s, calcita) » CaO(s) + CO.(y) 

(c) F,0„,(s) -r 6H,0(f) » 4H 3 P0 4 (aq) 

(d) 2CH,OH(/) * 30/y) ► 2CO/y) + 4H,0(/) 


19.45 Usando os dados do Apêndice C, calcule AG" para as 
segumtes reações. Indique se cada reação é espontânea 
sob condições-padrão. 

(a) 2SCX(y) + O/y) ► 2SOi(g) 

(b) NO/y) +• N,0(y) ► 3NCX.Ç) 

(c) 60,0?) + 2Fe,0 4 (>) . 4FeCl/<) + 30, (y) 

ld) SO/y) - 2H/y) ► S (s) + 2H,Ofy) 

19.46 Utilizando os dados do Apêndice C, calcule a variação 
na energia livre deCibbs para cada umas das seguintes 
reações. Em cada caso. indique se a reação é espontânea 
sob condições -padrão. 

<a> H/y) + Cl ,(y) > 2HQ(y) 

(b) MgCl/f) ♦ H,0 (/) ► VlgO(s) ♦ 2HQ(y) 

(c) 2NH,Ú) N-H 4 (y) + H/y) 

<d) 2NOCl(y) » 2NO(y) + Cl,(y) 

19.47 O dclohexano (C„H,) é um hidrocarboneto liquido á 
temperatura ambiente, (a) Escreva uma equação ba- 
lanceada para a combustão de C n H ,(/) para formar 
CO,(y) e H,0(f). (b) Sem usar dados termodinâmicos, 
determine se \C para essa reação é mais ou menos ne- 
gativo que AH” 

19.48 O dióxido de enxofre reage com óxido de estrôncio 
como segue: 

SO/y) + SrOfs) > SrSO.(s) 

(a) Sem utilizar os dados termodinâmicos, determine se 
AC para essa reação é mais ou menos nega li vo que AH”. 

(b) Se você tivesse apenas dados de enlalpia-padrão 
para essa reação, como você faria para chegar a uma es- 
timativa aproximada do valor de AC a 298 K, usando 
os dados do Apêndice C de outras substâncias? 

19.49 Classifique rada uma das seguintes reações como urr 

dos quatro tipos possíveis resumidos na Tabela 19.4: 
ia) N/y) ♦ 3F,(y) * 2NF /y) 

A H’= -249 kj; AS = -278 I /K 

(b) N/y) + 3Cl/y) x 2NQ,(y) 

AH" =• 460 kj; AS" ■ -275 J / K 

(c) N,F 4 (y) * 2NF/y) 


AH" = 85 kl; AS' -198] k 
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19.50 A partir dos valores dados para AH” e Ab" calcule AC” 
para cada uma das seguintes reações a 298 K. Se a rea 
çào não ror espontânea sob condições-padrão a 298 K, 
a que temperatura (se houver uma) a reação se torna 
ria espontânea? 

(a) 2PbS(s) ♦ 30,(tf) » 2PbO(s) + 2SO-(g) 

AH”=-844 kj; AS” = -165 J/K 

(b) 2FOC1&) * 2Pa > (.ç) + C^lx) 

AH”* 572 k|; AS” = 179 J/K 

19.51 Uma reação em particular e espontânea a 450 K A va 
riação de entalpia para a reação é +34,5 kj. O que você 
pode concluir sobre o sinal e a ordem de grandeza de 
AS para a reação? 

19.52 Certa reação é não espontânea a -25 "C. A variação dc 
entropia para a reação é 95 1 /K. O que você pode con- 
cluir sobre o sinal e a ordem de grandeza de AH? 

19.53 Para uma reação em particular, AH = -32 k| e AS - -98 
J/K. Suponha que AH e AS não vanam com a tempera- 
tura. (a) A que temperatura a reação terá AC = 0? (b) 
Se í e aumentado acima do valor encontrado no item 

(a), a reação será espontânea ou não espontânea? 

19.54 As reações nas quais uma substância si» decompõe 
pela perda de CO, são chamadas reações de descarboxi- 
lação. A descarboxílação do ácido acético procede como 
segue: 

CH T COOH(f) — . CH 4 (tf) + CO, (jf) 

Usando os dados do Apêndice C. calcule a temperatu- 
ra minima à qual esse processo será espontâneo sob 
condições-padrão. Suponha que A H° e AS” não variem 
com a temperatura. 

19.55 Considere a seguinte reação entre óxidos de nitrogênio: 

NO, (tf) + NptV) » 3NO(tfj 

(a) Use os dados do Apêndice C para determinar 
como AC?’ para a reação varia com o aumento da tem- 
peratura. <b) Calcule AC” a 800 K, supondo que AH” e 
AS" não variem com a temperatura. Sob condições- pa- 
drão a reação é espontânea a 800 K? (c) Calcule AC? 1 a 
1.000 K. A reação é espontânea sob condições-padrão 
a essa temperatura? 

1936 


O metanol (CH OH) pode ser preparado pela ox:e 
çáo controlada do metano: 

CH,(tf) + 40,(tf) . CH,OH(tf) 

(a) Use os dados do Apêndice C para calcular V 
AS' para esta reação, (b) Como se espera que AC pj 
n reação varie com o aumento da temperatura: 
Calcule AC n a 298 K. Sob condições-padrão, a reaç 
espontânea a essa temperatura? (d) Há uma ten : - 
ratura na qual a reação estaria em equilíbrio sob a f 
ções-padrão que soja baixa o suficiente do forma qi_ • 
compostos envolvidos sejam provavelmente esta' - 

19.57 (al Use os dado» do Apêndice C para calcular o p- * 
de ebulição do benzeno, C,,H^(f)- (b) Use uma for ’ 
referência, como o CRC Httndbcvkof Owviislry and P 
para encontrar o ponto de ebulição experimenta 
benzeno. Como você explica qualquer divergt 
entre sua resposta no item (a) e o valor experimen 

|19.58| (a) Usando dado» do Apêndice C. calcule a ten . 

tura na qual a variação de energia livre para a tr * 
formação de l,(s) para I ; (tf) seja zero. Que sup + 
você terá de fazer ao chegar a esta estimativa? (b* . 
uma fonte de referência para encontrar os ponl ■ • 
ebulição e de fusão experimentais do 1,. (ci . - 
dos valores no item (b) é mais próximo ao vale - ■ 
você obteve no item (a)7 Você pode explicar p< — 
isso acontece? 

19.59 O gás acetileno. C,H_,(tf), é usado em soldoger: - 

Escreva uma equação balanceada para a come -- 
do gás acetileno em CO, (tf) e H.O(/). (b) Qual a q _ - 
dade de calor produzida ao se queimar um rr 
C,H, sob condições-padrão se tanto os regente- - 
os produtos são trazidas a 298 K? (c) Qual quar- - 
máxima de trabalho útil pode ser alcançada r* c m 
dições-padráu por essa reação? 

19.60 (a) Qual a quantidade de calor produzida, iju.:- 

do-se um mol de etileno (C.Hj sob condições t» 
se reagentes e produtos são trazidos a 298 K tr - rasa 
do H,0(f)? (b) Qual quantidade máxima de t~.,- 
útil pode ser alcançada sob condições-padrão ;• . ■ - 

sistema’ 


Energia livre e equilíbrio 

19.61 Explique qualitativamente como AG varia para cada 
uma das seguintes reações è medida que a pressão 
parcial de O, for aumentada: 

(a) 2CO(tf) +b,(tf) • 2CO,(tf) 

(b) 2H,O,(0 * 2H.O </) + Ó,(g) 

<c) 2KClÕ,(s) * 2KCl(s) + 3Ò,(tf) 

19.62 Indique se AG aumenia. diminui ou nAo se altera 
quando a pressão parcial de H, é aumentada em cada 
uma das seguintes reações: 

<a)N,(tf) + 3H,(tf) * 2NHj(tf) 

(b) 2HBr(tf) * H.(tf) - Br(tf) 

(c) 2H,(tf) + C,H,(tf) ► C.H,(tf) 


Considere a reaçáo 2 NO, (tf) * N,0 4 (_c ca 

Usando os dados do .Apêndice C, calcule AG" a 2- - • 
(b) Calcule AG a 298 K se as pressões parciais d 
e N,0, forem 0.40 atm c 130 atm, respectivanie • 

19.64 Considere a reaçáo H,(tf) + F,(tf) ► 2HF( i 

Usando os dados do Apêndice C, calcule AG” a > - * 
(b) Calcule AG a 298 K»e a mistura da reaçáo o -r- . 
em 8,0 atm de H,. 4.5 atm de F, e 0,36 atm de HF 

19.65 Use os dados do Apêndice C para calcular K a > 
para cada uma das seguintes reações: 

(a) H,(tf ) - l ,(tf) ==± 2Hl(tf ) 

(b) C,H.OH(tf) CH,(tf) t H.O(tf) 

(c) 3CH,(g) C,H,(tf) 


19.63 
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L^.66 Escreva a expressão da constante de equilíbrio e cal- 
cule o valor da constante de equilíbrio para cada uma 
das seguintes reações a 298 K, usando os dados do 
Apêndice C: 

(a) \aHCC\(s) «- NaOH(.s) + CO.(y) 

(b) 2HBr(. s -) + Cl^*) 2Hd(£) ♦ Br, (5) 

(cl 2SO.C?) + 0,(g) 2SO.lV) 

■1.67 Considere a decomposição do carbonato de bário: 
BaCO,(s) BaO(s) + CO. (5) 

Lsando os dados do Apêndice C, calcule a pressão no 
equilíbrio de CO. a (ai 298 Ke (b) 1.100 K. 

.V.6H Considere a seguinte reação: 

pbCOds) PbO(s) + CO.ft) 

Usando os dados do Apêndice C, calcule a pressão no 
equilíbrio de CO : no sistema a (a) 120 T e (b) -180 °C. 


19.69 O valor de K para o áddonitroso (HNO.) a 25 C - : 

no Apêndice D (a) Escreva a equação química p~ _ 
equilíbrio que corresponde a K,.(bt Usando o vaj v > 
K y calaüe AC para a dissociação do áddn nitre*- 
solução aquosa (d Qual é o valor de AG no equuír • ' 
(d) Qual é o valor de \C quando [ETj - 5.0 • 10 ' mi 
1NO.T = 6,0 x MT* nuvl/Le [HNO,] = 0,20 rniil/L? 

19.70 K,. para a metiiamina (CH,NH.) a 23 “C é dado : 
Apêndice II (a) Escreva a equação química para 
equilíbrio que corresponde a K,,. (b) Usando o valore - 
K'| . calcule AC para o equilíbrio no item (a), (c) Quai 
o valor de AG no equilíbrio? (d) Qual é o valor de AC 
quando |H'l = 1,5 x llT mol/L, [CH^NIM, 1 - [H j - 
1,5 x 1(T mol/L, [CH,NH,"1 = 55* 11T mol/L . 
|CH,NHJ = 0,120 mol/L? 


Exercidos adicionais 

19.71 Indique se cada uma das seguintes afirmativas é ver- 
dadeira ou falsa. Caso seja falsa, corrija-a, (a) \ viabi- 
lidade da produção de \H, a partir de N, e H- 
depende inteiramente do valor de AH para o processo 

N,(s) 1 3H 3 (£) * 2NH^ç). (b) A reação de H-Qq) 

com 0,(5) para formar HCIfç) é um processo espontâ- 
neo. (c) Um processo espontâneo pode, em princípio, 
ser administrado reversível mente, (d) Processos 
espontâneos em geral requerem que seja realizado 
trabalho para os forçara ocorrer (e) Pnvcessos espon- 
tâneos são exotérmicos e levam a um grau mais alto 
de ordem no sistema. 

'.■‘.72 Suponha que um gás ideal seja comprimido â metade 
de seu volume original a temperatura constante de 
300 K_ O que você pode dizer sobre (a) a variação na 
energia interna do gás e sobre (b) a variação em entro- 
pia do gás? 

-.73 Para cada um dos seguintes processos, indique se os 
sinais de AS e AH devem ser positivos, negativos ou 
aproximadamente zero. (a) Um sólido sublima, (b) A 
temperatura de uma amostra de Co(s) é diminuída de 
60 °C para 25 X. (c) O álcool etílico evapora de urna 
proveta, (d) Uma molécula diatômica se dissocia em 
átomos, (e) Um pedaço de carv ão entra em combustão 
para formar CO.fç) e H.Ofç). 

>.74 A reação 2Mg(») + 0,(ç) » 2MgO(s) é altamente 

espontânea e tem valor negativo para AS". A segunda 
lei da termodinâmica afirma que em qualquer proces- 
so espontâneo há sempre um aumento na entropia do 
universo. Há uma incoerência entre a reação anterior 
e a segunda lei? 

9.75 (a) O que é um sistema isolado! (b) Um sistema isola- 

do sofre uma mudança de estado O que se pode dizer 
sobre os valores de A £, q e w? (cl Expresse a segunda 
lei da termodinâmica matematicamente para um sis- 
tema isolado. 

-.76 O propanol (C,H OH) se funde a -126,5 ' 'C e entra em 
ebulição a 97,4 'C Faça um esboço qualitativo de 
como a entropia absoluta varia à medida que o v apor 
de propanol alSOXelatmè resfriado a propanol só- 
lido a -150 "C e 1 atm. 


19.77 O ciclopropano e o proptleno slo isótneros de L.H . 
Com base nas estruturas moleculares mostradas, qual 
destes isômeros você espera ter a entropia absoluta 
mais alta a 25 “C? 


H H 



H H H H 


Ciclopropano Propileno 

119.78] Três das formas de carbono elementar são grafite, dia- 
mante e buckminsterfulereno ou tulereno. As entropias 
absolutas a 29S K para grafite e diamante são listadas 
no Apêndice C (a) Explique a diferença nos valores de 
S' de grafite e diamante, levando em consideração sua> 
estruturas (Figura 11.41). (b) O que se espera para o va- 
lor do 1'ulereno (Figura 11.43) em relação aos valore* 
para grafite e diamante? justifique sua resposta. 

19.79 Para a maioria dos compostos listados no Apêndice C 

o valor de AG”, é mais positivo (ou menos negativo 
queu valor de AH", (a) Explique essa observação, usan- 
do CCIjl/) e KNO,(s) como exemplos (b) Um<= 

exceção a essa observação é CO(ç). Explique a ten- 
dência nos valores de AH ° e AG° para essa molécula. 

19.80 Considere as três reações seguintes: 

(i) 2RbCl(s) + 30,(5) » 2RbCíO,(s) 

(ii) CH,(y) v 40,(5) » 2CCI 4 (/) - 

(iii) TíCl t (/) + 2H.O(/) ► TiO.(s) + IHCl(aij) 

(a) Para cada uma das reações, use os dados do Apên- 
dice C para calcular Af-f , AC" e AS" a 25 “ C . (b) Qua;- 
dessas reações são espontâneas sob condições -padrá o 
a 25 °C? (c) Para cada uma das reações, determine i 
maneira dentro da qual a mudança em energia bv-e 
varia com o aumento da temperatura. 

19.81 Usando os dados do Apêndice C e sabendo as pres- 
sões listadas, calcule AG para cada uma das segum*í- 
reaçòes: 

(a) N.(x) t 3H-(i>) ► 2NH,0r) 

P N = 2,6 atm, P„ .= 5,9 atm. =1,2 atm 
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(b) 2N 3 H,0f) + 2NO,(.?)_ » 3N,(j?) + 4H,0(ff) 

P v h “ P\a ~ 5,0 * 1(T% P = 0,5 atm, P„ p = 0,3 afm 

(ONjH^'1 ► N,(g) -r 2H^) 

P s H< = 03 atm, P N -1,5 atm, P„ = 23 atm 

19.82 (a) Para cada uma da?! seguintes reações, determine o 
sinal de AH" e AS’’ e discorra bren emente sobre o 
modo como esses fatures determinam a ordem de 
grandeza dn K, (b) Com base em seu conhecimento 
químico geral, determine qual dessas reações terá 
K. f >1 (c) Em cada caso indique se K, deve aumentar 
ou diminuir com o aumento da temperatura. 

(i) 2Mg(s) + 0 ,( 5 ) 2\1gO(s) 

(ii) 2K!(í) 2Kfc) - U?) 

(ui) Na,(,ç) « 2Na(g) 

(iv> 2V.O,(s) 7=^ 4V(ã) + 50,(5) 

19.83 O ácido acético pode ser fabricado ao se combinar me- 
tanol com monóxido de carbono, um exemplo de uma 
reação de cfírhoxilnção: 

CH,OH (/) + COt?) * CH.COOHÍ/) 

(a) Calcule a constante de equilíbrio para a reação n 25 "C 
(bl Industrialmente, essa reação é feita a temperaturas 
adma de 25 "C. Um aumento na temperatura produ- 
zirá aumento ou diminuição na fração em quantidade 
de matéria de ácido acético no equilíbrio? Por que são 
usadas temperaturas elevadas? (c) A que temperatura 
essa reação terá um equilíbrio constante igual a 1? 
(Você pode supor que AH 1 ' e AS" independem da tem- 
peratura. e você pode ignorar quaisquer mudanças de 
fase que poderíam ocorrer.) 

19.84 A oxidação da glicose (C„H,.0„) no tecido do corpo 
prod uz CO. e H,0. Em contraste, decomposição anae- 
róbica, que ocorre durante a fermentação, produz eta- 
nol (C, 11-011) e CO, (a) Usando os dados fornecidos 
no Apêndice C. compare as constantes de equilíbrio 
cara as seguintes reações: 

QH, p„[S) ' fcOjU) 4=^ 6CO,0?) + 6H,0(/) 
C.H.Aís) — 2C,H,OH(/) * 2CO,C?) 

(b) Compare t> trabalho máximo que pode ser obtido 
desses processos sob condições-padrão. 

[19.851 A conversão de gás natural, que é basicamente meta- 
no, em produtos que contém dois ou mais átomos de 
carbono, como etano (C-Hj, é um processo químico 
industrial muito importante. Em prindpio, n metano 
pode ser convertido em etano e hidrogênio: 

2CH 4 (5) »C ; H,(5)4-H,( i? ) 

.Ma prática, essa reação é executada na presença de 
oxigênio; 

' 2CH,(j) - 40,(5) > C,H,fe) - H,Or,?) 

(a) Usando os dados dn Apêndice C, calcule K para 
essas reações a 25 'C e 500 'C (b) A diferença entre 
AC para as duas reações deve-se pnncipalmente ao 
termo de entalpia (aHI ou ao termo de entropia 
(-TAS)? (c) Explique como as reações anteriores são 
um exemplo de condução de uma reação não espontâ- 
nea, como abordado no quadro "A química e a vida" 
na Seção 19.7. Id) A reação de CH 4 e O. para formar 
C,H, e H-O deve ser conduzida cuidadosamente para 
evitar uma reação concorrente. Qual é 0 reação con- 
corrente mais provável? 

1 1 9.fcól As células usam a hidrólise do trifosfato de adenosina 
(ATP) como uma fonte de energia (Figura 19.191. A 
conversão de ATP para ADP tem xnriação de energia 


livre padrão de -30,5 k]/mol Se toda a energia li 
du metabolismo da glicose, 

Cá-i. Als) * 60,(5) * &CÕAÍ) + 6H,G(/), 

entrar na conversão de ADP para An 1 , qual quantid. 
de matéria de ATP poderá ser produzida para . . i 
mol de glicose? 

[19.871 A concentração de ion potássio no plasma sangün 
c aproximadamente 5,0 <10' mol ^L, enquanto ac - 
centração no fluido das células musculares é m 
maior (0,15 mol/L). O plasma e o fluido mtracelu. 
estão separados pela membrana celular, a quai 
põe-se ser permeável somente para K. . (a) Qua: é - 
para a transferência de 1 mol de K do plasma sane 
neo para o fluido celular á temperatura corporal (37 
(bl Qual quantidade mínima de trabalho deve ser 
lizada para transferir K ? 

[19.881 A relação entre a temperatura de uma reação, sua 
riaçào de en tal pia-padrão e a constante de equílíbx 
àquela lemperatura pode ser expressa como a sego - 
te equação linear. 

—AH° 

In K_ = 4 constante 

n RT 

(a) Explique como essa equação pode ser usada p 
determinar AH' experimentalmentc a partir das c 
Untes de equilíbrio a várias temperaturas dí/erer 

(b) Deduza a equação anterior usando as relações a 
sentadas neste capitulo. A constante é igual a quê' 

[19.891 Vimos no quadro "Um olhar mais de perto" da s. 
19.2 que a variação da entropia para a expansão 
térmica ou compressão de um gás ideal e deterrr 
da por 

V 

AS = 11 R ln -f (gás ideal, T constante) 

’ 1 

onde V, e IÇsão os volumes inicial e final do ges • 
pectivamente. (al Com referência a Equação 19-1 , - 
deve ser a expressão para quando um gás - 
uma expansão isotérmica ou compressão? (b) C.- 
a variação de entropia quando 0,50 mol de un. „ 
ideal se expande a temperatura constante de 
volume inicial de 10,0 L para um volume fir. 
75,0 L. (c) O sinal da variação de entropia noite 
6 coerente com suas expectativas? (d) Uma ani 
de 8,5 mols de um gás ideal é comprimida 150 fer- 
mente para um volume final que é 5 de seu vi - 
original. Calcule a variação de entropia. 

|19.90[ Um modo de se deduzir a equação no Exercícir - 
depende da observação de que, a T constante, 
mero de modos, IV, de organizar as partículas cit m 
ideal tfí em um volume V é pmputrional ao v 
elevado á potência de m: 

V\ r *l r 

Use essa relação e n reiaçáo de Boltzmann entre r- 
pia e número de arranjos (Equação 19.7) para dc-j _ 
a equação para a variação de entrupia para a e.xp - 
isotérmica ou compressão de 11 mols de um gás i_ » 

[19.91} Um anúncio em uma revista automobilística ap . - 
sobre um novo dispositivo que economiza gaso r 
chamado ‘conversor de entropia . O amiiv . 
"Prenda o conversar de entropia em seu carbuii--- 
veja a surpreendente melhoria em seu gasto 
solina! Você sabia que aumentos na entropia . 
do o combustível é queimado ajuda a fazer sr 
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andar? O conversor de entropia reduz. automatica- 
mente a entropia das moléculas de gás quando en- 
lt um nu carburador. Assim, quando cias são queima- 
das no motor, a entropia aumenta mais do que nunca. 


rendendo muito mais energia para fazer seu carro a: 
dar!" Verifique se esse dispositivo poderia íuncii - • 
Caso contrário, explique poi qué. 


■ ercícios cumulativos 

- 92 A maioria dos liquidas segue a regra de Trvuion, que 
artrrna encontrar-se a entropia molar de vaporização 
na faixa de 83 a 93 J/mol K. Os pontos de ebulição 
normais e as entalpias de vaporização de vários líqui- 
dos orgânicos são como seguem: 


-•ubstância 

Ponto de ebulição 
normal f°C) 

AH^ (kj/mol) 

A .elona, (CH^CO 

56,1 

29,1 

' ter dimetílico, 
(CH,),0 

-24,8 

21,5 

tanol, C.H,OH 

78,4 

38,6 

•:üno, C,H„ 

125,6 

34,4 

'iridina, C<H„N 

115,3 

35,1 


(a) Calcule A5 Vip para cada um dos líquidos. Todos os 
líquidos obedecem à regra deTrouton? (b) Em relação 
às torças intermoleculares (Seção 112), você pode ex- 
plicar quaisquer exceções ã regra? (c) Você espera que 
a água obedeça à regra de Trouton? Usando os dados 
do Apêndice B, confira a precisão de sua conclusão, 
(d) O clorobenzeno (C„H,CI) entra em ebulição a 
131,8 "C. Use a regra de Trouton para calcular A H.^ 
para essa substância, 

1 93 Considere a polimerização de etileno a polietileno. 

(Seção 12-2) (a) O que você suporia quanto ao 
sinal da variação de entropia durante a polimeriza 
ção (AS.,,,,)? Explique seu raciocínio, (b) A polimen- 
zaçâo de etileno é um processo espontâneo à 
temperatura ambiente. O que você pode concluir so- 
bre a variação de entalpia durante a polimerização 
(AH ( , ,„)? (c) Use as entalpias médias de ligação (Tabela 
B.4) para calcular o valor de AH por monõmero de eti- 
leno adicionado, (d) O polietileno é um polímero de adi- 
ção. Por comparação, o Náilon 6.6 é um polímero de 
condensação. Como você espera que AS^, para um po- 
límero de condensação se compare ao de um políme- 
ro de adição? Justifique sua resposta. 

-.94 Em cinética química a entropia de atnoção é a variação de 
entropia para o processo no qual os reagentes alcançam 
o complexo ativado. A entropia de ativação para pro- 
cessos bimolecu lares é normalmente negativa. Expli- 
que essa observação em relação à Figura 14.13. 

A95 Os seguintes processos foram todos abordados no Capi- 
tulo 18, "A Química Ambiental". Calcule se a entropia 
do sistema aumenta ou diminui durante cada proces- 
so: (a) fotodissoriação de 0,(g); (b) formação de ozô- 
nio a partir de moléculas de oxigênio e átomos de 
oxigênio; (c) difusão de CFCs na estratosfera; (d) des- 
salinizaçáo de água por osmose inversa. 


19.% O dissulfetn de carbono (CS,) é uma substância tóxio 
altamente inflamãveL Os seguintes dadas termodiná 
micos estão disponív eis para CS.i í) e CS.(g) a 298 K. 



AH ° (kj/mol) 

AC ° (kj/mol) 

CS,(/) 

89.7 

653 

CS,(i>) 

117,4 

672 


(a) Faça a estrutura de Levris da molécula. Qual sua su- 
posição para a ordem de ligação das ligações C — 5? 

(b) Use o método RPENV para determinara estrutura 
da molécula de CS,, (c) CS, liquida queima-se em O, 
com uma chama azul, formando CO-^j) e SO,(g). 
Escreva uma equação balanceada para essa reação, 
(d) Usando os dados da tabela anterior e do Apêndice 
C, calcule AH" e AG" para a reação do item (c). A rea- 
ção é exotermica? Ela é espontânea a 298 K? (e) Use os 
dados da tabela anterior para calcular AS" a 298 K para 
a vaporização deCS,</). O sinal de AS" é como você es- 
peraria para uma vaporização? (0 Usando os dados 
da tabela anterior e sua resposta para o item (e), calcu- 
le o ponto de ebulição de CSd /). Você supõe que a 
substância seja um líquido ou um gás a 298 K e 1 atm? 

(19.971 Os seguintes dados comparam as entalpias-padrão e 
as energias livres de formação de algumas substancias 
iônicas cristalinas e 1 mol/kg de soluções aquosas das 
substâncias: 


Substância AW, (kj/mol) AG', (kj/mol) 


AgNO,(s) -124,4 - 33,4 

AgNOjfnq, 1 mol/kg) -101,7 -342 

MgSO,{s) -1283,7 -1.169,9 

MgSO 4 {«f, 1 mol/kg) -1.374,8 -1.198,4 


(a) Escreva a reação de formação para AgNO,(s). Com 
base nessa reação, você espera que a entropia do siste- 
ma aumente ou dimmua na formação de AgNO, (5)? 

(b) Use AH J- e AG^ de AgNO,(s) para determinar a va- 
riação de entropia na formação da substância. Sua res- 
posta e coerente com seu raciocínio no item (a)? (cl A 
dissolução de AgNO, em ãgua é um processo exotfcr- 
mico ou endotermíco? E quanto à dissolução áe 
MgSO, em água? (d) Para AgNO, e MgSO v use os da- 
dos para calcular a variação de entropia quando c - 1 . - 
do tur dissolvido em água. (e) Discuta os resulta,: - S ' 
item (d) em relação ao material apresentado neste capi ru 
lo e no quadro "Um olhar mais de perto" da Seção 1 3 5 


] 
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[19.9S] Considere o seguinte equilíbrio: 

N AC?) — 2NO : C?) 

Os dados termodinâmicos desses gases são forneci- 
dos no Apêndice C. Você pode supor que AH” e AS 1 * 
não variem com a temperatura, (a) A que temperatura 
uma mistura em equilíbrio conterá quantidades iguais 
dos dois gases? fb) A que temperatura uma mistura 
em equilíbrio de 1 atm de pressão total conterá duas 
vezes mais NO, que N,0 4 ? (c) A que temperatura uma 
mistura em equilíbrio de 10 atm de pressão total con- 
terá duns vezes mais NO, que \',0 4 ? (d) Pondere os 
resultados dos itens (b) e (c) usando o princípio de Le 
Chátelier. (Seção 15.fi) 

119.991 A reação 

SO,(g) + 2H^SQí) 35(s) + ZH-Ofi’) 
é a base de um método sugerido para a remoção de 
SO, de gases de chaminés de usinas de energia. A 
energia liv re padrão de cada substánaa é dada no 
Apêndice C (a) Qual é a constante de equilíbrio para a 


reação a 298 K? (b) Em princípio, essa reação é um m 
todo possível para a remoção de SO,? (c) Se e a prt 
são de vapor da água for 25 torr, calcule a pressão r 
equilíbrio de SO, no sistema a 298 K. (d) Você espe- 
que o processo seja mais ou menos efetivo a tempera 
turas mais altas? 

19.100 Quando a maioria dos polímeros elastômeros (p 
exemplo, uma tira de borracha) está esticada, as mol 
cuias tornam-se mais ordenadas, como ilustrado aqi 



Suponha que você estique uma tira de borracha, (a 
Você espera que a entropia do sistema auniL>nte ou . 
minua? (b) Se a faixa de borracha fosse esticada isou. 
micamente, seria necessário que o calor fosse absorvL 
ou emitido para manter a temperatura constante? 
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Zn(s) 2HCI(<rç) Zna ; (/3<í) H,($) 


Figura 20.1 A adição de zinco metálico ao ácido clorídrico leva a uma reação de oxirreduçáo: o zinco metálico é oxidado i 
ZrVfoq), e H'(og) é reduzido a H,(g), que produz o borbulhamento vigoroso. 


podemos ver as variações de estados de oxidação que ocorrem: o estado de oxidação de Zn varia de 0 para +2, e - 
estado de oxidação de H varia de +1 para 0. 

Nas reações como a da Equação 20.2 ocorre uma evidente transferência de elétrons. O zinco perde elétron- 
medida que Zn(s) é convertido em Zn J *(a^), e o hidrogênio ganha elétrons à proporção que i se transforn 
em H,(g). Em outras reações os estados de oxidação variam, mas não podemos dizer que alguma substância literc 
mente ganhou ou perdeu elétrons. Por exemplo, considere a combustão do gás hidrogênio: 

2H 2 (s) + 0,0?) * 2H,0(£) 

— . - PD2Ç 

0 ) 0 (+ 1 ) -2 


O hidrogênio foi oxidado do estado de oxidação 0 ao +1, c o oxigênio foi reduzido do estado de oxidação 0 u 
-2. Consequentemente, a Equação 20.3 é uma reação de oxirreduçáo. Entretanto, a água não é uma substância íôn 
ca, de forma que não existe transferência completa de elétrons do hidrogênio para o oxigênio conforme a águ. 
formada. Usar os números de oxidação, portanto, é uma forma conveniente de ‘fazer uma contabilidade', mas : 
geralmente n/to deve igualar a estada de oxidaçdo de um átomo a sua carga real em um composto químico. - L m i 
m.ii-. de perto; Números de oxidação, cargas formais e cargas parciais reais. Seção M.3) 

Em qualquer reação redox. tanto a oxidação quanto a redução devem ocorrer. Em outras palavras, se un 
substância for oxidada, a outra deverá ser reduzida. A substância que toma possível que uma outra seja oxidad. 
chamada agente oxidante ou oxidante. O agente oxidante remove elétrons de outra substância, adquirindo- 
para si mesmo; portanto, o agente oxidante é reduzido. .Analogamente, um agente redutor ou um redutor é uir 
substância que fornece elétrons, fazendo assim com que outra substância seja reduzida. O agente redutor é oxic . 
do no processo. Na Equação 20.2, Wlaq) è o agente oxidante, e Zn(s), o agente redutor. 
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COMO FAZER 20.1 

A bateria de níquel-cádmio (nicad), uma 'pilha seca' usada em dispositivos que funcionam com bateria, usa a seguints 
reaçào redox para gerar eletricidade: 

Cd(s) + NiO,(s) + 2HXK0 ► Cd(OH),(s) + Ni(OH).(s) 

Identifique as substâncias oxidadas e reduzidas e, também, o agente oxidante e o agente redutor. 

Solução 

Análise: dada uma equação redox, pedem-se identificar a substância oxidada e a substância reduzida e rotular um 
como agente oxidante e outro como agente redutor. 

Planejamento: primeiro, determinamos os números de oxidação de todos os átomos na reação e os elementos que es- 
tão variando o número de oxidação. Em segundo lugar, aplicamos as definições de oxidação e redução. 

Resolução: 


Cd(s) + NiOj(*) + 2H;-0(/) • Cd(OHWs) + Ni(OH),(s) 

(o) (+3)0) (+j)@ r ~2) vjz) ^T) 

Cd aumenta o número de oxidação de 0 para +2, e Ni o diminui de +4 para +2. Como o átomo de Cd aumenta o núme- 
ro de oxidação, ele é oxidado (perde elétrons) c, por isso, funciona como agente redutor. O átomo de Ni diminui o nú- 
mero de oxidação à medida que NiO, é convertido em Ni(OH),. Portanto. NiCh é reduzido (ganha elétrons) e funciona 
como agente oxidante. 

PRATIQUE 

Identifique os agentes oxidante e redutor na seguinte equação de oxirredução: 

2H,O(0 + Al(s) + MnO, (<«?) » Al(OH) 4 '(a<p) + MnO,{s) 

Resposta: Al(s) é o agente redutor: MnO,'(iif/) é o agente oxidante. 


20.2 Balanceamento de equações de oxirredução 

Quando balanceamos uma equação química, devemos obedecer à lei da conservação da massa: a quantidade 
de cada elemento deve ser a mesma em ambos os lados da equação. À medida que balanceamos as reações de oxirre- 
duçâü, existe uma exigência adicional: os elétrons recebidos e doados devem estar balanceados. Em outras palavras, 
se uma substância perde determinado número de elétrons durante uma reação, a outra tem de ganhar o mesmo 
número de elétrons. Em muitas reações químicas simples, como a da Equação 20.2, o balanceamento dos elétrons é 
manipulado 'automaticamente'; podemos balancear a equação sem considerar explidtamente a transferência de 
elétrons. Entretanto, muitas reações redox são mais complexas que a da equação citada c não podem ser balancea- 
das facilmente sem se levar em conta o número de elétrons doados e recebidos no curso da reação. Nesta seção exa- 
minamos um pmeedimento sistemático para o balanceamento das equações redox. 

Semi-reações 

Apesar de a oxidação e a redução terem de ocorrer simultaneamente, em geral é conveniente considerá-las 
processos separados. Por exemplo, a oxidação de Sn' 1 por Fe' 

Sn : ’(iuj) + 2Fe l '(rt«7) » Sn 4 '(oç) + 2Fe : '(<U7) 

pode ser considerada como consistindo em dois processos: (1) a oxidação de 5n : (Equação 20.4) e (2) a redução dc- 
Fe’’ (Equação 20.5). 

Oxidação: Sn^rrç) > Sn u (aq) + 2e* [20.4] 

Redução: 2Fe 3 ‘(flíj) + 2e~ 2Fe > (/Wf) [2£L5] 

Observe que no processo de oxidação os elétrons são mostrados como produtos, enquanto no processo de re- 
dução são mostrados como reagentes. 

As equações que mostram oxidação ou redução sozinhas, como nas equações 20.4 e 20.5, são chamai 
semi-reações. Na reação redox como um todo o número de elétrons perdidos na semi-reação de oxidação deve - 
igual ao número de elétrons ganhos na semi-reação de redução. Quando essas condições são satisfeitas e cada 
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?emi-reação estiver balanceada, os elétrons em cada lado cancelam-se quando as duas semi-reações forem soma 
das para fornecer a equação de oxirredução total balanceada. 

Balanceamento de equações pelo método das semi-reações 

O uso de semi-reações fornece um método geral para balancear as equações de oxirredução. Como excmph 
vamos considerar a reação que ocorre entre o íon permanganato (MnO, ) e o ion oxalato (CP/) em soluções aqut 
sas ácidas. Quando MnO, for adicionado a uma solução de Cp/ , a cor violeta-escuro do ion MnO/ desbot. 
como ilustrado na Figura 20.2. Formam-se bolhas de CO,, e a solução toma-se rosa-claro de Mn : . Podemos, em de- 
corrência, escrever a equação nâo-balanceada como segue: 

Mn0 4 *(<ay) + Cp /'(«</) ► Mn 3 >./) + CO, (r»q) [20.r 

Os experimentos mostram também que H* é consumido e H,0 é produzido na reação. Veremos que esses faU - 
podem ser deduzidos no decorrer do balanceamento da equação. 

Para completar e balancear a Equação 20.6 pelo método das semi-reações, começamos com a reaçá 
não-bolanceada e escrevemos as duas semi-reações incompletas, uma envolvendo o oxidante e a outra, o redulor 

MnO/frtif) » Mn' (dí|) 

cp/H) — * co,(s) 

Não afirmamos explicitamente qual substância é oxidada e qual é reduzida. Essa informação surge á medie 
que balanceamos as semi-reações. 

Podemos agora completar e balancear as semi-reações separadamente. Primeiro, os átomos sofrendo oxidaçà 
ou redução são balanceados ao se adicionar coeficientes de um lado ou de outro conforme necessário. Em seguiá. 
os elementos restantes são balanceados do mesmo modo. Se a reação ocorre em solução aquosa ácida, H* e Hp p 
dem ser adicionados aos reagentes ou aos produtos para balancear hidrogênio e oxigênio. Analogamente, em soi 
çáo básica a equação pode ser completada usando Ol I e Hp. Essas espécies estão em grande concentração n. 
respectivas soluções, e seu consumo ou produção pode não ser experimentalmente detectado com facilidade. N 
semi-reação do permanganato já temos um átomo de manganês de cada lado da equação. Entretanto, temos quatr 
oxigênios à esquerda e nenhum do lado direito; são necessárias quatro moléculas de Hp entre os produtos par 
balancear os quatro átomos de oxigénio em MnO/. 

MnO » Mn : ’(flij) + 4HP(/) 

Os oito átomos que Hp introduz entre os produtos podem ser balanceados adicionando-se 8 H‘ a • 
reagentes. 

8FT(<rç) + MnO, ‘(a//) » Mn z '(nq) + 4H pff) 


Figura 20.2 Titulação de uma 
solução ácida de NajCjO, com 
KMnOpq). (a) À medida que a 
reação ocorre, Mn0 4 ' violeta-escuro é 
rapidamente reduzido a Mn*’ rosa 
extremamente claro por Cj0 4 *\ 

(b) Quando todo C,o/* for 
consumido, a cor violeta-escuro de 
MNO, persiste. O ponto final 
corresponde à cor violeta mais fraca 
perceptível na solução, (c) Depois do 
ponto final, a solução toma-se violeta- 
escuro por causa do excesso de 
MnO/. 





(a) 


(b) 


(c) 
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Existem agora números iguais década tipo de átomo em ambos os lados da equação, mas a carga ainda precisa 
ser balanceada. A carga total dos reagentes é 8(1 +) + (l-) = 7+, ea dos produtos é (2+) 4 4(0) -2+. Para balancear a 
carga, são adicionados cinco elétrons no lado dos reagentes. 1 

5e + 8H><j) + Mn0 4 '(«j) > Mn^(aq) + 4H,O(0 

Para a semi-reaçào do oxalato, o balanceamento de massa exige a produção de duas moléculas de CO, para 
cada km oxalato que reage: 

Cpriatp >2CO,(s) 

A massa agora está balanceada. Podemos balancear a carga adicionando dois elétrons aos produtos, fornecen- 
do uma semi-reação balanceada. 

CO/'(ftj) * 2CO.(£) + 2e 

Agora que temos duas semi-reaçõcs balanceadas, precisamos multiplicar cada uma delas por um fator apro- 
priado de tal forma que o número de elétrons ganhos na semi-reação seja igual ao número de elétrons perdidos na 
outra. As semi-reações são, em seguida, somadas para fornecer a equação total balanceada. No exemplo, a semi-re- 
açâo de MnO/ deve ser multiplicada por 2, e a semi-reação de C,0/~, por 5 de tal forma que o mesmo número de 
elétrons (10) apareça em ambos os lados da equação: 

1 0e + 1 6FT (aq) + 2MnO 4 (aq) 2Mn : ( nq ) 4 8H , 0(/ ) 

5C 2 O x : - (aq) >10CQ : (g)4-10e~ 

16H (a//)+2Mn0 4 (aq) 4 50,0/' (aq) >2Mn-‘(aq)+8H : 0(l)+WC0Ãg) 


A equação balanceada é a soma das semi-reações balanceadas. Observe que os elétrons nos lados do reagente e 
do produto da equação cancelam-se. 

Podemos agora conferir a equação balanceada contando os átomos e as cargas: existem 16 H, 2 Mn, 28 O, 1 0 C c 
uma carga líquida de 4+ em ambos os lados da equação, confirmando que ela está balanceada corretamente. 

Podemos resumir o procedimento para balancear uma reação redox que 
ocorre em meio ácido como segue: ~ ATIVIDADE 

1. Divida a equação em duas semi-reações incompletas, uma para a oxida- Jr Balanceamento de equação 

ção e outra para a redução. \) redox em ácido 

2. Faça o balanceamento de cada semi-reação. 

(a) Primeiro, faça o balanceamento dos outros elementos que não sejam H e O. 

(b) Em seguida, faça o balanceamento dos átomos de O adicionando H,0. 

(c) Depois faça o balanceamento dos «itomos de H adicionando FT. 

(d) Finalmcnte, faça o balanceamento da carga adicionando e ao lado com a maior carga positiva total. 

3. Multiplique cada semi-reação por um número inteiro de tal forma que o número de elétrons dispendidos 
em uma semi-reação se iguale ao número de elétrons ganhos na outra. 

4. Some as duas semi-reações e simplifique quando possível cancelando as espécies iguais que aparecem em 
ambos os membros da equação. 

5. Confira a equação tendo certeza de que existe o mesmo número de átomos de cada tipo e a mesma carga to- 
tal em ambos os lados. 


COMO FAZER 20.2 

Complete e faça o balanceamento da seguinte equação pelo método das semi-reações: 

CrXX'-(aq) 4 Cl faç) » Cr v («ij) 4 Clj(g) (meio ácido) 

Solução 

Análise: dada uma equação redox parcial para uma reação que ocorre em meio ácido, pede-se fazer seu balanceamento. 


Apesar de nâo haver necessidade de se usar os números de oxidação dos elementos ao balancear uma semi-reação por esse rruítixi. ir- 
numeros de oxidação podem ser usados para confeiênda. Nesse exemplo, MnO/ contêm manganês em ratado de oxidação + 7 . C -~ 
o manganês varia de um estado de nxidaçáo 47 para um +2 ele deve ganhar cinco elétrons, como acabamos de concluir . 
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Planejamento: um mos as cinco etapas resumidas no texto anterior a esse exercício. 

Resolução: primeiro, dividimos a equação em duas semi-reações. 

Cr : 0- ^(aq) ► Cr v (o(/) 

Cl'(fl9) » CljOf) 

Em segundo lugar, balanceamos cada semi-reação. Na primeira, a presença de Cr : O r " entre os reagentes exige doi- 
Cr 1 ’ entre os produtos. Os átomos de oxigênio em 0,0-" são balanceados adicionando-se sete H.O aos produtos. Os 
14 átomos de H nos sete H-O são, então, balanceados com a adição de 14 ET aos reagentes: 

14H*(ity) + Cr,0-’ (ai j) » 2Cr u [aq) + 7hUO(l) 

A carga é balanceada ao se adicionar elétrons do lado esquerdo da equação, de tal forma que a carga total seja a mesrr 
em ambos os lados. 

6e + 14H (/ii 7 ) + CuO^aq) » 2Ci^(«q) +- 7H,0 (f) 

Na segunda semi-reação, são necessários dois CT para balancear um CU. 

20 (aq) » Cl,t?) 

Adicionamos dois elétrons no lado direito para alcançar o balanceamento de carga. 

2Cr(nq) ► O,0í) + 2e 

Em terceiro lugar, devemos equiparar os elétruns transferidos nas duas semi-reações. Para fazer isso, devemos mult: 
plicar a segunda semi-reação por 3 de tal fnrma que o número de elétrons ganhos na primeira semi-reação (6) igua- 
le-se ao número de elétrons perdidos na segunda, permitindo que os elétrons cancelem-se quando as semi-reaçõe 
forem somadas. 

Em quarto lugar, as equações são somadas para fornecer a equação balanceada: 

14H (oij) + Cr 2 0 7 J (oq) f 6CT(arf) * 2Cr 3 ‘(aq) + 7H,C>(/) + 3Cl,Qf) 

Conferência: existem números iguaLs de átomos de cada tipo em ambos os lados da equação (14 H, 2 Cr, 7 0, 6 Cl 
Além disso, a carga é a mesma em ambos os lados (6+). Portanto, a equação está corretamente balanceada. 

PRATIQUE 

Complete e faça o balanceamento das seguintes equações de oxirreduçáo usando o método de semi-reaçòes. Ambas . 
reações ocorrem em meio ácido. 

(a) Cu(s) + NO, (aq) » Cu : ’(aq) + NO-.f.ç) 

(b) Mn J *(aq) + NaBiO,(s) » Bi'*(aç) + MnO,'(<uj) 

Respostas: la) Cu(s) + 4H*í«f) + 2NO,>tf) » Cu : ‘(aq) + 2NO,(tf) t 2H,0(/) 

(b) 2Mn : '(aç) + 5NaBiO,(s) + UHJaq) » 2Mn0 4 ~(«<;) + 5Bi"(aq) + 5Na*(«j) + 7H ; 0(/) 


Balanceamento de equações para reações que ocorrem em meio básico 

Se uma reação redox ocorre em meio básico, a equação deve ser completada com a utilização de Ol i' e H ; 0 cr 
vez de H* e H ; 0. As semi-reaçòes podem ser balanceadas inicialmente como se ocorressem em meio ácido. Os ít 

H' podem, então, ser 'neutralizados' ao se adicionar um número igual de ii 
OH' em ambos os lados da equação e cancelando, quando apropriado, as mole. 
las de água resultante. Esse procedimento é mostrado em "Como fazer 203. 




ATIVIDADE 

Balanceamento de equação 
redox em base 


COMO FAZER 20.3 

Complete e faça o balanceamento da seguinte reação: 

CN '(oç) r MnO. (flíj) — » CNO (aq) ■+ \lnO,(s) (meio básico) 

Solução 

Análise: dada uma equação redox, pede-se completá-la e fazer o respectivo balanceamento, supondo que a rea s : 
ocorra em meio básico. 

Planejamento: vamos pelas quatro primeiras etapas como se a reação ocorresse em meio ácido. Depois adicionar 
o número de íons OH apropriados em cada lado da equação, combinando H‘ e OH~ para formar H,0. Completam 
o processo simplificando a equação. 

Resolução: primeiro, escrevemos as semi-reações incompletas e nâo-balanccadas. 

CN“ta/) x CNO (nç) 

MnO, (aq) » MnO,(s) 


r 
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Em segundo lugar, iniciamos o balanceamento década semi-reaçaocomoseela ocorresse em meio ácido. Assenu-r.a 
ções balanceadas resultantes sâo: 

CN (aq) + H.O</) * CNO (aq) + 1 FT(oq) + 2e* 

3c' + 4H*(aqH MnO, \uq) * MnO,(j) + 2H.CH/) 

Em terceiro lugar, multiplicamos a equação de cima pnr 3 e a de baixo por 2 para equiparar ns elétrons perdidos e ga- 
nhos nas duas semi-reações; 

GOH (aq) + 3CN (aq) * 3CNO‘(aq) + 3H.O(/) + 6e" 

6e* + 4H.O (/) t 2MnG 4 (aq) ► MnO,(s) + HOH(aq) 

bOH <oq) + 3CK (aq) + 4HjO(f) + 2Mnü 4 (aq) » 3CNO (oq) i 3H.O(/) + 2MnO,(s) ■* 80H (aq) 

Em quarto lugar, as semi-reações são somadas e simplificadas para fornecer: 

2H'(oq) - 3C N~(.iq) + 2MnO. (aq) ► 3CNO'(aq) + 2MnO,(s) + H.O(/) 

Em quinto lugar, como H ' não existe em uma concentração apreciável em meio básico, o removemos da equação adi- 
cionando uma quantidade apropriada de OH' em ambos os lados da equação para neutralizar os dois H* Os dois OH 
e os dois H* formam 2H : 0: 

[2t if T(uq) +■ 2H"(uq)] + 3CN" (aq) + 2MnO, (m/) * 3CNO"(aq) - 2MnO : (s) + H.O(/) + 201 1 (aq) 

21 l.Ot/i + 3CN*(«q) + 2Mn0 4 (aq) ► 3CNO(aq) - 2MnO,(s) + H.O{/) + 2GH (aq) 

A reação pode ser simplificada porque existe H.O em ambos os lados da equação. A equação simplificada é: 

H.O (/) + 3CN"(aq) + 2MnO ; (aq) ► 3CNO‘(aq) + 2MnO.(s) + 201 f(oq) 

Conferência: o resultado é conferido contando os átomos e cargas: há 3 C, 3 N, 2 H, 9 O e 2 Mn, e a carga 5- em ambos 
os lados da equação. 

PRATIQUE 

Complete e faça o balanceamento das seguintes equações de oxirredução que ocorrem em meio básico: 

(a) NOj“(oq) + Al(s) * NH,(aq) + AI(OH) 4 '(aq) 

(b) CrfOl f),(s) + CIO (aq) * CrO/ faq) + Cl,(g) 

Respostas: (a) NO. (aq) - 2Al(s) + 5H.O(f) + OH'(aq) *■ NH, (aq) + 2Al(OH)/(aq) 

(b) 2Cr(OH) ( (s) + 6C10"(aq) * 2CrO /(aq) + 3Cl,(y) + 20H(oq) -*• 2H.O(/) 


20.3 Células voltaicas 


A energia liberada em uma reação redox espontânea pode ser usada para 
ealizar trabalho elétrico. Essa tarefa é efetuada por uma célula voltaica (ou 
.alvânica), dispositivo no qual a transferência de elétrons ocorre pelo cami- 
ho externo em vez de diretamente entre os reagentes. 

Uma reação espontânea dessa ocorre quando uma tira de zinco é colocada em contato com uma solução con- 

- ndo Cu : *. A medida que a reação prossegue, a cor azul dos ions Cir'(nq) desaparece e o cobre metálico deposi- 
2 -se no zinco. Ao mesmo tempo, o zinco começa a se dissolver. Essas transformações são mostradas na Figura 20.3 

resumidas pela Equação 20.7: 

Zn(s) + Cu 2 >q) ► Zn 2 >q) + Cu(s) f20.7] 

A Figura 20.4 mostra uma célula voltaica que usa a reação redox entre Zn e Cu"' dada na Equação 20.7. Apesar 
< a montagem mostrada na Figura 20.4 ser mais complexa que a da Figura 20,3, a reação é a mesma em ambos os 
ios. A diferença significativa entre as duas montagens é que Zn metálico e Cu'*(aq) não estão diretamente em 
ntato na célula voltaica. Em vez disso, Zn metálico é colocado em contato com Zn‘*(aq) em um compartimento da 

- ha, bem como Cu metálico é colocado em contato com Cu *(nq) em outro compartimento. Em conseqüência, a re- 

- ução de Cir* pode ocorrer apenas pelo fluxo de elétrons por um circuito externo, ou seja, o fio que conecta as fitas 
:c ZneCu. 

Os dois metais sólidas conectados por um circuito externo são chamados eletrodos. Por definição, o eletrodo 
ie ocorre a oxidação é chamado anodo; o eletrodo onde ocorre a redução é chamado cátodo." Cada um dos dois 


T) 


ANIMAÇAO 

Células voltaicas I 
cobre rinco 


a célula de 


1 Para ajudar a lembrar essas definições, observe que tanto anodo quanto oxidaçAo começam com vogal; tanto cnlodo quanto redução 
começam com consoante. 
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Química: a ciência central 



(a) (b) 

Figura 20.3 (a) Uma lâmina de zinco é colocada em uma solução de sulfato de cobre(ll). (b) Os elétrons são transferidos 
do zinco para o íon Cu‘\ formando íons Zn } ~ e Cu(s). À medida que a reação prossegue, o zinco se dissolve, a cor azul de 
Cu ? *(og) descolore e o cobre metálico (o material escuro na lâmina de zinco e no fundo do béquer) deposita-se. 


compartimentos da célula voltaica é chamado semicélula. Uma semicélula é o local da semi-reação de oxidação e 
outra é o local da semi-rcação de redução. No presente exemplo Zn é oxidado e Cu'*, reduzido: 

Anodo (semi-reação de oxidação) Zn(s) * Zn‘(nq) + 2e‘ 

Cátodo (semi-reação de redução) Cu (fltf) + 2e » Cu(s) 


Os elétrons tornam-se disponíveis à medida que o zinco metálico é oxidado no anodo. Eles fluem^pelo circuito 

externo do cátodo, onde eles são consumidos à proporção que Cu * (aq) é redu- 
zido. Como Zn(s) è oxidado na célula, o eletrodo de zinco perde massa e a con- 
centração da solução de Zn : ' aumenta conforme a pilha funciona. De fornu 
semelhante, o eletrodo de Cu çanha massa, tomando a solução de Cu** mem - 
concentrada à medida que Cu' é reduzido a Cu(s). 

Para uma célula voltaica funcionar, as soluções nas duas semicélulas de- 
vem permanecer eletricamente neutras. Devido a Zn ser oxidado no comparti- 
mento do anodo, os íons Zn' 1 entram na solução. Portanto, deve existir algun 
meio de os íons positivos migrarem para fora do compartimento do anodo ou 
para os tons negativos migrarem para dentro, a fim de se manter a solução ele 
tricamente neutra. Igualmente, a redução de Cu' - no cátodo remove carga pi 
sitiva da solução, deixando um excesso de carga negativa na semicélui; 
Assim, os ions positivos devem migrar para dentro do compartimento ou i - 
íons negativos devem migrar para fora. 

Na Figura 20.4, um disco de vidro poroso separando os dois compartimer- 
tos permite uma migração de íons que mantém a neutralidade elétrica das s 
luções. Na Figura 20.5, uma \wnte salina serve a esse propósito. Uma por: 
salina consiste em um tubo em forma de U que contém uma solução de eletr - 
Lito, como NaNOj(uij), cujos ions não reagem com outros íons na célula ou ctm; 
os materiais dos eletrodos. O eletrólito geralmente é incorporado em um g- 1 
para que sua solução não escorra quando o tubo em U for invertido. Conforme . 
oxidação e a redução ocorrem nos eletrodos, os íons da ponte salina migrar: 
para neutralizar a carga nos compartimentos da célula. 

Qualquer que seja o meio usado para permitir que os ions migrem entre a- 
semicélulas, os inions sempre migram na sentida do anodo e o.- ciltions no sentido o 
cátodo. Não ocorrerá nenhum fluxo mensurável de elétrons entre os eletrodos 



Figura 20.4 Uma célula voltaica 
baseada na Equação 20.7. 

O compartimento da esquerda 
contém 1 mol/L de CuS0 4 e um 
eletrodo de cobre. 

O compartimento da direita 
contém 1 mol/L de ZnSO, de um 
eletrodo de zinco. As soluções 
estão conectadas por um disco de 
vidro poroso, que permite o 
contato das duas soluções. Os 
eletrodos metálicos estão 
conectados por um voltímetro, que 
è o potencial da célula, 1,10 V. 


Capitulo 20 Eletroquímica 


729 



figura 20.S Célula voltaica que usa uma ponte salina para completar o circuito elétrico. 

monos que um meio seja fornecido para os íons migrarem pela soluçáo de um compartimento para outro, conse- 
qücntemente completando o circuito. 

A Figura 20.6 resume as relações entre o anodo, o cátodo, o processo químico que ocorre em uma célula voltai- 
..i, o sentido de migração de íons em solução e o movimento de elétrons entre os eletrodos no circuito externo. 
>t>serve em particular que em qualquer célula voltaica os eletrodos fluem do anodo pelo circuito externo para o cátodo. Uma 
ez que os elétrons carregados negativamente fluem do anodo para o cátodo, o anodo em uma célula voltaica é ro- 
-ulado com um sinal negativo e o cátodo com um sinal positivo; podemos visualizar os elétrons sendo atraídos do 
modo negativo para o cátodo positivo por um circuito externo. 


Anodo 



Fluxo de elétrons 

Barreira porosa 
ou ponte salina 



Cátodo 



Anions 

Cátions 


Compartimento do anodo Compartimento do cátodo 
Ocorre oxidação Ocorre redução 


Figura 20.6 Resumo da 
terminologia usada para descrever 
as células voltaicas. A oxidação 
ocorre no anodo; a redução ocorre 
no cátodo. Os elétrons fluem 
espontaneamente do anodo 
negativo para o cátodo positivo. 

O circuito elétrico é completado 
pelo movimento de íons na 
solução. Os ànions 
movimentam-se no sentido do 
anodo, enquanto os cátions 
movimentam-se no sentido do 
cátodo. Os compartimentos da 
célula podem ser separados por 
uma barreira de vidro poroso 
(como na Figura 20.4) ou por 
uma ponte salina (como na 
Figura 20.5). 


Apesar de o anodo e do cátodo serem rotulados com os sinais - e + respectivamente, vocé não deve interpretar - • - 

como cargas nos eletrodos. Os rótulos simplesmente nos dizem o eletrodo no qual os elétrons são liberados par.. r -o 
externo (o anodo) e recebidos do circuito externo (o cátodo). As cargas reais nos eletrodos são praticamente zero. 
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COMO FAZER 20.4 

A seguinte reação de oxirredução é espontânea: 

CrA 3 («<?) + 14H*{flq) + 6r(<uj) * 2Cr 5 '(<n/) 4 31^s) 4 7H,0 (/) 

Uma solução contendo KjCr A e H50, é derramada em um béquer e uma solução de Kl é derramada em outro bt~ 
quer. Uma ponte salina ê usada para unir os béqueres. Um condutor metálico que não reagirá com nenhuma das solu- 
ções (como uma lâmina de platina) é suspenso em cada solução; os dois condutores são conectados com fios por meu 
de um voltímetro ou algum outro dispositivo que detecte corrente elétrica A célula voltaica resultante gera corrente 
elétrica. Indique a reação que ocorre no anodo, a reação do cátodo, o sentido das migrações do elétrrm e do íon e os si- 
nais dos eletrodos. 

Solução 

Análise; dadas a equação para uma reação espontânea e uma descrição de como a célula é construída, pede-se escre- 
ver as semi-reações que ocoirem no anodo e no cátodo, bem como os sentidos dos movimentos do elétron e do íon e t~ 
sinais assinalados para os eletrodos. 

Planejamento: o primeiro passo é dividir a equação química em duas semi-reações de lai forma que possamos identi- 
ficar os processos de oxidação e redução. Depois usamos as definições de anodo e cátodo e a outra terminologia resi: 
mida na Figura 20.5. 

Resolução; em uma semi-reação, Cr-,Ly‘(u<j) é convertido em Cr" u (m/). Começando com esses ions e, em seguida, com 
pletando e balanceando a semi-reação, temos: 

CrA J («*) + IWõay) 4 6o ► 2Cr u (aq) 4 7H ; 0(/) 

Na outra semi-reação, 1 (aq) é convertido em Ij(s) 

6I'(ihj) * 31j(s) 4 6 e 

Agora podemos usar o resumo da Figura 20.6 para nus ajudar a descrever a célula voltaica. A primeira semi-reação c 
processo de redução (elétrons mostrados no lado do reagente da equação) Por definição, esse processo ocorre rr 
cátodo. A segunda semi-reação é a oxidação (elétrons mostrados no lado do produto da reação), que ocorre no ar 
do. Os ions T são fonte de elétrons, os ions Cr A* 05 recebem. Consequentemente, os elétrons fluem pelo Circuit- 
exlerno a partir do eletrodo imerso na solução de Kl (o anodo) para o eletrodo imerso na solução de K,Cr 2 Oj/HjSO, 
cátodo). Os eletrodos por si só não reagem de forma nenhuma; eles simplesmente fornecem um meio de transferênci . 
de elétrons da ou para as soluções. Os cátions movimentam-se pelas soluções no sentido do cátodo, e os ânions ir. 
vem-se no sentido do anodo. O anodo (de onde os elétrons se movimentam) é o eletrodo negativo, e o cátodo (par= 
onde os elétrons se movimentam) é o eletrodo positivo. 

PRATIQUE 

As duas semi-reações em uma célula voltaica são: 

Zn(s) . Zn ! *(<uj) 4 2e 

CIO- (aq) + 6FT (aq) 4- 6e' » Cl (ui/) 4- 3H-,0(/) 

(a) Indique qual reação ocorre no anodo e qual ocorre no cátodo, (b) Qual eletrodo é consumido na reação da célui 
(c) Qual é o eletrodo positivo? 

Respostas: (a) A primeira reação ocorre no anodo, a segunda, no cátodo, (bl O anodo (Zn) é consumido na reação . 
célula, (c) O cátodo é positivo 


Visão molecular dos processos do eletrodo 

Para entender melhor a relação entre as células voltaicas e as reações redox espontâneas, vamos olhar o c >■ 
acontece no nível atômico ou molecular. Os processos reais envolvidos na transferência de elétrons são bastar 
complexos; todavia, podemos aprender muito mais examinando esses processos de maneira simplificada. 

Vamos primeiro considerar a reação redox espontânea entre Zn(s)eCu ' (aq), ilustrado na Figura 203. Durar»*- 
a reação Zn(s) é oxidado a Zn 2 ~(aq) e Cu 2 ' (aq) é reduzido a Cu(s). A Figura 20.7 mostra um diagrama esquema r 
de como esses processos ocorrem no nível atômico. Podemos visualizar um íon Cu - ' entrando em contato com a . 
mina de Zn metálico, como na Figura 20.7(a). Dois elétrons são transferidos diretamente de um átomo de Zn pa- 
íon Cu ’, levando a um íon Zn ? ‘e a um átomo de Cu. O íon Zn * migra da solução aquosa enquanto o átomo de 
permanece depositado na lâmina metálica (Figura 20.7(b)). À medida que a reação prossegue, produzimos rm 
mais Cu(s) e exaurimos Cu ' (aq), como vimos na Figura 20.3(b). 

A célula voltaica na Figura 20.5 também é baseada na oxidação de Zn(s) e na redução de Cu 2 ' (aq). Entreter i 
nesse caso os elétrons não são transferidos diretamente entre as espécies reagentes. A Figura 20.8 mostra qualiu 
vamenle o que acontece em cada um dos eletrodos da célula. Na superfície do anodo, um átomo de Zn dispt- 
dois elétrons e transforma-se em um íon Zn'' (aq) no compartimento do anodo, Podemos antecipar o movime ' 
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Figura 20.7 Representaçãc oa 
reação entre Zn(s) e Cu~' (oq* 2 >: 
nível atômico. As moléculas oe 
água e os ânions na solução não 
sào mostrados, (a) Um íon Cu* 
entra em contato com a superí>c<e 
da lâmina de Zn e ganha dois 
elétrons de um átomo de Zn; o >or* 
Cu 2 * é reduzido, e o átomo de Zn e 
oxidado, (b) O íon Zn 2 ' resultante 
entra na solução, e o átomo de Co 
permanece depositado na làmra 


dos dois elétrons do anodo pelo fio, para o cátodo. Na superfície do cátodo, os dois elétrons reduzem um íon Cu* a 
im átomo de Cu, que é depositado no cátodo. Como observamos anteriormente, o fluxo de elétrons do anodo pari 
' cátodo é possível apenas se os tons forem transferidos por ponte salina para manter o balanço da carga tote 
para cada um dos dois compartimentos. 

A reação redox entre Zn e Cu*‘ é espontânea independentemente de eles reagirem de maneira direta ou er. 
compartimentos separados de uma célula voltaica. Em cada caso a reação total é a mesma — apenas o caminh 
pelo qual os elétrons são transferidos do átomo de Zn para um íon Cu** é diferente. Na Seção 20.4 examinaremo- 
:\>r que essa reação é espontânea. 



20.4 Fem de pilhas 

Por que os elétrons são transferidos espontaneamente de um átomo de Zn para um íon de Cu 2 *, diretamente 
como na reação da Figura 20.3, ou por um circuito externo como na célula voltaica da Figura 20.5? Nesta seção exami- 
naremos a 'força diretora' que empurra os elétrons pelo circuito externo em uma célula voltaica. 

Os processos químicos que constituem qualquer célula voltaica são espontâneos da maneira pela qual des- 
crevemos processos espontâneos no Capítulo 1 9. De forma simples, podemos comparar o fluxo de elétrons prc>- 
ocado por uma célula voltaica ao fluxo de água em uma queda d'água (Figura 20.9). A água flui espontaneamente 
-obre uma queda d'água por causa da diferença na energia potencial entre o topo da queda e o rio abaixo. 

■lo 5. 1 IguaJ mente, os elétrons fluem do anodo de uma célula voltaica para o cátodo devido à diferença na energia 
potencial. A energia potencial dos elétrons é mais alta no anodo que no cátodo, e eles fluem espontaneamente por 
jm circuito externo do anodo para o cátodo. 



Zn(s) 


£ 


2e~ 


Cu(s) 


Anodo 


LJ 


Cátodo 


Barreira porosa 
ou ponte salina 




Figura 20.8 Representação da 
célula voltaica na Figura 20.5 no 
nível atômico. No anodo um 
átomo de Zn perde dois elétrons e 
torna-se um íon Zn 2 *; o átomo de 
Zn é oxidado. Os elétrons 
movem-se por um circuito externo 
para o cátodo. No cátodo um íon 
de Cu 2 ' ganha dois elétrons, 
formando um átomo de Cu; o y 
Cu 2 * é reduzido. Os íons migra ir 
pela barreira porosa para manter 
balanço de cargas entre os 
compartimentos. 
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Figura 20.9 O fluxo de elétrons 
do anodo para o cátodo em 
uma célula voltaica pode ser 
comparado ao fluxo de água 
em uma queda d'água. A água 
flui em uma queda d'água porque 
sua energia potencial é mais baixa 
na base da queda que no topo. 
Analogamente, se existir conexão 
elétrica entre o anodo e o cátodo 
de uma célula voltaica, os elétrons 
fluem do anodo para o cátodo para 
baixar sua energia potencial. 



Alta 

energia 

potencial 

Anodo 


Baixa 

energia 

potencial 


Cátodo 


A diferença na energia potencial por carga elétrica (diferença de potencial) entre dois eletrodos é medida em uni- 
dades de volts. Um volt (V) é a diferença potencial necessária para fornecer 1 J de energia para uma carga de 1 cou- 
lomb (C). 

1 V = li 

c 

A diferença de potencial entre dois eletrodos em uma célula voltaica fornece a força diretora que empurra <> 
elétrons por um circuito externo. Conseqüentementc, chamamos essa diferença de potencial de força eletromo- 
triz ('provoca o movimento do elétron’) ou fem. A fem de uma pilha, denominada £ é também chamada poten- 
cial da célula. Como £„, é medido em volts, geralmente nos reférimus a ele como uoltagan da cclula. Para qualqut 
reação de célula que prossegue espontaneamente, como a da célula voltaica, o potencial da célula será positm 

A fem de uma célula voltaica em particular depende das reações específicas que ocorrem no cátodo e no anodi 
das concentrações dos reagentes e produtos e da temperatura, que suporemos ser 25 "C. Nesta seção focaremos ar- 
células que funcionam a 25 °C sob condições-padrão. Lembre-se da Seção 19.5 que as condições-padrão incluem cor 
centrações de 1 moI/L para os reagentes e produtos na solução e 1 atm de pressão para os que são gases (Tabel 
19.3). Sob condiçóes-padrào a fem é chamada fem-padrão ou potencial-padrão da célula, sendo representado pi 
£“j . Para a célula voltaica Zn-Cu da Figura 20.5, por exemplo, o potencial da célula a 25 “C é 1,10 V. 

Zn(s) + Cu 2 '(aq, 1 mol/L) * Zs\ 2 '(aq, 1 mol/L) + Cu(s) E“ - +1,10 V 

Lembre-se de que o índice superior ° indica condições de estado-padrão. 

Potenciais-padrão de redução (semkélula) 

A fem ou potencial da pilha de uma célula voltaica depende das semicélulas, em particular do cátodo e do an. 
do, envolvidas. Poderíamos, em princípio, tabelar os potenciais-padrão da célula para todas as combinações pos- - 
veis de catodo/anodo. Entretanto, não é necessário ocupar-se com esse trabalho árduo. Em ve 2 disso, podem. - 
atribuir um potencial-padrão para cada semkélula individual e, depois, usar esses potenciais de semicélulas par. 
determinar E", . 

O potencial da célula é a diferença entre dois potenciais de eletrodo, um as<-. 
ciado ao cátodo e o outro ao anodo. Por convenção, o potencial associado a cao. 
eletrodo é escolhido como o potencial para a redução que ocorre naquele eletn- 
do. Dessa forma, os potendais-padrâo do eletrodo são tabelados para as re. 
ções de redução; eles são os potenciais-padrão de redução, denominados E. 




ANIMAÇÕES 

Potencial-padrão de redução, 
Células voltaicas II: a célula de 
?inco- hidrogênio 
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O potencial da célula, E^. ê dado pelo potencial-padrão de redução da reação do cátodo, E^, (cátodo), mo.: - p» - 
tendal-padrão de redução da reação do anodo, (anodo): 

E° H = (catado) - (anodo) [20.H 

Abordaremos a Equação 20.8 em mais detalhes em breve. 

Como toda célula voltaica envolve duas semicélulas, nào é possível medir o potencial-padrão de redução de 
uma semi-reação diretamente. Entretanto, se atribuirmos um potencial-padrão de redução para determinada se- 
mi-reação de referência, podemos então determinar os potenciais-padrão de redução de outras semi-reações em 
relação àquela referência. A semi-reação de referência é a redução de fT(oíj) a FU,?) sob condições-padrão, ao qual 
é atribuído um potencial-padrão de redução de evatamente 0 V. 

2H(iJ<j, 1 mol/L) + 2e“ ► H,(.ç, 1 atm) E^, = 0 V [20.9] 

Um eletrodo desenvolvido para produzir essa semi-reação é chamado eletrodo-padrão de hidrogênio (EPH). Um 
EPH consiste em um fio de platina conectado a um pedaço de lâmina de platina coberto com platina finamente divi- 
dida que serve como uma superfície inerte para a reação. O eletrodo é encapsulado em um tubo de vidro de tal 
forma que o gás hidrogênio sob condiçòes-padrão (1 atm) possa ser borbulhado sobre a platina e a solução con- 
tendo IT(flij) sob condições-padrão (1 mol/L) (Figura 20.10). 

A Figura 20.11 mostra uma célula voltaica usando EPH e um eletrodo-padrão de Zn'' /Zn. A reação espontâ- 
nea é a mostrada na Figura 20.1, ou seja, a oxidação de Zn e a redução de H‘. 

Zn(s) + 2H‘(«ç) » Zn : '(ntj) + H,(£) 

Observ e que o eletrodo de Zn' * /Zn é o anodo e o EPH é o cátodo, e que a voltagem da célula é +0,76 V. Usando 
o potencial-padrão de redução de H'(E°^ = 0) e a Equação 20.8, podemos determinar o potencial-padrão de redu- 
ção para a semi-reação Zn 1 * /Zn: 

C = C (cátodo) - E^j (anodo) 

+0,76 V = 0 V - (anodo) 

(anodo) = -0,76 V 


Para o circuito externo 


V 



1 atm H 2 (g) 
Fio de Pt 

H' 1 mol/L 

Eletrodo de Pt 



Átomo de Pt 

Molécula de H 2 



(a) (b) 

Figura 20.10 O eletrodo-padrão de hidrogênio (EPH) é usado como eletrodo de referência, (a) Um EPH consiste em um 
eletrodo com Pt finamente dividido em contato cam ^(g) a 1 atm de pressão e solução ácida com [H*] = 1 mol/L 
(b) Representação molecular dos processos que ocorrem em EPH. Quando EPH é o cátodo de uma célula, cada um dos d: s 
íons H' recebe um elétron do eletrodo de Pt e são reduzidos a átomos de H. Os átomos de H se ligam para formar H . 
Quando EPH é o anodo de uma célula, o processo inverso ocorre: uma molécula de H 2 na superfície do eletrodo impeae 
dois elétrons e é oxidada a H'. Os íons H' em solução são hidratados. (Seção 1 6.2) 
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Química: a ciência central 


Figura 20.1 1 Célula voltaica usando 
um eletrodo padrão de hidrogênio. 



Anodo 
de Zn 


Compartimento 
do anodo 


Zn(s) 




/ \ 

• 7*3 


Y 





Voltímetro 


nqt 

No ‘ 





Zn 2 ’ (aq) + 2e 2H ' (aq) + 2c 


Compartimento 
do cátodo 
(eletrod o-padrão 
de hidrogênio) 


H,(g) 


Portanto, um potencial-padrão de redução de -0,76 V pode ser atribuído à redução de Zn J * a Zn. 

Zi\ 2 ‘(aq, 1 mol/L) + 2e' ► Zn(s) £°, = -0,76 V 

Escrevemos a reação como uma redução mesmo ela 'acontecendo ao inverso', como uma oxidação, na célula 
da Figura 20.11. Quando atribuímos um potencial a uma semi-reação, escrevemos a reação como uma redução. 

Os potenciais-padrão de redução para outras semi-reações podem ser estabelecidos a partir de outros potenciah- 
de células de maneira semelhante àquela usada para a semi-reação Zn*'/Zn. A Tabela 20.1 relaciona alguns poten- 
ciais-padrão de redução; uma lista mais completa è encontrada no Apêndice E. Esses potenciais-padrão de redu- 
ção, geralmente chamados potenciais de semi reação, podem ser combinados para calcular as te ms de granei* 
variedade de células voltaicas. 


TABELA 20.1 Potenciais-padrao de redução em água a 25 °C 


Potencial (V) 

Semi-reação de redução 

+2 #7 

F í (g) + 2e- *2 F(aq) 

+131 

MnO, (aq) ♦ 8H (aq) + 5e * Mn'’((?ç) + 4H.O(/) 

+136 

C1-.Q?) + 2e~ ► 2C1 (aq) 

+1,33 

Cr,0- : (nij) + 14H*(flí)) + 6e * 2Cr (aq) + 7H,0(/) 

+133 

a (g) + 4H'(flç) + 4e‘ » 2H,O(0 

+1,06 

Br ; (/) + 2e' ► 2Br'(/iif) 

+0,96 

NO {(aq) + 4H*(/r<?) + 3e' » NO(tf) + 2H,O(0 

+0,80 

Ag '(aq) + e + Agis) 

+0,77 

Fe v (rtij) + e~ » Fe’ ’(«<;) 

+0,68 

CX(g) + 2H~(aq) + 2e‘ > H : OÁaq) 

+0,59 

MnO/(oç) + 2H,0</) + 3e » MnO,(s) + 40H(<rç) 

+0,54 

Ii(s) + 2e“ + 2T(aq) 

+0,40 

0.(g ) + 2H : 0(/) + 4e 40FT(tff) 

+0,34 

Cu'(aq) + 2c * Cu(s) 


2H*(n/f) + 2e~ 


-0,28 

-0,44 

-0,76 

-0,83 

- 1,66 

-2,71 

-305 


+ 2e" 
Fe‘*(mj) + 2e 
Zn 2 '(aq) + 2e" 
2H,O(0 + 2e 
Al^ínij) + 3e' 
S&'(aq) + e' - 
LT(<J<j) + e' — 


-► Ni(s) 

-*Fe(s) 

— * Zn(s) 

— H,(,ç) + 20lT(d<?) 

- Al(s) 

■+ Na(s) 

Li(s) 



Capitulo 20 Eletroquímica 


735 


Como o potencial elétrico mcdc a energia potencial por carga elétrica, os potenciais-padráo de redução -.i> 
propriedades intensivas. Assim, a variação do coeficiente estequiométrico em uma semi-rençfio não afeta o valor do potencial-p.-.- 
Jrão de redução. Por exemplo, E° c para a redução de 2 mols de Zn : * é o mesmo que aquele para a redução de 1 m i 
de Zn 1 *: 


2Zn 2 '(aq, 1 mol/L) + le » 2Zn(s) =-0,76 V 


COMO FAZER 20.5 

Para a célula voltaica Zn-Cu'' mostrada na Figura 205, temos: 

Zn(s) + Cu 2 '(aq. 1 mol /L) * Zn ''(aq. 1 mol/L) + Cu(s) E° = -0,76 V 

Conhecendo o potencial-padrão de redução de Zn‘\ -0,76 V, calcule para a redução de Cu : a Cu 

Cu 2 (aq, 1 mol/L) + 2e“ * Cu(s) 

Solução 

Análise: dados E°, e E^, para Zn"*, pede-se calcular E^ para Cu 

Planejamento: na célula voltaica, Zn é oxidado e é. portanto, o anodo. Dessa forma, E^ dado para Zn 2 * é E° v , (anodo). 
Como o cobre é reduzido, ele é a semi-reaçáo do cátodo. Assim, o potencial de redução desconhecido para Cu'’ é E^ 
(cátodo). Conhecendo e E^, (anodo), podemos usar a Equação 20.8 para achar E°, (cátodo). 

Resolução: 

E£, = E^ (cátodo) - E^j (anodo) 

1,10 V = El (cátodo) - (-0,76 V) 

E^ (cátodo) = 1,10 V - 0,76 V = 0,34 V 

Conferência: esse potencial-padrão de redução está de acordo com o relacionado na Tabela 20.1. 

Comentário: o potencial-padrão de redução para Cu 2 ' pode ser representado como .. = 0,34 V; o potencial para 
Zn‘‘ como EV. = -0,76 V. O índice inferior identifica o ion reduzido na semi-reação de redução. 

PRATIQUE 

Uma célula voltaica é baseada nas seguintes semi-reaçíies: 

In*(w/) » In''(flij) + 2e' 

Br : (/) + 2e“ » 2Br (itq) 

A fem padrão para essa célula é 1,46 V. Usando os dados da Tabela 20.1, calcule E^, para a redução de ln ” a In 
Resposta : -0,40 V 


COMO FAZER 20.6 

Usando os potenriais-padrâo de redução listados na Tabela 20.1, calcule a fem padrão para a célula voltaica descrita 
em "Como fazer 20.4", que tem base na seguinte reação: 

CrJDf~(aq) + 14H“(mj) + 6Y(nq) » 20^(01?) +3Ij(s) + 7H,0</) 

Solução 

Análise: dada a equação para a reação redox, pede-se usar os dados da Tabela 20.1 para calcular a fem padrão (poten- 
cial-padrão) para a célula voltaica associada. 

Planejamento: o primeiro passo é identificar as semi-reaçôes que ocorrem no cátodo e no anodo, as quais fizemos em 
"Como fazer 20.4". Depois podemos usar os dados da Tabela 20.1 e a Equação 20.8 para calcular a fem padrão. 

Resolução: as semi-reações são: 

Cátodo; Cí fififlq) + 14H*(<rç) + 6e‘ » 2Cr v (mj) + 7Hp(/) 

Anodo: 61“ (aq) * 3L(s) + 6e“ 
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Química: a ciência central 


De acordo com a Tabela 20.1,opotendal-padrãode redução para a redução de Cr.O- a Cr 1 ' õ 1 ,13 V; o potencial-pa- 
drão de redução para a redução de 1. a I (o inverso da semi-reação de oxidação) é +0,34 V. Usamos esses dados na 
Equação 20.8. 

E,° * E° , (catado) - (anodo) = 133 V - 034 V = 0,79 V 

Apesar de a semi-reação do iodeto no anodo ter de ser multiplicada por tiès para se obter uma equação balanceada 
para a reação, o valor de E^, não é multiplicado por três. Como observamos, o potencial-padrão de redução é uma 
propriedade intensiva, logo ele é independente dos coeficientes estequiométricos específicos. 

Conferência: o potencial da célula, 0,79 V, é um número positivo. Como observado anteriormente, uma célula voltaica 
deve ter fem positiva para que ela funcione. 


PRATIQUE 


Usando os dados na Tabela 20.1, calcule a fem para uma célula que emprega a seguinte reação total da célula: 

2Al(s) + 31. (s) ► 2 AT(<i<7) + 61 (aq) 


Resposta: *2,20 V 


Agora estamos em posição de abordar a Equação 20.8 mais detalhadamente. Para cada uma das semicéluias. 
potencial-padrão de redução fornece uma medida da força diretora para a reação ocorrer: quanto mais positivo o n 
lorde E^ maior a força diretora para a redução. Em qualquer célula voltaica, a reação no cátodo tem um valor mais po- 
sitivo de E^, que a reação no anodo. Em síntese, a maior força diretora da semi-reação do cátodo é usada par. 
forçar a reação do anodo ocorrer 'no inverso', como uma oxidação. 

A Equação 20.8 nos mostra que o potencial da célula, E', , é a diferença entre o potencial-padrão de redução d 
semi-reação do cátodo, E^, (cátodo), e que a semi-reação do anodo. (anodo). Podemos interpretar E° t como 

'força diretora líquida' que empurra os elétrons pelo circuito externo. A Equação 20.8 é ilustrada graficamente r 
Figura 20.12, onde os potenciais-padrão de redução são mostrados em escala, com os valores de inais positivo 
mais altos na escala (como na Tabela 20.1). Em qualquer célula voltaica, a semi-reação do cátodo é a mais alta na es 
cala, e a diferença entre os dois potenciais-padrão de redução é o potencial da célula. A Figura 20.13 mostra os vali 
res específicos de £“ d para a célula voltaica Zn-Cu na Figura 20.5. 


Mais 

positivo 


Cátodo 

(redução) 

r^ícatodo) 


s 

tjf 


Ânodo Eínt(anodo) 
(oxidação) 


Mais 

negativo 

Figura 20.12 O potencial-padrão da célula de uma célula voltaica 
mede a diferença nos potenciats-padrão de redução das reações do 
cátodo e do anodo: ££ = ££, (cátodo) - f £, (anodo). Em uma célula 
voltaica, a reação do cátodo é sempre a que tem o valor de ££, mais 
positivo (ou menos negativo). 


Mais 

positivo 


+034 


> 

o F 
ui 


-0,76 


Cu 2 ' + 2e“ * Cu 


CotiuV 


=(+0,34) -(-0,76' 
= +1,10 V 


Anodo 


Zn » Zn 2 * + 2c 


Figura 20.13 Os potenciais das 
semi-reações para a célula voltaica 
na Figura 20.5, esboçados no 
estilo da Figura 20.12, 
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COMO FAZER 20.7 

Uma célula voltaica ê baseada nas duas semi-reaçiV*. seguintes: 

Cd : *(<tç) + 2e' ► Cd(s) 

Sn'(ííç) + 2e > Sn(s) 

Usando os dados do Apêndice E, determine (a) as semi-rençòes que ocorrem no cátodo e no anodo, e (b) o potencial- 
padrão da célula. 

Solução 

Análise: consultamos £^, para as duas som-reações e usamos esses valores para determinar o cátodo e o anodo da cé- 
lula. bem como para calcular seus potenciais-padrão de célula, E^. 

Planejamento: o cátodo terá a redução com o valor de E^ mais positivo. O anodo terá a reação com o valor de £“, 
menos positivo. Para escrever a semi-reação do anodo. invertemos a semi-reaçáo escrita para a redução. 

Resolução: (a) De acordo com o Apêndice E. E,° c (Cd : ' /Cd) = -0,403 V e £^, (Sn"VSn) = -0,136 V. O potencial-padrão 
de redução para Sn’’ é mais positivo ( menos negativo) que o potencial para Cd"*; com isso, a redução deSn"* é a reação 
que ocorre no cátodo. 

Cátodo: Sn : ‘(ifi/) + 2e~ » Sn(s) 

A reação do anodo, consequentemente, é a perda de elétrons por Cd. 

Anodo: Cd(s) * Cd 2 '(aq) + 2e 

<b) O potencial da célula é dado pela Equação 20.8. 

E° = E°, (cátodo) - ££, (anodo) = (-0,1 36 V) - (-0.403 V) = 0.267 V 

Observe que não é importante que os valores de E^ de ambas as semi-reações sejam negativos; os valores negativos 
simplesmente indicam como essas reduções se comparam á reação de referência, a redução de H‘(a//). 

Conferência: o potencial da pilha é positivo, como deve ser no caso de uma célula voltaica. 

PRATIQUE 

Uma célula voltaica é baseada em uma semicélula Co : '/Co e em uma semicélula AgCl/Ag. (a) Qual a reação que 
ocorre no anodo? (b) Qual é o potendal-padrão da célula? 

Respostas: (a) Co * Co : + 2e‘; (b) +0,499 V 


Agentes oxidantes e redutores 

Temos usado até aqui a tabela de potendais-padrão de redução para examinar as células voltaicas. Podemos 
também usar os valores de E° n1 para entender a química das reações aquosas. Lembre-se, por exemplo, da reação 
entre Zn(s) e Ctr (oq) mostrada na Figura 20.3. 

Zn(s) + Cu 2 (tiij) » Zn {{aq) + Cu(s) 

O zinco metálico é oxidado e Cu ~ (aq) é reduzido nessa reação. Entretanto, essas substâncias estão diretamente 
em contato, logo não estamos produzindo trabalho elétrico utilizável; o contato dirpto basicamenle 'fecha o circui- 
to' da célula. Todavia, a força diretora para a reação é a mesma que a de uma célula voltaica, como na Figura 20.5. 
Como o valor de E° , para a redução de Cu : * (0,34 V) é mais positivo que o valor de E ‘ ^ para a redução de Zn ! * 
(-0,76 V), a redução de Ctr*(aç) por Zn(s) c um processo espontâneo. 

Podemos generalizar a relação entre o valor de e a espontaneidade de reações redox: quanto mais positivo o 

rYilor de E°^ para nina semi-reação, maior a tendência para u reagente da semi-reação ser reduzido c, em consequência, de oxi- 
dar a outra espécie. Na Tabela 20.1, por exemplo, F, é a espécie mais facilmente reduzida, de forma que é o agente 
oxidante mais forte entre os listados. 


F,(g) + 2e ► 2F(n<j) E^ = 237V 

Entre os agentes oxidantes mais utilizados estão os halogêneos. O,, e os oxiânions, como Mn0 4 ‘, Cr 2 0 7 "~ e NO, 
cujos átomos centrais têm estados de oxidação altos e positivos. De acordo com a Tabela 20,1, todas essas espécies 
sofrem redução com valores de E°^ muito positivos. 

O íon lítio (Li*) é a espécie mais difícil de reduzir e é, por isso, o pior agente oxidante: 

►Li(s) C=- 3-05 V 


Li*(a<j) + e 
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Química: a ciência central 


Figura 20.14 Os potenciais-padrão 
de redução, , listados na Tabela 
20.1 estão relacionados às habilidades 
das substâncias em funcionar como 
agentes oxidantes ou redutores. 

As espécies no lado esquerdo das 
semi-reações podem agir como 
agentes oxidantes; as do lado direito 
podem funcionar como agentes 
redutores. À medida que ££, toma-se 
mais positivo, a força oxidante das 
espécies à esquerda aumenta. 
Conforme ££« toma-se mais negativo, 
a força redutora das espécies à direita 
aumenta. 


Agente oxidante . . 

mais fnrtp V alnrv* mais po*«U% d. ^ 



Como Li' é muito difícil de reduzir, a reação inversa, a oxidação de Li(s) a LT(fl<j), é uma reação altamente favi 
rável. A s emi- reação com o menor potencial de redução é n mais facilmente invertida amo unia oxidação. Portanto, o Uh 
metálico tem alta tendência em transferir elétrons para outras espécies. Na água, Li é o agente redutor mais forí 
entre as substâncias listadas na Tabela 20.1. 

Agentes redutores comumente utilizados incluem H, e os metais ativos como metais alcalinos e alcalinos tem 
sos. Outros metais cujos cátions têm valores de negativo — Zn e Fe, por exemplo — são também usados com 
agentes redutores. As soluções de agentes redutores são difíceis de estocar por períodos longos por causa da pn- 
sença ubíqua de 0 ; , um bom agente oxidante. Por exemplo, as soluções reveladoras usadas em fotografia são ager 
tes redutores moderados; elas têm apenas vida limitada na prateleira porque são facilmente oxidadas por O, do ar 

A lista dos valores de E^ na Tabela 20.1 ordena a habilidade das substâncias em atuar como agentes oxidantt - 
ou agentes redutores e está resumida na Figura 20.14. As substâncias que reduzem mais facilmente (agentes ov 
dantes fortes) são os reagentes no canto superior à esquerda da tabela. Seus produtos, no canto superior à direit, 
são oxidados com dificuldade (agentes redutores fracos). As substâncias no canto inferior à esquerda da tabela sã 
reduzidas com dificuldade, mas seus produtos são facilmente oxidados. Essa relação inversa entre as forças ov 
dante e redutora é similar à relação inversa entre as forças de ácidos e bases conjugados (Figura 16.4). 

Para ajudá-lo a lembrar as relações entre as forças dos agentes oxidantes e redutores, lembre-se da reação mu 
to exotérmica entre o sódio metálico e o gás cloro para formar cloreto de sódio (Figura 8.2). Nessa reação, Cl 3 (vi c 
reduzido (ele serve como agente oxidante forte) e Na(s) é oxidado (ele serve como agente redutor forte). Os prodi. 
tos dessa reação os íons Na* e Cl* — são agentes oxidante e redutor muito fracos, respectivamente. 


COMO FAZER 20.8 

Usando a Tabela 20.1, coloque os seguintes ions em ordem crescente de força como agentes oxidantes: N0 3 (mj 
Ag‘(*j). Cr 2 0-(aq). 

Solução 

Análise, dados vários íons, pede-se colocá-los em ordem de suas habilidades em atuar como agentes oxidantes. 

Planejamento: quanto mais facilmente um íon é reduzido (quanto mais positivo o valor de ), mais forte ele é comi 

agente oxidante. 
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Resolução: o partir da Tabela 20.1, temos: 

NO,‘H) + 4H>ç) + 3e‘ ► NOfc) + 2H 2 0(t) 

Ag(aq) + e' * Ag(s) 

Cr&~(aq) + 14H>ç) + 6e * 2Cr i, (m ? ) + THXXO 

Como o potencial-padrão de redução de Cr.O/ é o mais positivo, Cr.O-' ê o agente oxidante mais forte dos trê^. A ~- 
dem é Ag" < NO," < Cr,0 7 ' . 

PRATIQUE 

Usando a Tabela 20.1, coloque as seguintes espécies em ordem do agente redutor mais forte para o mais fraco: I 
Fe(s), Al(s). 

Resposta: Al(s) > Fe(s) > ["(arç) 


20.5 Espontaneidade de reações redox 

1 emos observado que as células voltaicas usam as reações redox que ocorrem espontaneamente. Qualquer rea- 
ção que pode ocorrer em uma célula voltaica para produzir uma fem positiva deve ser espontânea. Consequente- 
mente, é possível deddir se uma reação redox será espontânea usando os potenciais de semicélula para calcular a 
fem associada a ela. 

A abordagem seguinte se referirá às reações redox em geral, não apenas às reações em células voltaicas. Por- 
tanto, faremos a Equação 20.8 mais geral escrevendo-a como: 

E°= E^, (processo de redução) - E^ (processo de oxidação) [20.10] 

Ao modificar a Equação 20.8, retira mos o índice inferior 'cel' para indicar que o cálculo da fem não se refere ne- 
cessariamente a uma célula voltaica. Analogamente, generalizamos os potenciais-padrão de redução no lado direi- 
to da equação referindo-se aos potenciais padrão para os processos de redução e de oxidação, em vez de cátodo e 
anodo. Podemos agora fazer uma afirmação geral sobre a espontaneidade de 
uma reação e sua fem associada, E: Um valor positivo de E indica um processo cspon- jfc filme 
tático, e um valor negativo de E indica um processo não espontâneo. Usaremos E para ^ ^ o ^ mlca redox do ferro e do 
representar a fem sob condições não-padrão, e £° para indicar a fem padrão. 

COMO FAZER 20.9 

Usando os polenciaís-padrào de redução (Tabela 20.1), determine se as seguintes reações são espontâneas sob condi- 
ções-padrão: 

(a) Cu(s) + 2H \aq) » Cu l ‘(aq) + H,(,ç) 

(b) CUQf) + 2 T(jj<j) * 2CT(a<j) + I 3 (s) 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar se uma reação redox é espontânea sob condições-padrão, primeiro prensa- 
mos escrever suas semi-reações de red ução e oxidação. Podemos, em seguida, usar os potenciais-padrão de redução e 
a Equação 20.10 para calcular a fem padrão, E°, para a reação. Finalmente, o sinal de E°, se for positivo, indica que a re- 
ação é espontânea. 

Resolução: (a) Nessa reação o Cu é oxidado a Cu 2 ' eoH’é reduzido a H ; . As semi-reações correspondentes e os po- 
tenciais-padrão de redução associados são: 

Redução: 2H‘ (aq) + 2e" * Hj(g) E^ =0V 

Oxidação: Cu(s) ► Cu 2 ’(o<j) + 2e~ = +0,34 V 

Observe que, para o processo de oxidação, usamos o potencial-padrão de redução da Tabela 201 para a reduçã. do 
Cu*' a Cu. Agora calcularemos E° usando a Equação 20.10. 

E° = E,^ (processo de redução) - (processo de oxidação) 

= (0 V)- (0,34 V) = -0,34 V 
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Como o vnlorrlp F c é negativo, a reação não é espontânea no sentido escrito. Dessa forma, o cobre melAlicuidu reagi 
com ácidos. Entretanto, a reação inversa c espontânea. Cu : ' pode ser reduzido por Hj. 

(b) Seguimos um procedimento análogo òquele do item (a): 

Redução: Cl,(y) 4 2e~ » 2C1'(uíj) = +1,36 V 

Oxidação: 2T(mf) * L(s) + 2e E^i = +0-54 V 

\esse oiso E = = (1,36 V)- (0,54 V) = +0,82 V. Em virtude de o valor de E° ser positivo, essa reação é espontânea e pode- 
ria ser usada para construir uma célula voltaica. 

PRATIQUE 

Usando os potenciais-padrão de redução listados no Apêndice E, determine quais das seguintes reações são espontâ- 
neas: 

<a) L(s) + 5Cu-'(n<f) + 614-0(0 » 2IO, (.i<?) 4 5Cu(s) + 12H*(irç) 

<b) Hg-’(mj) + 21 (atj) » Hg(0 + l,(s) 

(c) H-SO,(aç) + 2Mn(s) + > S(s) + 2Mn í *(«j) + 311,0(0 

Resposta: as reações (b) e (c) são espontâneas. 


Podemos usar os potenciais padrão de redução para entender a série de atividade dos metais. (S»ç 
Lembre-se de que qualquer metal na série de atividade será oxidado pelos íons de qualquer outro metal aba 
dele. Podemos agora identificai a origem dessa regra com base nos potenciais-padrão de redução. A série de ati r 
dade, apresentada na Tabela 4.5, consiste em reações de oxidação dos metais, ordenados do agente redutor m 
forte no topo para o agente redutor mais fraco na base. (Portanto, a ordem é 'invertida' em relação à da Tar- - 
20.1.) Por exemplo, o nfquel encontra-se abaixo da prata na série de atividades. Portanto, esperamos que o niq*_ - 
desloque a prata, de acordo com a seguinte reação líquida: 



Fíqura 20.15 Michael Faraday 
(1 791-186 7) nasceu na Inglaterra. 
Era filho de um ferreiro pobre. Aos 
1 4 anos, foi empregado como 
aprendiz de um encadernador de 
livros que deu a Faraday tempo 
para ler e assistir às aulas. Em 1 81 2, 
tornou-se assistente no laboratório 
de Humphry Davy, no Royal 
Institute. Ele sucedeu Davy como o 
mais famoso e influente cientista 
na Inglaterra, fazendo um número 
incrivel de descobertas 
importantes, inclusive sua 
formação das relações quantitativas 
entre a corrente elétrica e a 
extensão da reação química nas 
ceijlas eletrolíticas. 


Ni(s) + 2 Ag' (inj) ► Ní 2t (« 7) 4 2Ag(s) 

Nessa reação Ni é oxidado e Ag*, reduzido. Conseqttentemente, usando i 
dados da Tabela 20.1, a fem padrão para a reação é: 

E° = C (AgVAg) - El (Ni 2 7Ni) 

- (+0,80 V) - (-0,28 V) = +1,08 V 

O valor positivo de E indica que o deslocamento da prata peio nfquel - 
um processo espontâneo. Lembre-se de que apesar de a semi-reaçáo da pra: 
estar multiplicada por dois, o potencial de redução não está. 

Fem e variação de energia livre 

A variação na energia livre de Gíbbs, AG, é uma medida da espontaneidac 
de um processo que ocorre a temperatura e pressão constantes. (S 
I " bUma vez que a fem, £, de uma reação redox indica se a reação é espont 
nea, a fem e a variação de energia livre estão descritas pela Equação 20.11. 

AG = -nFE [20.11 

Nessa equação n é um número positivo sem unidades que representa o nu 
mero de elétrons transferidos na reação. A constante F é chamada constante . 
Faraday, em homenagem a Michael Faraday (Figura 20. 1 5). A constante de Far. 
day é a grandeza de carga elétrica em 1 mol de elétrons. Essa grandeza de car- 
ga é chamada faraday (F). 

1 F = 96.500 C/mol = 96500 J V" 1 moí* 1 

A unidade de AG calculada usando a Equação 20.11 é J/mol; como r 
Equação 19.21, usamos 'por mol' no sentido de 'por mol da reação escrita 

iScçào 19,2) 
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Tanto n quanto F são números positivos. Portanto, um valor positivo de £ na Equação 20.1 1 leva a um valor n — 
cativo de AC. Lembre-se: tanto um valor posifiro de E quanto um negativo de AG indicam que uma reaçfio é esyont: 
Quando os reagentes e produtos estão todos em seus estados-padrão, a Equação 20.11 pode ser modificada pa - - 
relacionar AG° e E°. 


AG° = -nFE° 


[ 20 . 12 ] 


COMO FAZER 20.10 

(a) Use us potenciais-padrão de redução listados na Tabela 20.1 para calcular a variação da energia livre. AG', para a 
seguinte reação: 

4Ag(s) + 0 : (£) + 4H>4j) * 4Ag> ? ) + 2H,0</) 

(b) Suponha que a reação do item (a) fosse escrita como: 

2Ag(s) + XX(g) + 2H-(aq) ► 2Ag'(«ç) + H ,0(0 

Quais são os valores de E° e AG n quando a reação for escrita dessa maneira? 

Solução 

Análise: pede-se determinar AG C para a reação redox usando os potenciais-padrão de redução. 

Planejamento: usamos os dados da Tabela 20.1 e a Equação 20.10 para determinar E~ para a reação e depois usamos 
£' J na Equação 20.12 para calcular AG°. 

Resolução: (a) Primeiro calculamos E c quebrando a equação em duas semi-reaçôes, como fizemos em "Como lazer 
20.9", daí obtendo os valores de E^, a partir da Tabela 20.1 (ou Apêndice E): 

Redução: 0,(g) + 4H*(«j) + 4e' ► 2H.O (I) = +1,23 V 

Oxidação: 4Ag(s) » 4Ag(aq) + 4e' E^, = +0,80 V 

Mesmo a segunda semi-reação tendo 4Ag, usamos o valor de E^. diretamente da Tabela 20.1 porque a fem é uma pro- 
priedade intensiva. 

Usando a Equação 20.10, temos: 

E # = (1,23 V) - (0,80 V) = 0,43 V 

As semi-reaçôes mostram a transferência de quatro elétrons. Portanto, para essa reação, n = 4. Agora usamos a Equa- 
ção 20.12 para calcular AG°: 

AG" = -nFE 3 

= — <4)(96.500 J V' moT')(+0,43) V 
= -1,7 xl0'j/mol = -170kj/mol 

O valor positivo de E r ‘ leva a um valor negativo de AG 3 . 

(b) A equação total é n mesma do item (a), multiplicada por Vi. As semi-reaçôes são: 

Redução: + 2H'(a<?) r 2e » H : 0(/) E^ = + 1,23 V 

Oxidação: 2Ag(s) » 2Ag *(«<?) + 2e' £^= +0,80 V 

Os valores de E^, são os mesmos do item (a); eles não variam multiplicando-se as semi-reaçôes por Vi. Portanto 
E" tem o mesmo valor que no item (a): E° = +0,43 V. Observe, entretanto, que o valor de n variou para n = 2, que e 
metade do valor no item (a). Portanto, AG” é a metade do valor do item (a). 

AG 3 = -(2)(96.500 J V' moT')(+0,43 V) = -83 kj/mol 

Lembre-se: E° é uma grandeza intensiva, portanto a multiplicação de uma equação química por determinado fatee 
não afeta o valor de E°. Entretanto, a multiplicação de uma equação afetará o valor de ir e, em consequência, o valor s- 
AG°. A variação na energia livre, em unidades de kj/mol da reação como escrita, é uma grandeza extensiva. 

PRATIQUE 

Considere a seguinte reação: 

3Ni N (o/;) + 2Cr(OH)j(s) + 10OET(fl<?) > 3Ni(s) + 2CrO/>ç) + 8H,0</) 

(a) Qual è o valor de n para essa reação? (b> Use os dados do Apêndice E para calcular AG°para essa reaçà. 
Respostas: (a) 6; (b) +87 kJ/moL 
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20.6 Efeito da concentração na fem da pilha 

Temos visto como calcular a fem de uma célula quando reagentes e produtos estão sob condiçôes-padrâ 
Entretanto, á medida que uma célula voltaica é descarregada, os reagentes da reação são consumidos e os produ: 
são gerados, de forma que a s concentrações dessas substâncias variam. A fem cai progressivamente até E = 0, r 
ponto no qual dizemos que a pilha 'acabou'. Naquele ponto as concentrações dos reagentes e produtos param 
variar; eles estão em equilíbrio. Nesta seção examinaremos como a fem das pilhas depende das concentrações á 
reagentes e produtos da reação da pilha. A fem gerada sob condições não-padrão podem ser calculadas usanc 
uma equação primeiro derivada por Walther Nemst (1864-1941 ), um químico alemão que estabeleceu muitas da 
fundamentações teóricas da eletroquímica. 

Equação de Nemst 

A dependência da fem da pilha com a concentração pode ser obtida a partir da dependência da variação c 
energia livre com a concentração. < "hv.t 19.7 ■ Lembre-se de que a variação da energia livre, AG, está relacior.;- 
da com a variação da energia livre padrão, AG B : 


AG = AG° + RT ln C? 


[ 20 . ! 


jfc ATIVIDADE 

jP Equação de Nernst 


A grandeza Q é o quociente de reação, que tem a forma da expressão a. 
constante de equilíbrio exceto que as concentrações são as que existem na misti 
da reação em certo momento. (Seção H7] 

A substituição de AG = -iiFE (Equação 20.11) na Equação 20.13 fornece: 


-«FE = -nFE D + RTlnQ 

A resolução dessa equação para E fornece a equação de Nemst: 

RT 

E = E a -— InQ 
nF 

Essa equação é costumeiramente expressa em termos de logaritmos mais comuns (base 10): 

E.r-WrçSiogQ 

nF 


[20.1-4 


[20. 1 r 


A T = 298 K, a grandeza 27103 RT/F é igual a 0,0592 V, logo a equação se simplifica para: 


E = 


E° - 


0,0592 V 
n 


logQ 


(7=298 K) 


[20. k 


Podemos usar essa equação para encontrar a fem produzida por uma célula sob condições não-padrão ou pa -. 
determinar a concentração de um reagente ou produto medindo a fem da célula. 

Para mostrar como a Equação 20.16 poderia ser usada, considere a seguinte reação, que abordamos anteric 
mente: 


Zn(s) + Cu ''(nq) » Zn ~'(aq) + Cu(s) 

Nesse caso, n = 2 (dois elétrons são transferidos deZnparaCu J *)ea fem padrão é +1,10 V. Assim, a 295 ) 
a equação de Nemst fornece: 


E = l,10V-M^ log í?!Ç] 
2 6 [Cu 3 1 


[20. n 


Lembre-se de que sólidos puros são excluídos da expressão para Q. » ( Seca 15.5) De acordo com a equaça 
20.17, a fem aumenta à medida que [Cu 2 '] aumenta e [Zn 2 *] diminui. Por exemplo, quando [Cu"‘] é 5,0 mol/L . 
[Zn 2 '[ é 0,050 mol/L, temos: 


£ , U 0V-°^los 


í 0,050 j 
l 5,0 J 


2 
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0.0592 V 

= 1 ,10 V — — (-2,00) = 1 ,1 6 V 

Portanto, o aumento da concentração do reagente (Cu 2 ") e a diminuição da concentração do produto (Zn*' r~ 
relação às condições padrão aumentam a fem da pilha (E = +1,16 V) em relação às condições-padrão (E 5 = -1 .1 ’ L 
Poderíamos antecipar o resultado aplicando o princípio de Le Châtelier. «=» (Seção 15.6) 

Em geral, se as concentrações dos reagentes aumentam cm relação às concentrações dos produtos, a fem au- 
menta. Contrariamente, se as concentrações dos produtos aumenta em relação aos reagentes, a íem diminui. À me- 
dida que a célula voltaica funciona, os reagentes são convertidos em produtos, o que aumenta o valor de Q e 
diminui a fem. 


COMO FAZER 20.11 

Calcule a fem a 298 K gerada pela célula descrita em “Como fazer 20.4" quando [Cr.O- ; ] = 2,0 mol/L, [H*| = 1 ,0 mol/L 
c [Cr 1 ’) = *10"* mol/L. 

CtjCVVj) + 14H"(<aj) + óldflíj) * 2Cr > ><;) + 3L(s) + 7H : 0(/) 


Solução 

Análise: foram dadas a equação química para uma célula voltaica e as concentrações de reagentes e produtos sob as 
quais ela funciona. Pede-se calcular a fem da célula sob essas condições não-padrão. 

Planejamento: Para calcular a fem de uma célula sob condições não-padrão, usamos a equação de Nemst, F.quação 
20.16. 

Resolução: primeiro calculamos E 3 para a célula a partir dos potenciais-padrão de redução (Tabela 20-1 ou Apêndice 
E). A fem padrão para essa reação foi calculada em “Como fazer 20.6": E° = 0,79 V. Como vocé verá se recorrer de novo 
àquele exercício, a equação balanceada mnslTa seis elétrons transferidos do agente redutor para o agente oxidante, 
logo n = 6. 

O quodente de reação, Q, é: 

n SS»r - , M 

ICr.O.- |[H |"[r r (10) (W(W 


Usando a Equação 20.6, temos: 


E = 0,79 V - 


= 0.79 V- 


0,0592 V 
6 

0,0592 V 
6 


log(5,0 * 10* 11 ) 

(- 10 . 10 ) 


= 0,79 V + 0,10 V = 0,89 V 

Conferência: esse resultado é qualitativamente o que esperávamos: como a concentração de Cr,0- J (um reagente) é 
maior que 1 mol /L e a concentração de Cr 1 ’ (um produto) é menor que 1 mol/L, a fem é maior que E°. Q è aproxima- 
damente 10*' , logo log Q fica em tomo de -lü. Portanto, a correção de E~ é aproximadamente 0,06 x (10)/6, que é 0,1, 
em concordância com o cálculo mais detalhado. 


PRATIQUE 

Calcule a fem gerada pela célula descrita em "Pratique" que acompanha o quadro "Como fazer 20.6" quando [Al 1 *] - 
4,0 xlO*’ mol/L e (TJ = 0,010 mol/L. 

Respostn: E = +236 V 


COMO FAZER 20.12 

Se a voltagem de uma célula de Zn/I T (semelhante à da Figura 20.1 1) é 0,45 V a 25 "C quando [Zn 3 ‘] = 1,0 mol/L e 
P M .= 1,0 atm, qual é a concentração de JT? 

Solução 

Análise: foram dadas a descrição de uma célula voltaica, sua liem e as concentrações de todos os reagentes e prodi. ti - 
exceto do H‘, a qual pede-se calcular. 

Planejamento: primeiro escrevemos a equação química para a célula e usamos os potenciais-padrão de redução r : : : 
calcular £ p . A seguir resolvemos a equação de Nemst para Q, e finalmente usamos Q para achar | H" ). 
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Resolução: 

A reação da pilha é: 

Zn(s) + * Zrd'(aq) + H,C?) 

A fem padrão é: 

£° = (redução)-^ (oxidação) 
= 0 V- (-0,76 V) = +0,76 V 
Uma vez que cada átomo de Zn perde dois elétrons, 

«» 2 

Usando a equação de Nemst (Equação 20.16), tomos: 

0,45V = 0,76V-”^.ogQ 


log Q = (076 V - 0.45 V) 


L 0,0592 V 

Q=10‘ ,u7 =3.0»10"’ 

A equação da constante de equilíbrio Q para a reação pode ser escrita como: 
Resolvendo para [H'J, temos: 


= 10,47 


[HT’ = 


1,0 


: 3,3 X 10' 11 


3,0 xlO'® 

[iri = 733 x IO' 11 = 5,8 x 1(T mol/L 

Comentário: uma célula voltaica cuja reação da pilha envolve H' pode ser usada para medir [H ] ou o pH. Um mee 
dor de pH é uma célula voltaica espoe ialmenle desenvolvida com um voltímetro calibrado para ler o pH diretamont. 

«o (Seção 16. ‘I) 


PRATIQUE 

Qual éo pH da solução no compartimenta do cátodo da célula mostrado na Figura 20.11 quando P H- = 1,0 atm, IZn 
no compartimento do ânodo é 0,10 mol/L, e a fem da célula é 0,542 V? 

Resposta: pH = 4,19 


Pilhas de concentração 

Em cada uma das células voltaicas que temos examinado até aqui, a espécie no anodo tem sido diferente da> 
cátodo. Entretanto, a fem da célula depende da concentração, de forma que uma célula voltaica pode ser constt 
da usando a mesma espécie tanto no compartimento do anodo quanto no compartimento do cátodo desde qut . 
concentrações sejam diferentes. Uma célula baseada unicamente na fem gerada por causa de uma diferença er 
uma concentração é chamada pilha de concentração. 

Um diagrama de uma pilha de concentração é mostrado na Figura 20.16(a). Um compartimento consiste 
uma lâmina de níquel metálico imerso em uma solução de 1,00 mol/L de Ni : '(flq). O outro compartimento tamb-, - 
tem um eletrodo de .Nli(s), mas está imerso em uma solução de 1,00 x 10 mol/L de Ni 3, (aq). Os doiscompartinv. - 
tos estão conectados por uma ponte salina e por um fio externo com um voltímetro. As reações das semicélula- - 
uma o inverso da outra. 


Anodo: Ni(s) * Ni"' (aq) + 2e" E^, = -0,28 V 

Cátodo: Ni : *(mj) + 2e~ * Ni($) = -0,28 V 

Apesar de a fem padrão para essa pilha ser zero, E ^ (cátodo) - (anodo) •= (-0,28 V) - (-0,28 V) = 
a pilha funciona sob condições não-padrão porque a concentração de Ni'' (aq) é diferente nos dois compartimen: 
\'a realidade, a pilha funcionará até que as concentrações de Ni 2 * em ambos os compartimentos sejam igu 
A oxidação de Ni(s) ocorre na semicélula contendo a solução mais diluída, dessa forma aumentando a concentr 
çáo de \i 2 '(rti 7 ). É, portanto, o compartimento do anodo da pilha. A redução de Ni : ‘(iiq) ocorre na semicélula : 
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[Ni 2 *] = 1,00 xl(T J mol/L [Ni 2 '] = UMmol/L lNi 2+ ] = 0,5 mol/L [Ni 2 *] = 0,5 mol/L 

(a) (b) 

Figura 20.16 Pilha de concentrado baseada na reação de célula N J *-Ni. Em (a) as concentrações de Ni J '(og) nos dois 
compartimentos são diferentes, e a pilha gera uma corrente elétrica. A pilha funciona até que as concentrações de Ni ; *(oq) 
nos dois compartimentos tomam-se iguais, (b) no ponto no qual a pilha atinge o equilíbrio e está 'descarregada'. 


tendo a solução mais concentrada, conseqüen temente diminuindo a concentração de Ni' (flrj), tomando-o o 
compartimento do cátodo. A reação total da pilha é, portanto: 

Ânodo: Ni(s) * Ni : *(rhf; diluída) + 2e" 

Cátodo: Ni : ‘(rtt/; concentrada) + 2e‘ » Ni(s) 


Total: 


Ni : *(arj; concentrada) * Ni : * («f; diluída) 


Podemos calcular a fem de uma pilha de concentração usando a equação de Nemst. Para essa pilha em particu- 
lar vemos que n - 2. A expressão para o quociente de reação para a reação total é Q = [Ni : ‘] 4a ^/[Ni 3 *l cwwnmdil . 
.Assim, a fem a 298 K é: 


E _ £C 0,0592 
n 


logQ 


_ Q 0,0592 ! [Ni : ‘]^ M . 


[Ni 


Z- 1 


*cnrvimtvada 


0,0392, l,00x IO"’ mol/L 

— log 

2 1,00 mol/L 


= +0,0888 V 

Essa pilha de concentração gera uma fem de aproximadamente 0,09 V mesmo com £° - 0. A diferença na 
concentração fornece a força diretora para a pilha. Quando as concentrações nos dois compartimentos se tomam 
iguais, o valor de Q = 1 e E =0. 

A idéia de gerar um potencial pela diferença na concentração é a base para a operação dos medidores de pH 
Figura 16.6). É também um aspecto crítico na regulagem dos batimentos cardíacos nos mamíferos, como aborda- 
remos no quadro "A química e a vida" desta seção. 


COMO FAZER 20.13 

Uma célula voltaica é construída com dois eletrodos de hidrogênio. O eletrodo 1 tem P„ ~ 1,00 atm e uma concen- 
tração desconhecida deH*(a<f). O eletrodo 2 é um eletrodo-padrào de hidrogênio ([H’] - í ,00 mol/L, P„ » 1,00 atm). 
A 298 K a voltagem medida da pilha é 0,211 V, e observa-se que a corrente elétrica flui do eletrodo 1 pelo circuito exter- 
no para o eletrodo 2. Calcule [H*] para a solução no eletrodo 1. Qual é seu pH? 

Solução 

Análise: foram dados a voltagem de uma pilha de concentração e o sentido no qual a corrente flui. Temos também c - 
concentrações de todos os reagentes e produtos, exceto para a concentração de H* na semicélula 1, que é a incógnlr; 
deste exercício. 

Planejamento: podemos usar a equação de Nemst para determinar Q e usar este para calcular a concentração de- - 
nherida. Como essa é uma pilha de concentração, E°, = 0 V. 
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Resolução: usando a equação dc Nerrvsl, lemos. 


mv =.-!®!k,Q 


loíQ *- < 0 ’ 2 UV , fe ^)- 7 - 13 


Q»10T w *a 7,4x10* 

Como a corrente flui do eletrodo 1 para o eletrodo 2, o eletrodo 1 é o anodo da pilha e o eletrodo 2 é o cátodo. As rea- 
çóes dos eletrodos são, portanto, como seguem, com a concentração de H'(ii<;) no eletrodo 1 representada com a incóg- 
nita r 


Eletrodo 1: H.Çç; 1,00 atm) * 2H'(aq; x mol/L) + 2e~ E^, = 0 V 


Eletrodo 2: 2H {aq; 1,00 mol/L) + 2e » H,(s; 1,00 atm) E^ = 0 V 


Portanto, 

[H'(eletrodo 1 )|^P M (eletrodo 2) 
|H (eletrodo 2 )| : P Kj (eletrodo 1 ) 


s : (l,00) 

(1,(X))'(1,I)U> 


r = 7.4 x ío - * 


t = ^74x 10 j ‘=27 «lí F* 

No eletrodo 1, portanto, [H*] = 2,7 x 10 -1 mol/L, e o pH da solução é: 

pH = -log[H ] = -log(27 xlO-*) = 337 

Comentário: a concentração de H' no eletrodo 1 é mais baixa que a concentração no eletrodo 2, que é o motivo de .. 
eletrodo 1 ser o anodo da pilha: a oxidação de H, a H‘(flíj) aumenta [H*| no eletTodo l. 


PRATIQUE 

Uma pilha de concentração é construída com duas semicêlulas de Zn(s) -Zn : ‘(iíi 7 ). A primeira semicélula tem [Zn 
= 135 mol /L, e a segunda tem [Zn : ‘] = 3,75 xUT 1 mol/L. (a) Qual semicélula é o anodo da pilha? (b) Qual é a fem da 
pilha? 

Respostas: (a) a segunda semicélula; (b) 0,105 V. 


Fem da célula e equilíbrio químico 

A equação de Nemst ajuda-nos a entender por que a fem de uma célula voltaica cai à medida que ela desçam 
ga: conforme os reagentes são convertidos em produtos, o valor de Q aumenta, logo o valor de E diminui, evenh. 
almente atingindo £ - 0. Uma vez que AC = -iiFE (Equação 20.11), segue que AG = 0 quando E = 0. Lembre-se d. 
que um sistema está em equilíbrio quando AG = 0. 14.7) Assim, quando E = 0, a reação da célula atinge 

equilíbrio, e não ocorre uma reação líquida na célula voltaica. 

No equilíbrio o quociente de reação é igual à constante de equilíbrio: Q = K^ no equilíbrio. v ,io l : 

A substituição de E = 0 e Q = na equação de Nernst (Equação 20.14) fornece: 

RT 

0 - E° - — ln K 


A 298 K, essa equação simplifica-se para: 

0 059? 

0 = p _u í u^z 1 (T = 298 K) 

n * 

a qual pode ser rearranjada para fomecen 

logK (T = 298 K) [20.lt 

6 ** 0,0592 

Portanto, a constante de equilíbrio para uma reação redox pode ser obtida a partir do valor da fem padrão p. 

a reação. 
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Batimentos cardíacos e eletrocardiograma 


A química e a vida 

O coração humano é uma maravilha de eficiência e 
segurança. Em um dia normal o coração de um adulto bom- 
beia mais de 7 mil L de sangue pelo sistema circulatório, 
normalmente sem nenhuma necessidade de manutenção 
além de uma dieta e estilo de vida sensatos Geralmente 
pensamos no coração como um dispositivo mecânico, um 
músculo que circula o sangue via contrações musculares re- 
gularmente espaçadas. Entretanto, há mais de dois séculos 
dois pioneiros em eletricidade, Luigi Galvani (1729-1787) e 
Alessandro Volta (17-15-1827), descobriram que as contra- 
ções do coração são controladas por fennmenc«s elétricos, da 
mesma forma que os impulsos nervosos pelo corpo são con- 
trolados. Os pulsos de eletricidade que fazem com que o co- 
ração bata resultam de uma combinação notável da 
eletrequímica e das propriedades das membranas semiper- 
meáveis. (Seção 133) 

As paredes da célula são membranas com permeabilida- 
des variáveis em relação ao número de íons fisiologicamente 
importantes (especial mente Na‘, 1C e Ca 3 *). As concentra- 
ções desses íons são diferentes para os fluidos dentro das cé- 
lulas (o fluido intracelular, ou F1C) e fora das células (o fluido 
cxtrnctlulor, ou FEC). Nas células dos músculos cardíacos, 
por exemplo, as concentrações de K‘ no F1C e no FEC nor- 
malmento são 135 mmol/L e 4 mmol/L, respecüvamente. 
Entretanto, para Na', a diferença de concentração entre FIC 
e FEC é o contrário daquela para K ; normalmente, [Na ] n , - 
10 mmol/L e [Na‘) m = 145 mmol/L. 

A membrana da célula é inirialmente permeável aos íons 
K*, mas muito menos aos Na' e aosCa A diferença na con- 
centração de íons KT entre o FIC e o FEC gera uma pilha de 
concentração: apesar de os mesmos íons estarem presentes 
em ambos os lados da membrana, existe uma diferença de 
potencial entre os fluidos que podemos calcular usando a 
equação de Nemsl com E“ = 0. Na temperatura fisiológica 
(37 "Q o potencial em müivolts para mover K' de FEC para 
FICé: 

E,E^ RT log& 

«F * [K‘W 

= 0-(6U mV)logf 1 35 nun P l/L _] = -94 mV 
“ -I nunol/L ) 

F.m suma, o interior da célula e o FEC juntos funcionam 
como uma célula voltaica. O sinal negativo do potencial in- 
dica que se necessita de trabalho para mover K ' para dentro 
do fluido intracelular. 

As variações nas concentrações relativas dos tons no FEC 
e em FIC levam a variações na fem da célula voltaica. As cé- 
lulas do coração que controlam a taxa de contração do cora- 
ção são chamadas de células marcapasso. As membranas das 
células regulam as concentrações de ions no FIC, permitin- 
do-os variar de maneira sistemática. As variações do con- 



Figura 20.17 Variação do potencial elétrico causado 
pelas variações das concentrações dos íons nas células 
marcapasso do coração. 


centração fazem com que a tem varie de uma forma, como 
mostrado na Figu ra 20-1 7. 0 ciclo da fem determina a veloci- 
dade na qual o coração bale. Se as células marcapasso não 
funcionam direito por causa de uma doença ou ferimento, 
um marcapasso artificial pode ser implantado cirurgica- 
mente. O marcapasso arü/idal é uma pequena bateria que 
gera os pulsos elétricos necessários para disparar as contra- 
ções do coração. 

No final do século XIX os dentistas descobriram que os 
impulsos elétricos que provocam a contração dos músculos 
do coração são fortes o suficiente para ser detectados na su- 
perfície do corpo. Essa observação formou a base para a ele- 
tmcardiografin, o monitoramento não-invasivo do coração 
usando umj rede complexa de eletrodos na pele para medir 
a variação de voltagem durante as batidas do coração. Um 
eletrocardiograma normal é mostrado na Figura 20.18. É 
bastante impressionante que, apesar de a principal função 
do coração ser o bombenmento rnmtnico do sangue, ele é 
muito mais facilmente monitorado quando são utilizados os 
impulsos elétricos gerados pelas minúsculas células voltaicas. 



Figura 20.18 Uma impressão de eletrocardiograma 
(ECG) registra os eventos elétricos monitorados pelos 
eletrodos ligados ã superfície do corpo. O eixo horizorts. 
ê o tempo, e o deslocamento vertical, a fem. 
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Química: a ciência central 


COMO FAZER 20.14 


Usando ns potenciais-padrão de redução do Apêndice E, calcule a constante de equilíbrio para a oxidação de Fe'' por 
0 2 em meio ácido. 


0,(s) + 4H" (thf) + 4Fe 3 ~(atf) » 4Fc u (a,/) + 2Hp(0 


Solução 

Análise: dada uma equação redox, pede-se usar os potenciais-padrão de redução para calcular a constante de equilí- 
brio, K^. 

Planejamento: K pode ser calculado a partir de E° usando a Equação 20.18. Portanto, devemos primeiro determinar 
E° a partir dos valores de E^, para as semi-reaçtVs. 

Resolução: as duas semi-reações e seus potenciais-padrão de redução obtidos do Apêndice E são como segue com: 


Redução: 

Oxidação: 

Assim, 

Usando a Equação 20.18, temos: 


0,(£) + 4H'(mj) + 4e » 2H,0(/) 

4Fe*'(fl^) * 4Fe”(mj) + 4e' 


£‘ = (13V)- (0,77 V) = 0,46 V, e « = 4 


lo g*n,= 


n£° 

0,0592 V 


4(0,46 V) 31 
0,0592 V 


End = +1,23 
C=+0,77 


1^ = 1 xlO” 

Comentário: o grande valor de K indica que os íons Fe 2 ' são instáveis em meio ácido na presença de O. (a menos qu. 
um agente redutor apropriado esteja presente). 


PRATIQUE 

Usando os potenciais-padrão de redução (Apêndice E), calcule a constante de equilíbrio a 25 “C para a reação: 

Br,(/) ♦ 2Cl (m/) * CM.ç) + 2Br'(/»ij) 

Resposta: K n - 1,2 * ÍCT 1 ' 




20.7 Baterias ou pilhas 


Bateria ou pilha é uma fonte de energia eletroquimica fechada e portátil que consiste em uma ou mais célu- 
voltaicas (Figura 20.19). Por exemplo, as pilhas comuns dc 1,5 V usadas para acender lanternas e muitos disposit 
vos eletrônicos consumidores são células voltaicas únicas. Voltagens maiores podem ser atingidas ao se usart : 
células voltaicas múltiplas em uma única bateria, como no caso de baterias automotivas de 12 V. Quando as pilha 
são conectadas em série (com o cátodo de uma ligada ao anodo de outra), a pilha produz uma voltagem que 
soma das fems das pilhas individuais. Maiores fems também podem ser atingidas quando utilizadas bater 
múltiplas em série (Figura 20.20). Os eletrodos das baterias são marcados seguindo-se a convenção da Figur s 
20.6 — o cátodo è indicado com um sinal positivo, e o anodo, com um sinal negativo. 

Embora qualquer reação redox espontânea possa servir como base para uma célula voltaica, fabricar uma ba- 

ria comercial que tem característic* 


Figura 20.19 As pilhas são 
células voltaicas que funcionam 
como fontes portáteis de 
eletricidade. As pilhas variam 
martadamente em tamanho e na 
reação eletroquimica usada para 
gerar eletricidade. 



de desempenho especificas pode - 
querer considerável engenhosida:- 
As substâncias oxidadas no anod 
reduzidas no cátodo determinar- 
feni de uma bateria, e a vida útil 
uma bateria depende das quanb; 
des dessas substâncias empacota J- 
na bateria. Geralmente os oomparr 
mentos do anodo e do cátodo sã> - 
parados por uma barreira semelK 
te á barreira porosa da Figura 2'. 
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As diferentes aplicações exigem baterias rom diferentes propriedades. 

A bateria necessária para dar partida no carro, por exemplo, deve ser capaz 
de fornecer uma corrente elétrica grande por um período curto. A bateria que 
faz funcionar os marcapassos, por outro lado, devem ser muito pequenas e ca- 
pazes de fornecer uma corrente pequena mas constante por um longo período 
de tempo. Algumas baterias são pilhas primárias, significando que elas não po- 
dem ser recarregadas. Uma pilha primária deve ser descartada ou reciclada de- 
pois que sua fem cai para zero. Uma pilha secundária pode ser recarregada a 
partir de uma fonte de energia externa depois que sua fem cair. 

Nesta seção abordaremos brevemente algumas baterias comuns. À medi- 
da que fazemos isso, observe como os princípios que temos abordado ate aqui 
no capitulo ajudam-nos a entender essas importantes fontes portáteis de ener- 
gia elétrica. 

Bateria de chumbo e ácido 

Uma bateria automotiva de chumbo e ácido de 12 V consiste em seis célu- 
las voltaicas em série, cada uma produzindo 2 V. O cátodo de cada uma das cé- 
lulas consiste em dióxido de enxofre (PbO,) empacotado em uma grade 
metálica. O anodo de cada célula é composto de chumbo. Ambos os eletrodos 
são imersos em ácido sulfúrico. As reações do eletrodo que ocorrem durante a 
descarga são como seguem: 

Cátodo: PbO : (s) + HSO, (m/) + 3H'(«?^) + 2e . PbS0 4 (s) + 2H,0 <0 

Anodo: Pb(s) + HS0 4 '(flij) * PbS0 4 (s) + H*(m/) + 2e 

PbO.(s) + Pb(s) + 2HS0 4 *(«f) + 2W(aq) > 2PbSG 4 (s) + 2H,0</) (20. 1 9] 

O potencial-padrão da pilha pode ser obtido a partir dos potenciais-padrão de redução no Apêndice E: 

= Kt («todo) - (anodo) = (+1,685 V) - (-0,356 V) = +2,041 V 

Os reagentes Pb e PbO. servem como eletrodos. Como os reagentes são sólidos, não é necessário separar a bate- 
ria em compartimentos de anodo e cátodo; Pb e PbO. não podem entrar cm contato físico direto a menos que uma 
placa do eletrodo toque a outra. Para manter os eletrodos sem se tocarem, espaçadores de madeira ou fibra de vi- 
dro são colocados entre eles (Figura 20.21). 

O uso de uma reação cujos reagentes e produtos são sólidos tem outro benefício. Em virtude de os sólidos 
serem excluídos do quociente de reação Q, as quantidades relativas de Pb(s), PbO,(s) e PbS0 4 (s) não têm efeito na 
fem do acumulador de chumbo, ajudando a bateria a manter fem relativamente constante durante a descarga. A 


- n 

13 V 



Figura 20.20 Quando as pilhas 
são conectadas em série, como na 
maioria das lanternas, a fem total é 
a soma das fems individuais. 


Ai 2 



Grade de chumbo 

u cr, r- , , . , preenchida com 

H 2 S0 4 Grade de chumbo PbCb (cátodo) 
preenchida com 
chumbo esponjoso (anodo) 


Figura 20.21 Desenho esquemático 
mostrando o corte de uma parte de 
bateria automotiva de chumbo e ácido 
de 1 2 V. Cada par anodo/catodo de 
eletrodos produz um potencial de 2 V. 
Seis pares de eletrodos estão 
conectados em série, produzindo a 
vottagem necessária da bateria. 


~so 


Química: a ciência central 


Tem varia um pouco com o uso porque a concentração de H,SO. varia com a extensão da descarga da bateria. Com. 
a Equação 20. 19 indica. H,S0 4 é consumido durante a descarga. 

Uma vantagem da bateria de chumba e ácido é que ela pode ser recarregada. Durante a recarga, uma font* 
externa de energia ê usada para reverter o sentido da Equação 20.19, regenerando Pb(s) e PbO,(s). 

2FbS0 4 (s) 21 LO (/) * PbO-(ã) - Pb(s) + 2HSO/(rrç) + 2H'(a<j) 

Em um automóvel a energia necessária para recarregar a bateria é fornecida pur um gerador operado pek 
motor. A recarga é possível porque PbSO, formado durante a descarga adere aos eletrodos. À medida que a fon- 
te externa força os elétrons de um eletrodo para ou tro, PbSO, é convertido em Pb em um eletrodo, e PbO- no outro 

Pilhas alcalinas 

A pilha primária (náo-recarregável) mais comum é a pilha alcalina. Man 
de 10' pilhas alcalinas são produzidas anualmente. O anodo dessa pilha con- 
siste em zinco metálico em pó imobilizado em um gel em contato com uma st 
lução concentrada de KOH fdai o nome pilhui alcalino). O cátodo é uma mistur 
de MnOj(s) e grafite, separados do anodo por um tecido poroso. A pilha é sela- 
da em uma lata de aço para reduzir o risco de vazamento de KOH concentre 
do. Uma visão esquemática de uma pilha alcalina é mostrada na Figura 20.22 
As reações da célula são complexas, mas podem ser aproximadamente repn 
sentadas como segue: 

2MnOj(s) + 2H : 0(/) + 2e » 2MnO(OH)(s) + 20! E (aq) 

Zn(s) - !OH~(aq) * Zn(OH).(s) + 2e 

A íem de uma pilha alcalina é 1 ,35 V à temperatura ambiente. A pilha alcalina fornece um desempenho muit 
superior comparado ao desempenho das velhas ‘pilhas secas’, que eram baseadas também cm MnO, c Zn com 
substâncias cletroquimicamente ativas. 

Baterias de níquel-cádmio, níquel-hidreto metálico e íon lítio 

O intenso crescimento dos dispositivos eletrônicos portáteis que demandam altas energias, como telefones c-. 
lulares, computadores “notebooks" e gravadores de videos, tem aumentado a demanda por baterias leves e rap 
damente recarregáveis. Lima das baterias recarregáveis mais comuns é a bateria de níquel-cádmio (nicao 
Durante a descarga, o cádmio metálico é oxidado no anodo da bateria enquanto o oxiidróxido de nfqut 
[NiO(OH )(.<)] é reduzido no catndo. 

Cátodo: 2NiO(OH)(s) + 2H.O (/) + 2e > 2Ni(OH),(tO + 20H (a</) 

Anodo: Cd(s) + 20H‘(íiq) ► Cd(OH),(s) + 2e‘ 

Como na bateria de chumbo e árido, os produtos sólidos da reação aderem aos eletrodos, o que permite que 
reações do eletrodo sejam revertidas durante a carga. Uma única célula voltaica de nicad tem uma tem de 1,30 
Um pacote de bateria de nicad normalmente contém três ou mais células em série para produziras lems maio: 
necessárias para a maioria dos disposiLivos eletrónicos. 

Existem desvantagens nas baterias de níquel-cádmio. O cádmio é um metal tóxico pesado. Seu uso autnenL- 
peso das baterias e oferece periga aa meio ambiente — aproximadamente 1,5 bilhões de baterias niquel-cádrr, 
são produzidas anualmente, devendo eventualmente ser recicladas porque perdem a capacidade de ser recarree. 
das. Alguns desses problemas têm sido aliviados pelo desenvolvimento de baterias de níquel-hidreto metali 
(N’iMH). A reação no cátodo das baterias de NiMH é a mesma das baterias de níquel-cádmio, mas a reaçào do ar 
do é muito diferente. O anodo consiste em uma liga metálica, como ZrNL, que tem a habilidade de absorver átorr - 
de hidrogênio (abordaremos as ligas na Seção 23.6). Durante a oxidação no anodo, os átomos de hidrogênio pt 
dem elétrons, e os ions H’ resultantes reagem com os tons OH - para formar H : 0, processo revertido durante 
carga. 

A bateria recarregáveimais nova a receber grande usn nos dispositivos eletrônicos consumidores é a bateria : 

: >n litio (ion-Li). Uma vez que o lítio c um elemento muito leve, as baterias íon-Li atingem maior densidade dee 
'■a — a quantidade de energia armazenada por unidade de massa — que as ba terias com base no níquel. A tecru 
baterias de íon-Li é muito diferente da tecnologia das outras baterias que abordamos aqui, sendo basea c 
• r ; idade dos tons Lf de ser inseridos e removidos de certos sólidos estendidos em camadas. Por exemple 


Separa d oH 

Vedarâo 

-r vi 




Catodo(MnCb 


Anodo _ . 

(Zn mais KOH) 

Figura 20.22 Vista mostrando o 
corte de uma batena alcalina em 
miniatura 

Catado: 


Anodo: 
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Exaustão de 

Figura 20.23 Célula de combustível 
de Hj-Oj de baixa temperatura. 

A membrana porosa permite aos íons 
tr gerados pela oxidação de H 3 no 

Exaustão , I 

Oj, h 2 o 

anodo migrarem para o cátodo, onde 

d« Hj"* 

Entrada 

HjO é formado. 

Entrada 

de O, 



do Hf" 


/ 




. , v. 

Anodo Membrana 


Cátodo 


porosa 


tons Li podem ser inseridos reversivelmente dentro de camadas de grafite (Figura 1 1.41). Na maioria das pilhas 
comerciais, um eletrodo é a grafite ou algum outro material baseado no carbono, e o outro geralmente é feito de 
óxido de cobalto e lítio (LiCo0 2 ). Quando carregados, os ions cobalto são oxidados e os íons Li' migram para a gra- 
fite. Durante a descarga, os íons de Li' migram espontaneamente do anodo de grafite para o cátodo, possibilitando 
que a corrente flua pelo circuito externo. 

Células de combustível 

A energia térmica liberada pela queima de combustíveis pode ser convertida em energia elétrica. O calor pode 
converter a água em vapor, que aciona uma turbina que, por sua vez, aciona o gerador. Normalmente, um máximo 
de apenas 40% de energia a partir da combustão é convertido em eletricidade; o restante c perdido como calor. A 
produção direta de eletricidade a partir de combustíveis por uma célula voltaica poderia, em prindpio, produzir 
maior taxa de conversão da energia química da reação. As células voltaicas que realizam essa conversão usando 
combustíveis convencionais, como H 2 e CH 4 , são chamadas células de combustível. F.stri lamente falando, as célu- 
las de combustível não são baterias porque elas não são sistemas completos. 

O mais promissor sistema de células de combustível envolve a reação de H,(j) e 0.(#) para formar H,0(/) como 
único produto. Essas pilitas geram eletricidade duas vezes mais eficiente que o melhor motor de combustão inter- 
na. Sob condições básicas, as reações do eletrodo na célula de combustível de hidrogénio são: 

Cátodo: 4e' + 0 : (s) + 2FLO(/) ► 40IT(<íq) 

Anodo: 2FL(£) + 40fT(aq) » 4H : O(0 + 4e“ 

2H,(s) + 0 : (£) * 2Hp(/) 

A fem padrão de uma célula de combustível FL-Q, é +1,23 V, refletindo a grande força diretora para a reação 
de H ; e O, para formar H 2 0. 

Até recentemente, as células de combustível eram impraticáveis porque necessitavam de altas temperaturas 
de operação para permitir que a reação da pilha ocorresse a uma velocidade apreciável. Membranas semipermeá- 
veis desenvolvidas recentemente e os catalisadores permitem que as células de combustível th-O, operem a tem- 
peraturas abaixo de 100 U C. Um desenho esquemático de uma célula de combustível de baixa temperatura FL-O, é 
mostrado na Figura 20.23. Essa tecnologia é a base para veículos movidos a células de combustível livres de polui- 
ção, como os abordados no quadro "A química no trabalho" da Seção 1.4. Atualmente há um grande número de 
pesquisas para melhorar as células de combustível. Muitos esforços são dirigidos no sentido de desenvolver célu- 
las de combustível que usem combustíveis convencionais, como hidrocarbonetos e álcoois, que não são tão difíceis 
de manipular e distribuir como o gás hidrogênio. 

20.8 Corrosão 


As baterias são exemplos de como as reações redox espontâneas podem ser usadas produtívamente. Nesta se- 
ção, examinaremos as reações redox indesejáveis que levam à corrosão de metais. As reações de corrosão são rea- 
ções redox espontâneas nas quais um metal é atacado por alguma substância em seu ambiente e é convertido em 
um composto não-desejado. 
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Química: a ciência central 


Para quase todos os metais, a oxidação é um processo tennndinamit amente favorável nn nr á temperatura nrr 
bietite. Quando o processo de oxidação não é inibido de alguma forma, ele pode ser muito destrutivo Entretanto 
oxidação pode também formar uma camada de óxido protetor Lsulante que previne a reação adicional do mec. 
abaixo da camada. Com base no potencial-padrão de redução para Al 3 " , por exemplo, esperaríamos que o alumin. 
metálico fosse facilmente oxidado. Entretanto, as muitas latas de alumínio, refrigerante e cerveja que sujam o arr 
biente são amplas evidências de que esse material sofre apenas corrosão química muito lenta. A excepcional est. 
lulidade do alumínio ativo ao ar deve-se à formação de um revestimento protetor fino de óxido hidrato de Al e 

— na superfície do metal. O rev estimento de óxido é impermeável a O, ou H ; 0, portanto protege o metal da cam. 
da inferior de corrosão adidonal. O magnésio metálico é protegido de modo semelhante. Algumas ligas metálica - 
como o aço inoxidável, formam também revestimentos de óxido protetores impenetráveis. 

Corrosão do ferro 

A ferrugem (Figura 20.24) é um processo de corrosão conhecido que impL 
ca impacto econômico significativo. Estima-se que até 20% do ferro produzia 
anualmente nos Estados Unidos é usado para repor objetos de ferro descar 
dos por causa de danos de ferrugem. 

A ferrugem requer tanto oxigênio quanto água. Outros fatures — como o p ' 
da solução, a presença de sais, o contatu com metais mais difíceis de oxidar que 
ferro e o desgaste no ferro, por exemplo — podem acelerar a ferrugem. 

A currosâo do ferro é eletroquímica por natureza. Não apenas o proci>- 
de corrosão envolve a oxidação c a redução, mas o metal por si sò conduz cl. 
tricidade. Portanto, os elétrons podem mover-se por ele de uma região onc. 
ocorre oxidação para outra onde há redução, como em células voltaicas. 

Como o potencial-padrão de redução para a redução de F e z '{nq) é men. • 
positivo e que aquele para a redução de Ch, Fe(s) pode ser oxidado por O 

Cátodo: 0,(jf) + + 4e -> 2 H t O(/) E®, = 1,23 V 

Anodo: Fe(s) » Fe~’(ii(j) + 2e" = -0,44 V 

Uma parte do ferro pode servir como anodo onde ocorre oxidação de Ft 
Fe . Os elétrons produzidos migram pelo metal para a outra parte da superr 
cie que serve como cátodo, onde Q, é reduzido. A redução de O, necessita de H\ de forma que a diminuição d 
concentração de H' (aumento do pH) toma a redução de 0 : menos favorável. O ferro em contato com uma soluçí 
cujo pH e maior que 9 não sofre corrosão. 

O Fe 3 ' formado no anodo é eventualmente mais oxidado a Fe J , que forma o óxido de íerro(lil) hidratado a 
nhecido como ferrugem. 4 

4Fe'*(rttf) + 0,(£) + 4HjO(0 + ItFÇO (/) . 2Fe,0 3 •.tH : 0(s) 4 SU’^) 

Uma vez que o cátodo é geralmente a área que tem maior suprunentu de O,, a íerrugem normalmente depus 
la-se lá. Se você olhar de perto uma pa exposta do lado de fora no ar úmido com sujeira úmida aderida á sua láir. 
na, será possível notar que ocorreu corrosão sob a sujeira, mas que a ferrugem ocorreu em outro lugar, onde O 
mais facilmente disponível O processo de corrosão está resumido na Figura 20.5. 

O aumento da corrosão provocado pela presença de sais é geralmente evidente nos automóveis em áreas onc 
se joga muito sal nas ruas durante o inverno. Do mesmo modo que uma ponte salina em uma célula voltaica, ■ 
íons do sal fornecem o eletrõlito necessário para completar o circuito elétrico. 

Prevenindo a corrosão do ferro 

O ferro é em geral coberto com um revestimento de pintura ou outro metal, como estanho ou zinco, para prv:- 
ger sua superfície contra a corrosão. Cobrir a superfície com pintura ou estanho é uma maneira simples de prev 
nir o oxigénio e a água de a tingir a superfície do ferro. 5e o revestimento é quebrado e o ferro é exposto ao oxigén* 
e á água, a corrosão começará. 


Normalmente, os compostos metálicos obtidos de solução aquosa têm água associada a ide*. Por exemplo, o sul lato de cobre . 
cristaliza -se a partir de água com 5 mols de água por mol de CuSO, Representamos essa fórmula coma CuS0 4 *511,0. 1. 
-np --to* são chamados hidratas. A ferrugem é um hidrato de óxido cie terro(lll) com uma quantidade varia 

r içua de hidratação Representamos esse conteúdo variável dc- água escrevendo a fórmula como Fe-XX, • xH.O 



Figura 20. 24 Corrosão do ferro 
em um estaleiro. A corrosão do 
ferro é um processo eletroquimico 
de grande importância econômiej. 
O custo anual da corrosão metálica 
nos bslados Unidos é estimado em 
70 bilhões de dólares 
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Ar 

Depósito de ferrugem 
(FeA* tHjO) 


Gota 
de água 



(Cátodo) 


(Anodo) 


Ü 2 + 4H * + 4e‘ . 2H z O Fe *Fe :+ + 2e~ 

ou 

» -iOH" 

Ferro 


O, + 2H 7 0 + 4e 


Figura 20.25 Corrosão do ferro em contato com a 

agua. 


Gota 
de água 



Figura 20.26 Proteção catódica do ferro em 
contato com o zinco. 


O ferro galvanizado, que é o ferro revestido com uma fina camada de zinco, usa o prindpio da eletroquímica 
para proteger o ferro da corrosão mesmo depois que o revestimento da superfície for quebrado. Os potcnciais pa- 
drâo de redução para o ferro e o zinco são: 

Fe 2 '(aq) + 2e Fe<s) E^ = -0,44 V 

Zn 3 >rj) + 2e‘ » Zn(s) E^ = -0,76V 

Como o valor de E^, para a redução de Fe ; ' é menos negativo (mais positivo) que aquele para a redução de 
Zn‘\ Fe : * é mais facilmente reduzido que Zn' 4 , Ao contrário, Zn(s) é mais facilmente oxidado que Fe(s). Assim, 
mesmo sc o revestimento de zinco for quebrado e o ferro galvanizado é exposto ao oxigênio e à água, o zinco, que é 
mais facilmente oxidado, serve como anodo e é corroído em vez do ferro. O ferro funciona como cátodo no qual 0 ; 
e reduzido, como mostrado na Figura 20.26. 

A proteção de um metal contra corrosão tomando-o cátodo em uma célula eletroquímica é conhecida como 
proteção catódica. O metal que é oxidado enquanto protege o cátodo é chamado anodo de sacrifício. Os encanamen 
tos subterrâneos geralmente são protegidos contra corrosão ao tomar o encanamento cátodo de uma célula voltai- 
ca. Pedaços de metal ativo como o magnésio são enterrados ao longo do encanamento e conectados a ele por um 
tio, como mostrado na Figura 20.27. Em solos úmidos, onde a corrosão pode ocorrer, o metal ativo funciona como 
anodo, e o encanamento sofre proteção catódica. 


Nível do 
terreno 


Elctrólito 
do solo 


Cano de água, 
o cátodo 


Anodo de 
magnésio 


Fio de cobre 
isolado 


[ Conexão 

soldada 



Figura 20.27 Proteção catódica de 
um cano de ferro para água. O anodo 
de magnésio é circundado por uma 
mistura de gesso natural, sulfato de 
sódio e argila para promover a 
condutividade dos íons. O cano em 
questão é o cátodo de uma célula 
voltaica. 
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COMO FAZER 20.15 

Determino a corrosão que ocorreria se uma canaleta de ferro fosse pregada a uma casa com pregos de alumínio. 
Solução 

Análise: pede*se descrever como ocorre a corrosão quando Fe está em contato com AL 

Planejamento: uma célula voltaica pode ser formada no ponto de contato de dois metais. O metal irmis facilmente 
oxidado funcionará como anodo e, conseqüentemente, sofrerá corrosão. O outro metal servirá como cátodo. Para de- 
terminar qual metal é mais facilmente oxidado, devemos comparar seus potenciais-padrão de redução a partir da Ta- 
bela 20.1 ou do Apêndice E. 

Resolução: ns potenciais-padráo de redução de Fe e Al são como segue: 

Cátodo: Fe 1 *^) + 2e' * Fefs) E^ = -0,44 V 

Anodo: Al(s) * Al**(o?) + 3e E^ = -l,66 V 

Fe será cátodo porque seu valor de é menos negativo que o de Al. (Isto ê, Fe 3 ' é reduzido mais facilmente do que 
Al 1 ', logo Fe c mais difícil de oxidar que AL) A canaleta de ferro será, portanto, protegida contra a corrosão nas vizi- 
nhanças do prego de alumínio porque o ferro funciona como cátodo durante a corrosão eletroquímica. Entretanto, o 
prego será corroído levando eventualmente a canaleta ao chão! 

PRATIQUE 

Com base nos potenciais-padrão de redução na Tabela 20. 1. quais dos seguintes metais forneceriam a proteção catódi- 
ca ao ferro: Al, Cu, Ni, Zn? 

Resposta: Al, Zn. 


20.9 Eletrólise 


As células voltaicas são baseadas nas reações de oxirredução espontâneas. Contrariamente, é possível usar a 
energia elétrica para fazer com que reações redox não espontâneas ocorram. Por exemplo, a eletricidade pode ser 
usada para decompor o cloreto de sódio fundido em seus elementos componentes: 

2NaCl (I) * 2Na(/) + CU{g) 

Tais processos, produzidos por uma fonte externa de energia elétrica, são chamados reações de eletrólise e 
ocorrem em células eletroliticas. 

Uma célula eletrolítica consiste em dois eletrodos em um sal fundido ou uma solução. Uma bateria ou qual- 
quer outra fonte de corrente elétrica direta age como bomba de elétrons dentro de um eletrodo e puxando-os dt 
outro eletrodo. Exatamente como em células voltaicas, o eletrodo onde ocorre redução é chamado cátodo e o ele- 
trodo onde ocorre oxidação é chamado anodo. Na eletrólise de NaCl fundido, mostrada na Figura 20,28, os íon- 
Na* pegam elétrons e são reduzidos a Na no cátodo. À medida que os íons Na* próximos do cátodo são esgotados 
íons Na' adicionais migram para ele. Analogamente, existe um movimento líquido de íons CP para o anodo, onde 
eles são oxidados. As reações do eletrodo para a eletrólise de NaCl fundido são resumidas como segue: 

Cátodo: 2Na '(/) + 2e' ► 2Na (/) 

Anodo: 2C1 (/) * Cl^) + 2e' 

2Na*(f) + 2CP(/) » 2Na(/) + Cl 2 (£) 

Observe a maneira na qual a fonte de voltagem está conectada aos eletrodos na Figura 20.28. Em uma oélul 
voltaica (ou qualquer outra fonte de corrente direta), os elétrons mnvem-se do terminal negativo (Figura 20.6). Por- 
tanto, o eletrodo da célula eletrolítica conectado ao terminal negativo da fonte de voltagem é o cátodo da célula; ele 
recebe elétrons usados para reduzir a substância. Os elétrons removidos durante o processo de oxidação no anod 
migram para o terminal positivo da fonte de voltagem, assim completando o circuito da célula. 

•\ eletrólise de sais fundidos é um importante processo industriai para a produção de metais ativos, cornáx»- 
Jío e alumínio. Teremos mais a dizer sobre eles no Capítulo 23, quando abordaremos como os minérios são reé ax 
ii>s em metais. 
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Anodo.. 


Cátodo 



NaCl 

fundido 


2C1' — ► Cl 2 {g) + 2e" 2Na + + 2c 


Figura 20.28 Eletrólise de cloreto ce 
sódio fundido. Os íons Cl são 
oxidados a Cl 2 (g) no anodo, e os fors 
Na' são reduzidos a Na(/) no cátodo. 


Eletrólise de soluções aquosas 

Por causa dos altos pontos de fusão das substâncias iônicas, a eletrólise de 
sais fundidos necessita de altas temperaturas. ■ Obtemos os mes- 

mos produtos se fizermos a eletrólise de solução aquosa de um sal em vez de fa- 
zer do sal fundido? A eletrólise de uma solução aquosa é complicada pela 
presença da água, parque temos de considerar se a água é oxidada (para formar O,) ou reduzida (para formar H,) 
em vez dos íons do sal. 

Suponha que coloquemos uma solução aquosa de NaF em uma célula eletrolítica. Os possíveis reagentes na cé- 
'ula são Na', F e H,0. Tanto Na' quanto H : 0 podem ser reduzidos, mas F não pode ser reduzido porque o ion flu- 
oreto não pode ganhar elétrons adicionais. Assim, as reações possíveis no cátodo são: 

Na*(flíj) + e * Na(s) E^ = -2,71 V 

2H z O(l) + 2e * H,(g) + 20H~(<rç) E^ - -0,83 V 

Lembre-se de que quanto mais positivo (ou menos negativo) o valor de E^,, mais favorável é a redu- 
ção. ... 20 . 4 ) Portanto, a redução de H,Oem H 2 é muito mais favorável que a redução de Na* em Na. O gás 

hidrogênio é produzido no cátodo. 

F ou H,0 devem ser oxidados no anodo porque Na' não pode perder mais elétrons. 

2 F(aq) * F,(g) + 2e E^ = +2,87 V 

2FLO(/) »0 3 (g) + 4H'(a/7) + 4e E^ = +l,23 V 

Em virtude de a oxidação ser o inverso da redução, quanto mais negativo (ou menos positivo) o valor de , 
mais favorável será a oxidação. Assim, é muito mais fácil oxidar H,0 que F. Na realidade, é mais fácil ainda oxidar 
OH (íiç) produzido no cátodo. 

40H (aq) » 0 2 (tf) + 2H ; O(0 + 4e' = +0.40 V 

lndependen temente do fato de HjOou OH“ ser oxidado, 0,(g) é produzido no anodo em vez de F,(g). Portar’ 
a eletrólise de NaF(a^) funciona apenas para a redução de H : 0. NaF(oí/) serve apenas como um eletrólito para per- 
mitir que a corrente seja conduzida pela célula eletrolítica. 

Podemos usar a Equação 20.8 para calcular a íem mínima necessária para preceder a eletrólise. 

Cátodo: 4H,0 (/) + 4e' 2H,(s) + 40FT(m?) = -033 V 

Anodo: 4QFT (aq) » 0,(g) + 2H,0(/) + 4e' E^ = +0,40 V 


■h 


ANIMAÇÃO 

Eletrólise da água 


2H,0(/) »2R(g) + 0,(g) 


E^ = -U3V 
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Química: a ciência renh-al 


Observe que E^, = E^ (cátodo) - E^, (anodo) é negativo, logo o processo não é espontâneo e deve ser dirigido 
por uma fonte de energia externa. 

A eletrólise de NaCl(rt^) leva a um resultado um tanto quanto inesperado. Mo cátodo 11,0 é reduzido a H- 
como com NaF(mjf). As reações possíveis no anodo são a oxidação de H,0(/) ou a oxidação de CT(aq). 

2HXKI) ► 0 ,( 5 ) + 4H>q) + 4e" = +1 ,23 V 

2Cl-(/uj) ► CI,(5) + 2e- = + 1,36 V 

Com base nos valores de E^ , esperaríamos que H ,0(/) fosse oxidado em vez de Cl' . Entretanto, os experimen- 
tos mostram que Cl é normalmente oxidado em vez de H,0. Esse resultado contra-intuititvo ocorre por causa da 
cinética do processo do eletrodo — em síntese, mesmo que a oxidação de H,0 seja termod imttt kamente favorecida, 
a energia de ativação para a oxidação de Cl" é mais baixa, logo ela é dneticamente favorecida. As re- 

ações de célula observadas para a eletrólise de NaCl(m/) são resumidas como segue: 

Ca todo: 2H : 0(/) + 2e" » H : ($) + 20H"( aq) 

Anodo: 2G~(m)) » CU(£) + 2e" 

2 H,0(/) + 2CT(/7<j) » H,(5) + Cl,(5) + 20H> ? ) 

Esse processo eletrolítico é industrialmonte significativo porque os produtos — H,, Cl, e \’aOH — são substân- 
cias comerciais importantes. 

COMO FAZER 20.16 

A eletrólise de AgF(íiq) em um meio ácido leva ã formação de prata metálica e gás oxigênio, (a) Escreva a semi-reação 
que ocorre em cada eletrodo, (b) Calcule a lem extvma mínima necessária para que esse processo ocorra sob condi- 
ções-padrão. 

Solução 

Análise: diz-se que a eletrólise de uma solução aquosa de AgF produz Ag e O, e pedc-sc escrever as semi-reações e cal- 
cular a fem mínima necessária para o processo. 

Planejamento: quando uma solução aquosa de um composto iônico for eletrolisada, os reagentes são H,0 e os ions de 
soluto (nesse caso Ag" e F~). Como os produtos são Ag eO,, os reagentes devem ser Ag" e H,0. Escrever as semi-reações 
para esses processos rev ela qual é a oxidação e qual é a redução; em decorrência, qual cxrorre no anodo e qual ocorre no 
cátodo. A fem minima é encontrada usando a Equação 20.8 para calcular o potencial-padrão da célula. 

Resolução: (a) O cátodo é o eletrodo onde ocorre a redução. Como Ag‘(aç) é reduzido a Ag(s), a semi-reação é a se- 
guinte: 

Ag '(aq) + e" * Ag(s) E^ = +0,799 V 

O potencial-padrão de redução para a redução de Ag* é mais positivo que para a redução de HjO(/) a H,(g) (E^ - 
-0,83 V) ou de H‘(aç) a H.Qj) (E^, = 0,0 V). Quanto mais positivos os valores de ££, , mais favorável a redução. Assim 
Ag* é a espécie mais favorável para a redução na solução. 

As possíveis semi-reações do anodo são a oxidação de F a F, ou a oxidação de H,0 a O,. (Em virtude de a solução se: 
árida, espera-se que a concentração de OH" seja pequena. logo não consideraremos a oxidação de OH".) O problenu 
afirma que 0 ,(g) é produzido, logo a reação do anodo é: 

2H,0(l) ► 0 ,( 5 ) + 4H*(mj) + 4e" £^=+!23V 

Como observ ado anteriormente na abordagem da eletrólise de NaF(ni/), a oxidação de H,0 c mais favorável que a oxi- 
dação de F. 

(b) A fem padrão da célula &. 

E° = (cátodo) (anodo) - (+0,799 V) - (+ 1 23 V) = -0,43 V 

Uma vez que a fem da célula é negativa, uma fem externa de no mínimo +0,43 V deve ser fornecida para forçar a 
ocorrência de eletrólise. 

PRATIQUE 

A eletrólise de CuCl,(nç) produz Cu(s) c Cl,(g). Qual é a fem externa minima necessária para dirigir essa eletrólise -oc 
c ondições- padrão? 

Resposta: +1,02 V 
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Elctrólisc com eletrodos ativos 

Até aqui na abordagem de eletrólise, temos encontrado apenas eletrodo inertes; eles não sofrem reação, ma - 
servem meramente como a superfície onde a oxidação e a redução ocorrem. Entretanto, várias aplicações prant- 
eia eletroquimica são baseadas nos eletrodos ativos — eletrodos que participam do processo de eletrólise A gal: 
nophistia, por exemplo, usa a eletrólise para depositar uma fina camada de metal em outro para melhorar o aspect 
visual ou a resistência à corrosão (Figura 20.29). Podemos ilustrar os princípios da eletrólise com eletrodos ath o~ 
descrevendo como galvanizar o níquel em um pedaço de aço. 

A Figura 20.30 ilustra a célula eletrolítica para o experimento de galvano- 
plastia. O ânodo da célula é uma lâmina de níquel metálico, e o cátodo é a peça 
de aço que será galvanizada. Os eletrodos são imersos em uma solução de 
\iSO ; (M/). O que acontece nos eletrodos quando uma fonte de voltagem externa 
é ligada? A redução ocorrerá no cátodo. O potencial-padrão de redução de Ni 3 * (£^ = -0,28 V) é menos negativo 
que o de HX) ( E ^ = -0,83 V), logo Ni 2 ' será preferencialmente reduzido no cátodo. 

No anodo precisamos considerar quais substâncias podem ser oxidadas. Para a solução de NiS0 4 (aq), apenas o 
solvente H ? 0 é facilmente oxidado porque nem Ni 2 * nem SO. podem ser oxidados (ambos já têm seus elemento- 
nos estados de oxidação mais altos possíveis). Entretanto, os átomos de Ni no anodo podem sofrer oxidação. Por- 
tanto, os dois processos possíveis são: 

2H : 0(/) ► 0-[g) + 4H*(mj) + 4e' E^= +1,23 V 

Ni(s) . Ni 2 >q) i2e- C^- -0,28 V 

Uma vez que ambas as semi-reaçóes são de oxidação, a mais favorecida será aquela com menor valor de . 
Consequentemente, esperamos que Ni(s) seja oxidado no anodo. Podemos resumir as reações do eletrodo como 
segue: 

Cátodo (Lâmina de aço): Ni 2 *(nq) + 2e' * Nl(s) = -0,28 V 

Anodo (lâmina de niquel): Ni(s) » Ni ‘(flí/) + 2e* -0,28 V 

Se observarmos a reação total, parece que nada aconteceu. Entretanto, durante a eletrólise transferimos os áto- 
mos de Ni do anodo de Ni para o cátodo de aço, galvanizando o eletrodo de aço com uma fina camada de átomos 
de niquel. A fem padrão para a reação total é F.'^ — E‘ nl (cátodo) - (anodo) = 0 V. Apenas uma pequena fem é ne- 

cessária para fornecer o 'empurrão' para transferir os átomos de níquel de um eletrodo para outro. No Capítulo 23 
exploraremos mais a utilidade da eletrólise com eletrodos ativos como meio de purificação de metais brutos. 

Aspectos quantitativos da eletrólise 

A estequiometria de uma semi-reação mostra quantos elétrons são necessários para atingir um processo eletro- 
lítico. Por exemplo, a redução de Na* em Na é um processo de um elétron: 

Na* + e' » Na 


b 


FILME 

Galvanoplastia 



(a) (b) 

Figura 20.29 Galvanoplastia de utensílios de prata, (a) A prataria 
é retirada do banho de galvanoplastia. (b) O produto final polido. 



NiSO, 

aquoso 


Cátodo 
de aço 


Anodo ^ — Lâmina 

deníque! de níqu, 


Figura 20,30 Célula eletrolítica 
com um eletrodo de metal ative 
O níquel dissolve-se do anodo 
formar Ni J *(oq). No cátodo o 
Ni J *(oq) é reduzido e forma ur a 
placa’ no cátodo. 
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Química: a ciência central 


Portanto, 1 mol de elétrons depositará 1 mol de Na metálim; 2 mok He elétrons depositarão 2 mols de Na metá- 
lico, e assim por diante. Analogamente, 2 mols de elétrons são necessários para produzir 1 mol de cobre a partir de 
Cu J \ e 3 mols de elétrons são necessários para produzir 1 mol de aluminio a partir de Al v . 

Cu : ‘ + 2e' *Cu 

Al 1 ' + 3e' ► Al 


Para qualquer semi-reação, a quantidade de uma substância reduzida ou oxidada em uma célula eletrolítica e 
diretamente proporcional ao número de elétrons transmitidos à célula. 

A quantidade de carga que passa pelo circuito elétrica, como aquele em uma célula eletrolítica, é geralmentt 
medida em coulombs. Como observado na Seção 20.5, a carga em 1 mol de elétrons é 96.500 C (1 faraday). 

1 F = 96.500 C/mol de e' 


Um coulomb é a quantidade de carga passando em um ponto em um circuito em 1 s quando a corrente for 
ampere (A). s Consequentemente, o número de coulombs que passa através de uma célula pode ser obtido multipl; 
cando-se a amperagem pelo tempo em segundos. 



ATIVIDADE 

Eletrólise 


Coulombs - ampères x segundos [20.20 

A Figura 20.31 mostra como as quantidades das substâncias produzidas ou 
consumidas estão relacionadas â quantidade de carga elétrica usada. A mesrr 
relação pode também ser aplicada às células voltaicas. 



Quantidade 
de matéria 
de elétrons 
(faradays) 



Quantidade 
de matéria 
de substância 
oxidada ou reduzida 




Gramas de 
substância 
oxidada ou 
reduzida 


Figura 20.31 Etapas que relacionam a quantidade de carga elétrica usada na eletrólise às quantidades de substâncias 
oxidadas ou reduzidas. 


COMO FAZER 20.17 

Calcule a massa em gramas de alumínio produzida em 1,00 h pela eletrólise de AlCl , fundido se a corrente elétrica é 10,0 1 
Solução 

Análise: diz-se que AlCl, foi eletrolisado para formar Al e pede-se calcular a massa em gramas de Al produzida em 
1,00 h com 10,0 A. 

Planejamento: a Figura 20 Jl fornece um mapa da rota do problema. Primeiro, o produto da amperagem pelo temp 
em segundas fornece o número de coulombs de carga elétrica usada (Equação 20.20), Em segundo lugar, os coulomb> 
podem ser convertidos em faradays (1 F - 96.500 C/mol de e‘), que nos diz a quantidade de matéria de elétrons fome 
eida. Em terceiro lugar, a redução de 1 mol de Al " em Al requer 3 mols de elétrons. Conseqüentemcnte, podemos um : 
a quantidade de matéria de elétrons para calcular a quantidade de matéria de Al metálico que ele produz. Finalmenti 
convertemos quantidade de matéria de Ai em gramas. 

Resolução: inicialmente, calculamos os coulombs de carga elétrica que passam pela célula eletrolítica: 

Coulombs - ampêres x segundos 

= (10,0 A)(l ,00 h> ( j [ ) = 3,60 x 10 4 C 




Em segundo lugar, calculamos a quantidade de matéria de elétrons (o número de faradays de carga elétrica) que pa>s 
peia célula: 


Quantidade de matéria de e' = (3,60 x 10 J Q 


1 mol de e 
96.500 C 


= 0,373 mol de e 


- Crmtrariamente, a corrente é a taxa de fluxo de eletricidade. Um ampere (normalmenJe designado por 1 A) é a corrente associa . 
fluxo de 1 C que passa em um ponto em cada segundo. 
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hm terceiro lugar, relacionamos a quantidade de matéria de elétrons á quantidade de malúria de alumíni • r— ; : ; 
usando a semi-reação de redução de Al u : 

Al 3 * + 3c* * Al 


Assim, são necessários 3 mols de elétrons (3 F de carga elétrica) para formar 1 mol de Al: 

Quantidade de matéria de Al = (0,373 mol de e ) I * ^ = 0,124 mol de Al 

ç3 moLsdee J 

Finalmente, convertemos quantidade de matéria em gramas: 

Gramas de Al = (0,124 mol de Al) [ 27 '°£ d ~ I = 3,36 g de Al 

1 1 mol de Al ) 


Uma vez que cada etapa envolve uma multiplicação por um novo fator, as etapas podem ser combinadas etn uma úni- 
ca sequência de fatores: 


Gramas de Al - (3,60 * 10* C) 


1 mol de e 
96.500C , 


i i.' M 27,0 g de Al 
3 mols de e 1 { 1 mol de Al 


j = 336 g de Al 


PRATIQUE 

(a) A semi-reação de formação do magnésio metálico com a eletrólisede MgCI, fundido é Mg ' + 2e * Mg. Calcu- 

le a massa de magnésio formada com a passagem de uma corrente de 60,0 A por um período de 4,00 x 10 3 s. (bl Quan- 
tos segundos seriam necessários para produzir 50,0 g de Mg a partir de MgCI, se a corrente for 100,0 A? 

Resposta s: (a) 303 g de Mg; (b) 3,97 * 10 3 s. 


7 rabalho elétrico 

Já vimos que um valor positivo de £ está associado a um valor negativo para a variação da energia livre e, p r- 
runto, com um processo espontâneo. Sabemos também que, para qualquer processo espontâneo, AG é uma medi d;, 
io trabalho máximo útil, que pode ser extraido do processo; AG = - ( riecá. l c 3 1 Como AG = -itFE. 

trabalho elétrico útil máximo obtido a partir de uma célula voltaica é: 

= -nFE 120211 

A fem da célula, E, é um número positivo para uma célula voltaica, logo te mjv será um número negativo para um; 
.-lula voltaica. O trabalho realizado por um sistema iw sua vizinhança é indicado pelo sinal negativo de ic. 
a 522) Assim, o valor negativo de iv inÁ% significa que uma célula voltaica realiza trabalho em sua vizinhança. 

Em uma célula eletrolítica usamos uma fonte externa de energia para realizar um processo eletroquimico nà 
spontâneo. Nesse caso, AG é positivo e £„, é negalivo. Para forçar a ocorrência do processo, precisamos aplicar ur 
rotencial externo, que deve ser maior em módulo do que Por exemplo, se um processo espon- 

tâneo tem - -0,9 V, então o potencial externo E nt deve ser maior que 0,9 V para que o processo se efetue. 

Quando um potencial externo é aplicado a uma célula, as vizinhanças estão realizando trabalho no sisteir : 

- quantidade de trabalho realizada é dada por: 

w = t tFE ní [20221 

Diferentemente da Equação 20.21, não existe sinal de menos na Equação 20.22. 0 trabalho calculado na Equ^- 
io 20.22 será um número positivo porque as vizinhanças estão realizando trabaUio no sistema. A grandeza ; 
Iquaçào 20.22 é a quantidade de matéria de elétrons forçada no sistema pelo potencial externo. O produto n ■ ? t a 
srga elétrica total fornecida ao sistema por uma fonte externa de eletricidade. 

O trabalho elétrico pode ser expresso cm unidades de energia de watts multiplicadas pelo tempo. O watt 
.ma unidade de potência elétrica (isto é, a taxa de gasto de energia). 

1 W = lJ/s 


Assim, um watt-segundo é um joule. A unidade empregada pelos utensílios elétricos é o quilo: 


kWh), igual a 3,6 * 10° J. 


kWh = (1.000 W) (1 h)(^)(^' 


= 3,6 x IO'’ J 




Química: a ciência central 


l sando essas considerações, podemos calcular o trabalho máximo alcançável a partir das células voltaicas e 
rrabalho mínimo necessário realiza as reações detrolíticas desejadas. 


COMO FAZER 20.18 

Calcule o número de quilowatts-hora de eletricidade necessários para produzir 1,0 x IO 1 kg de alumínio pela eletróli- 
de AI 1 ' se a fem aplicada for 4,50 V. 

Solução 

Análise: dadas a massa de alumínio produzida a partir de Al e a voltagem aplicada, pede-se calcular a eniTgia, etr 
quilowatt-hora, necessária para a redução. 


Planejamento: a partir da massa de Al, podemos calcular primeiro a quantidade de matéria de Al, depois o núrnen 
de coulombs necessários para obter aquela massa. Podemos usar a Equação 20.22 (n» = nFE ol ), onde nF é a carga tota 
em coulombs e £„, é o potendal aplicado, 430 V. 


Resolução: primeiro, precisamos calcular nF, o número de coulombs necessários. 


Coulombs = (1,00 x 1Q 1 kg de Al) 


( 1.000 g de Al | 

| 1 mol de Al ^ 

í 3F ) 

/96300C) 

[ 1 kg de Al J 

1 273 g de Al J 

1. 1 mol de Al J 

1 1 F J 


= 1,07 xl0‘"C 


Podemos agora empregar a Equação 20.22 para calcular w. Ao fazermos isso, devemos aplicar vários fatores de cor 
versão, incluindo a Equação 20.23, que fornece a conversão entre o quilo watt-hora e o joules: 


Quilowatt-hora = (1,07 x 10 1 " Q(430 V) 



= 134xl0‘ kWh 


Comentário: essa quantidade de energia não inclui a energia usada para extrair, transportar e processar o minério c 
alumínio nem para manter o banho de eletnilise fundido durante a eletrólise. L'ma célula eletrolitica típica usada par. 
reduzir o minério de alumínio em alumínio metálico Ivm apenas 40"n de eficiência, com 60% da energia elétrica sen d 
dissipada como calor. Portanto, é necessário algo em tomo de 33 kWh de eletricidade para produzir 1 kg de alumínio, 
indústria de alumínio consome aproximadamente 2% da energia elétrica gerada nos Estados Unidos. Uma vez que isr- 
é usado prinripalmente para reduzir o alumínio, reciclar esse metal economiza grandes quantidades de energia. 


PRATIQUE 

Calcule o número de quilowatts-hora de eletricidade necessários para produzir 1 ,00 kg de Mg a partir da eletrólise o-, 
MgCl; fundido se a fem aplicada for 5,00 V. Suponha que o processo tenha 100% de eficiência. 

Resposta : 113 kWh 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

K r a 298 K para fluoreto de ferro(U) é 2.4 < 1CT”. (a) Escreva a semi-reação que fornece us prováveis produtos da redu- 
ção de dois elétrons de FeF,(s) em água. (b) Use o valor de K r . e o potencial-padrão de redução de Fe' (aq) para calcuk 
o potencial- padrão de redução para a semi-reaçâo do item (a), (c) Racionalize a diferença no potcncial-padrão de r- 
dução para a semi-reação do item (a) com aquela para 

Solução (a) O fluoreto de ferro(II) é uma substância iônica que consiste em íons Fe ' e F. Pede-se determinar onct- 
dois elétrons poderiam scr adicionados a FcF r Não podemos visualizar n adição de dois elétrons aos íons F par.- 
formar F , logo parece provável que poderiamos reduzir os íons Fe' em Fe(s). Em conseqüénaa, supomos a seguir)'.* 
semi-reação: 

FeF ; (s) + 2e' » Fe(s) + 2F (ai/) 

Em geral, a redução de uma substânda iòníca forma a espécie reduzida do cátion do sal. Vimos um exemplo desse 
tipo de reação ao inverso para a reação do ânodo durante a descarga da bateria de chumbo e áddo: 

Pb(5) + SO/ Uh]) - — * PbSOjí») + 2e* 

(b) O valor de K r refere-se ao seguinte equilíbrio (Seção 17.4): 

FeF.(s) Fe : *(fli/) + 2F(a(/) = [Fe'*)[F]- = 2,4 « IO - * 

Para relacionar esse valor ao potencial-padrão de redução no item (a), primeiro prensamos reconhecer que podem* 
escrever a reação em equilíbrio como a soma de duas semi-reações. A etapa de redução é a reação do item (a), e a etap 
de oxidação é a oxidação de Fe(s) a Fo lr (aq). 
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Redução: FeF ; (?) + 2e * Fe(s) ■» 2F (aq) ££,, = ? 

Oxidação: Fe(s) » Fe'‘(aç) f 2e" £^ = -0,440 V 


FeF,(s) * Fe : >fl + 2F(mj) 

Observe queescrevemos as expressões para os valores de é£. para as duas semi-reações. O valor para a etapa de - 

çno é o que procuramos; o valor para a etapa de oxidação é obtido no Apêndice E. 

Em segundo lugar, podemos relacionar o valor de K ( , ã fem padrão, £' . usando a Equação 20.1 B. De acordo o >in r 
semi-reações, u = 2, logo: 


log K = 


2E C 

0,0592 


Resolvendo para E = : 

E“ = i (0,0592) (log K,J = 1(0,0592) (log 2,4 x 10“*) 

= i (0,0592) (-5,62) = -0,166 V 

Assim, o valor muito pequeno de K r corresponde n um valor negativo de £ L . FinaJmente, podemos calcular o valor d-. 
F' a partir de E° , para as semi-reações, usando a Equação 20,10. A partir disso, podemos encontrar o valor de E“ d par, 
a a redução de FeF,: 

E c - (processo de redução) - E^, (processo de oxidação) 
-0,166 V = £°, (processo de redução) - (-0.440 V) 

(processo de redução) - (-0,440 V') + (-0,166 V) - -0,606 V 

(c) O potencial-padrão de redução para FeF : (-0,606 V) é mais negativo do que aquele para Fe’’ (-0.440 V), logo a redu- 
ção de FeF, é um processo menos favorável Quando FeF- é redu/ido, não apenas reduz os íons Fe* , mas também que 
bra o sólido iônico. Como essa energia adicional deve ser superada, a redução de FeF, é menos favorável do que a 
redução de Fe’*. 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 20.1 Neste capítulo nos detive- 
mos na eletroquímica, ramo da química que relaciona a 
eletricidade com as reações químicas. A eletroquímica 
, nvolve reações de oxirredução, também chamadas rea- 
ões redox. Essas reações envolvem uma variação no es- 
jdo de oxidação de um ou mais elementos. Em toda 
--'ação de oxirredução uma substância é oxidada (seu 
estado de oxidação aumenta) e uma substância é reduzi- 
da (seu estado de oxidação diminui). A substância oxi- 
dada é chamada agente redutor, ou redutor, porque ela 
orovoca redução de alguma outra substância. Analoga- 
mente, a substância reduzida é chamada agente uxidan- 
te, ou oxidante, uma vez que ela provoca a oxidação de 
alguma outra substância. 

Seção 20.2 Uma reação de oxirredução pode ser ba- 
inceada dividindo-se a reação em duas semi-reações, 
uma para a oxidação e outra para a redução. Uma 
seml-reação é uma equação química balanceada que in- 
clui os elétrons. Nas semi-reações de oxidação os elétrons 
stào do lado dos produtos (direita) na reação; podemos 
ísualizar que esses elétrons são transferidos de uma 
substánda quando ela é oxidada. Nas semi-reações os 
elétrons estão do lado dos reagentes (esquerda) na rea- 
ção. Cada semi-reaçâo é balanceada separadamente, e as 
duas são unidas com os coeficientes apropriados para ba- 
incear os elétrons em cada lado da equação. 

Seção 20.3 Uma célula voltaica (ou galvânica) usa 
uma reação de oxirredução espontânea para gerar ele- 


tricidade. Em uma célula voltaica as semi-reações de 
oxidação e redução geralmente ocorrem em comparti- 
mentos separados. Cada compartimento tem uma su- 
perfície sólida chamada eletrodo, onde a semi-reaçã 
ocorre. O eletrodo onde ocorre a oxidação é chamadt 
anudu; a redução ocorre no cátodo, Os elétrons libera- 
dos no anodo fluem pelo circuito externo (onde eles rea- 
lizam trabalho elétrico) para o cátodo. A neutralidade 
elétrica na solução é mantida pela migração de ions e atr- 
os dois compartimentos por um dispositivo como tuna 
ponte salina. 

Seção 20.4 Uma célula voltaica gera uma força ele- 
tromotriz (fem) que movimenta os elétrons do anod< 
para o cátodo pelo circuito exfemo. A origem da fem c 
uma diferença na energia potencial elétrica dos do:r 
eletrodos na célula. A fem de uma célula é chamada 
potencial da célula, £. ri , e é medida em volts. O potência 
da célula sob condições-padrão é chamado de fem pa- 
drão ou potencial-padrão da célula e é denominado E 

Um potencial-padrão de redução, , pode - 
atribuído para uma semi-reação individual. 
atingido quando se compara o potencial da sem.-: r - 
çào àquele do eletrodo-padrão de hidrogénio 1 •: 
definido para ler E^ - 0 V e baseado na ~ ; 
semi-reaçáo: 


2H‘(mj, 1 mol/L) -t- 2e" » 


c. = 




H,(g, 1 atm) 
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Química: a ciência central 


O potencial-padrão da célula de uma célula voltaica 
•_ a diferença entre os potenciais-padrão de redução das 
'em i- reações que ocorrem na cátodo e no anodo: E c = 
E. (cátodo) - E“ a (anodo I. O valor do E’ é positivo 
para uma célula voltaica. 

Para uma semi-reação de rpdução, E [nl é uma medida 
da tendência de a redução ocorrer; quanto mais positi- 
vo o valor para , maior a tendência de a substância 
ser reduzida. Portanto, fornece uma medida da for 
ça oxidante de uma substância. O flúor (F 3 ) tem o valor 
mais positivo de E^ ( e é o agente oxidante mais forte. 
As substâncias que são agentes o.vidantes fortes levam a 
produtos que são agentes redutores fracos, e vice-versa. 

Seção 20.5 A têm, £, está relacionada com a varia- 
ção na energia livre de Cibbs. AC : AG = -i iFE, onde » é 

0 número de elétrons transferidos durante o processo 
de redução e f é uma unidade chamada de faraday. O 
(araday é a quantidade dr carga em 1 mol de elétrons: 

1 F = 96.500 C/ moL Como F está relacionado ao AC, o 
sinal de F indica so um processo redox é espontâneo: t 
> 0 indica um processo espontâneo, c E <0 indica um 
processo não espontâneo. 

Seção 20.6 A fem de uma reação redox varia com a 
temperatura e com as concentrações dos reagentes e 
produtos. A equação de Nemst relaciona a fem sob 
condições não-padrão e o quociente de reação Q: 

E - E° - ( RT/tiF ) ln Q = E°- (0,0592/») log Q 

O fator 0,0592 é válido quando T - 298 K. Uma pilha 
de concentração é uma célula voltaica na qual a mesma 
semi-reação ocorre tanto no anodo quanto no cátodo, 
mas com diferentes concentrações dos reagentes em 
cada compartimento. 

No equilíbrio, Q - K r< e E = 0. A fem padrão está 
cnnseqúen temente relacionada com a constante de 
equilíbrio. A 29S K, a relação é: 

log - »EV 0,0592 

Seção 20.7 Uma bateria ou pilha é uma fonte de 
energia eletroquímica fechada que contem uma ou mais 
células voltaicas. As baterias são baseadas em uma va- 
riedade de diferentes reações redox. Várias baterias ou 
pilhas comuns foram abordadas. A bateria de chumbo e 


ácido, a bateria de níquel-cádmio, a bateria rúquel-h 
dreto melâlico e a bateria de ion litio são exemplos o- 
baterias recarregáveis. A pilha seca alcalina comum nâ« 
é recarregávcl. As células de combustível são célul 
voltaicas que utilizam reações redox envolvendo corr- 
bustiveis convencionais, como H 2 c CH,. 

Seção 20.8 Os princípios elelroquimicos ajudam-n - 
a entender a corrosão, reações redox indesejáveis n • 
quais um metal é atacado por alguma substância e: 
seu ambiente. A corrosão do ferro em ferrugem é pr 
vocada pela presença de água e oxigênio, e é acelerar 
pela presença de eletrólitos, como os sais nas ruas. 
proteçáo de um metal que o coloca em contato com ou- 
tro metal que sofre oxidação mais facilmente é chamau 
proteção catódica. O ferro galvanizado, por exemplo 
revestido com uma fina camada de zinco; porque o zi - 
co é mais facilmente oxidado que o íerm, o zinco fundi - 
na como um anodo de sacrifício na reação redox. 

Seção 20.9 Uma reação de eletrólise. realizada em 
unia célula eletrolitica, emprega uma fonte externa o*, 
eletricidade para dirigir uma reação eletroquúmca n. 
espontânea. O terminal negativo da fonte externa é c 
nectado ao cátodo da célula, e o terminai positivo 
anodo. ü meio que transporta a corrente na célula ele 
trolítica pode. sor um sal fundido ou uma solução de ele- 
trõlito. Os produtos da eletrólise podem geralmente st- 
p revistos comparando os potenciais de redução assoe 
ados aos possíveis processos de oxidação e redução. CS 
eletrodos em uma célula eletrolitica podem ser ativos 
que significa que o eletrodo pode estar env olvido na re- 
ação do eletrólise. Os eletrodos ativos são importanit- 
na galvanoplastía e nos processos metalúrgicos. 

A quantidade de substâncias formadas durante 
eletrólise pode ser calculada considerando o número de 
elétrons envolvidos na reação redox e a quantidade dr 
enrga elétrica que passa na célula. A quantidade máxi- 
ma de trabalho elétrico produzido por uma célula vol- 
taica é determinada pelo produto da carga fornecida 
iiF, pela fem, E: u> nillt - »££. O trabalha realizado eir 
uma eletrólise é dado par w = onde £„, é o p> - 

tendal externo aplicado. O watt é a unidade de potêr 
cia: 1 W = 1 J/s. O trabalho elétrico é normalmente me- 
dido em quilowatts-hora. 


Exercícios 


Reações de oxirredução 

20.1 (at O que significa o termo oxiUaç/tu? (bt Em qual lado 
de uma semi-reação de oxidação os elétrons apaiecem? 
(cl O que significa o termo lUítfimfr? 

20.2 la» O que significa o termo rvduçiif! (b) Em qual lado de 
Jina semi-reação de redução os elétrons aparecem? 
lc) O que significa o termo rafidür? 

y ' Fm ^adn uma das seguintes equações de oxirredução bn- 
r_ -.iiJas, identifique os elementos que sofrem vanações 


no número de oxidação e indique o valor da variaçã. 
em cada idsO. 

(a) 1.0,(s) 1 5CC%) » 4(s) - SCCMí) 

(b) 2Hg ‘(ti^) + iV.Hjtaq) * 2Hg(/)4 N.(tf) + 4H‘(«p 

(c) ãH-Sfeç) + 2H‘H) - 2NO,>/) 

3S(j) ♦ ZNOtjf) 4 4HjO f f 

(d) Ba^úiç) 4 201T(rt.7> -■ U.O.(aç) 4 2QO (mj) » 

Bâ(CÍOj);(s) +2H.O(0 0,( . 
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20.4 Indique se as seguintes equações balanceadas envol- 
vem ovtrreduçáo. Caso envolvam, identifique os ele- 
mentos que sofrem variações no número de oxidação. 

(a) l'Br,(0 + 3H,0(/) * HjPO,(i«f) + 3HBr(.nj) 

<b) + 3HOCI(<rç) * NalCymj) + 3HCl(ffç) 

(c) 3SO,(ç) 4 2 HNO,(jíj) 4 2H.CX/) — — 

3H,SO,(iuf) + 2NCHj;l 


(d) 2H-SO _,(«*/) t 2NaBr(í) 


■ Sn''(aq) 


(a) Mo v (flt;) — 

(b) HjSO,(flij) 

(c) NÒ; (ar?) - 
(dl Mn : '(«nj) - 
(c)Cr(OHMs) 


■ Mo(5) 

-» SO? (aq) 
NO(y) 

4 MnO,(s| 

> CrO/ (aq) 


(meio ácido) 
(meio ácido) 
(meio básico) 
(meio básico) 


Br,(/) + SO,(s) + Na^SO,(«7í?) + 2H : Oi/i 

20.5 A úOO "C o vapor de retradoreto de titânio reage com 
magnésio hmdido para formar titânio metálico sólido e 
cloreto de magnésio fundido, (a) Escreva uma equaçãi i 
balanceada para esta reação. <b) Qual substância é o re- 
dutor e qual é o oxidante? 

20.6 A hidrazma (N.HJeo tetróxido de dinitrogênio (NO. 
formam uma mistura aulo-ignitora que tem -ido utili- 
zada como propulsor de foguetes. Os produtos da rea- 
ção sâo Nj e H.O. (a) Escreva uma equação química 
balanceada para essa reação, (b) Qual substância fun- 
ciona como agente redutor e qual funciona como agen 
te oxidante? 

20.7 Complete e faça o balanceamento das seguintes semi- 
reaçflcs. Fm cada caso, indique se ocorre oxidação ou 
redução. 

(a) Sn :, (tf<j) - 

(b) 1 iO : (s) » Ti"‘((itj) (meio ácido) 

(c) CIO., (nç) » Cl (aq) (meio áddo) 

(d) OH (aq) * 0,(tf) (meio básico) 

(e) 50,''(n<j) * SÒ^(aq) (meio básico) 

20.8 Complete e faça o balanceamento das seguintes 
semi-reações. Em cada caso, indique se ocorre oxidação 
ou redução. 


20.9 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções e identifique os agentes deoxidação e de redução: 

(a) Ci 2 0^~(aq) + 1 (aq) » Cr (aq) * IO,(aij) 

(meio ácido) 

(b) MnO. (üíf) + CH n OH(a<;) * Mn J *(«?) + HCO.H(m/) 

(meio áddo) 

(c) l,($) 4 OCI (itif) ► IDjlnij) 4- Cl (üij) (meio áado) 

(d) AsXX,(í) + NO^(j^) ► H,AsO,(m/) 4 N : Odi«f) 

(meio áddo) 

(e) MnO, (aq) 4 Br (0/7) * MnO,(s) - BrO,(<«j) 

1 meio básico) 

If) Pb(OH), J (a</) 4 CIO (aq) * PbO.(s) 4 - Cr(riíj) 

(meio básico) 

20.10 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções, e identifique os agentes de oxidação e de redução: 

(a) NO ; (aq) 4 Cr ; O r (aq) » Cr 1 " (aq) 4 \0, (<>ij) 

(meio áddo) 

(b) As(s) 4- CIO, (aq) » HjAsO^.nç) 4 HClOfiifl) 

(meio áddo) 

(c) CrA v («rt + CH,OH(iaj) c HCOçHfiuj) - Cr u (aq) 

(meio áddo) 

(d) MnO, (aq) + Cl (aq) » Mn‘(«</) + CU(fli)) 

(meio áddo) 

(e) H,0 i(aq) + CIO 2 (aq) —* CIO, (aq) 4 O ,(g) 

(meio básico) 

<0 H.O.(díj) 4 - Cl,0-(,i.j) ► CIO, (aq) 4 0,(g) 

(meio básico) 


Células voltaicas; potencial da célula 

20.11 (a) Quais são as similaridades e as diferenças entí . ã Fi- 
gura 20.3 e a Figura 20,4? (b) Por que 1 j> íems Na toram 
desenhados em um compartimento catódico quando a 
célula voltaica mostrada na Figura 20.5 fundonav sT 

20.12 (a) Qual é o papel do disco de vidro poroso mostrado 
na Figura 20.4? (b) Por que os ions de NO iragram 
para o compartimento anódico quando a célula voltai- 
ca mostrada na Figura 20-5 funciona? 

20.13 Uma célula voltaica similar aquela mostrada na Figura 
20.5 é construída. Um compartimento de eletrodo con- 
siste em uma lâmina de prata colocada em uma solução 
de AgNO v e o outro tem uma lâmina de ferro colocada 
em uma solução de FeCL A reação completa da célula é 

Fe(s) + 2Ag '(aq) ► Fc ! *(«j) 4 - 2Ag(s) 

(a) Escreva as se mi -reações que ocorrem nos duis com- 
partimentos de eletrodo, (b) Qual eletrodo é o anódico 
e qual é o catódico? (c) Indique os sinais dos eletrodos, 

(d) Os elétrons passam do eletrodo de prata para 0 ele- 
trodo de ferro ou do ferro para o de prata? (e) Em quais 
sentidos os cátions e ãnions migram pela solução? 

20.14 Uma célula voltaica similar àquela mostrada na Figura 
20.5 é construída. Um compartimento de eletrodo con- 
siste em uma lâmina de alumínio colocada em uma so- 
lução de A]{NO,) v e o outro tem uma lâmina de níquel 


colocada em uma solução de NiSO,. A reação completa 
da célula é: 

2Al(s) 4 - 3Ni : >ij) » lAl^aq) + 3Ni(s) 

(a) Escreva as semi-reações que ocorrem nos dois com- 
partimentos do eletrodo, (b) Qual eletrodo é o anódico 
e qual é o catódico? (c) Indique os sinais dos eletrodos. 

(d) Os elétrons passam do eletrodo de alumínio paro o 
eletrodo de níquel ou do de níquel para o de alumínio? 

(e) Em quais sentidos os cátions e ãnions migram peia 
solução? 

20. 15 (a) O que significa o termo força eletromotriz? (b) Qual é 
a definição de wlt? (c) O que significa o termo potencial 
i la ré/ti/a? 

20.16 (a) Qual eletrodo na Figura 20.4 corresponde ã energia 
potencial mais alta paia os elélroas? (b) Quais sâo as uni- 
dadespara potencial elétrico? De que torma essa unidade 
se relaciona à energia expressa em joules? (c) O que ha 
de especial em um potencial de célula-pw/nio? 

20.1 T (a) Escreva a semi-reaçâo que ocorre em um eletrodo ac 
hidrogénio quando ele serve como um cátodo de ume 
célula voltaica, (b) O que é padriío em um eletrodo-f 
drão de hidrogénio? (c) Qual é o papel da lâmina d-.- 
plaüna em um eletrodo-padrãn de hidrogênio? 

20.18 (a) Escreva a semi-reaçáo que ocorre em umeletrnd - 

hidrogênio quando ele serve como anodo de uma celu- 
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la voltaica, (b) O eletrodo de platina em um EPH é pre- 
parado espedalmenle para ter uma área de superfície 
grande. Proponha uma razão para isso ser fel tu. (cl Faça 
um esboço de um eletrodo-padrâo de hidrogênio. 

20.19 (a) O que é um pfítencial-pndríío ile ntiuçAi? (b) Qual é o 
potencial-padrão de redução de um eletrodo-padrâo 
de hidrogênio? (c) Com base no potencial-padrão de re- 
dução listado no Apêndice E, qual é o processo mais fa- 
vorável: a redução de Ag’(ii/f) em Ag(?) ou a redução de 
Sn’’ (n/f) em Sn(>)? 

20.20 (a) Por que é impossível medir o potencial-padrão de 
redução de uma umca semi- reação? (bl Descreva como 
u potencial-padrão de redução de uma semi-reação 
pode ser determinado, (c) Utilizando os dados do 
Apêndice E, determine qual é o redução mais desfavo- 
rável: Cd"’ (n<f) em Cd(í) ou Gr (n/f) em Ca(s) 

20.21 Uma célula voltaica que usa a reação; 

Tl~(n/f) * 2Cr :, (m/> . THi/tf) - 2Cr"t.«f) 

tem potencial-padrão de célula medido de 4 1,19 V. 

(a) Escreva as duas reações das semicéiulas, (b) 
Usando ns dados do Apêndice E, delermine F n '., para a 
redução de Tl' (m/J em Tl (a/;)? (c) Faça o esboço da célu- 
la voltaica, rotule o anodo e o cátodo, e indique o sentido 
do fluxo de elétrons. 

20.22 Uma célula voltaica que usa a reação 

PdCU'(mj) - Cd(s) ► Pd(s) + 4C1 (nr/) * Cd‘‘(/i/f) 

tem potencial-padrão de célula medido de +1,03 V. 

(a) Escreva as duas reações das semicéiulas. (b) Usan 
do os dados do Apêndice E. determine E r n a para a rea- 
ção envolvendo Pd. (c) Faça o esboço da célula \ ultaica, 
rohile o anodo e o cátodo e indique a direção do fluxo 
de elétron. 

20.23 Utilizando os potenciais de redução padrão (Apêndice 
E), calcule a fem padrão para cada uma das seguintes 
reações: 

(a! CU(x) 1 21 (ai/) * 2CI (atj) + U(s) 

(b) Ni(s| - 2Ce’ (n/f) ► Ni' ((Hf) + 2Ce '(/uf) 

(c) Fe(s) - 2Fe'’(n/f) » 3Fe J (mj) 

(d) 2A) u (a/f) - 3Ca(s) * 2Al(s) + 3Ca"'(i//f) 

20-24 Utilizando os dados do Apêndice F, calcule a fem pa- 
drão para cada uma dns seguintes reações: 

(a) 1 f ; (j) + F„<v) » 2H («f) + 2Fímr) 

(b) Cu(s) + Ba ’ímf) ► U u : ím/l + Ha(s) 

(c) 3Fe""(éq) -» Fe(s) + 2Fe ' (oj) 

(d) + 2Cu*(m;) * 2Mg(/| * 2Cu‘ '(n/f) 

20.25 Os potenciais-padrão de redução das seguinte-- se- 
mi- reações -..m dados no Apêndice E: 

Ag(aq) + e ► Ag(s) 

Cu '(«if) + 2e ♦ Cu(s) 

Ni 1 *^.?) -t 2e * Ni(s) 

Cr^l/nj) - 3e »Cr(s) 

(a) Determine qual combinação dessas reações de semi- 
cólulas lei a à reação de célula com a maior fem posih\ a 
de célula e calcule o valor (b) Determine qual combinação 


dessas reações de semicélula leva ã reação de célula rum a 
menor fem positiva de célula e calcule o valor, 

20.26 Dadas as seguintes semi-reações e os potenciais- padrão 
de redução associados: 

AuBrj (/i.j) + 3e ► Au(s) - 4Hr(mf) E^ + -0858 \ 

EuV<f) + e ► Eu-~(/»./) E“ h =-0,43V 

IO (ar/) - H,OU) 4 2e » I (nq) + 20H'(«ff) 


Sn'(i/<f) + 2e 


Sn(.í) 


Uíj - +0,49 V 
-O/MV 


(a) Fscreva a reação de célula para a combinação dessas 
reações de semicélula que leva à maior (em positiva de 
célula, c caliule o valor (b) Escreva a reação de célula 
para a combinação de reações de semicélula que leva a 
rumor fem positiva de célula e calcule o valor 
2D.27 As semi -reações em uma célula voltaica são as seguin- 


tes (ou seus inversos): 

Sn^(mj) - 2e + Sn , *(flif) 

MnO* (n/f) - 81 ( (nq) * 5e » Mn (nq) + 4H,Of/) 

(a) Coasulfatulo o Apêndice E, selecione o processo dt 
redução que seja mais favorável (b) Qual reação oconc 
no cátodo da célula? (c) Qual reação ocorre no anodo 
(d) Escreva uma equação balanceada para a reação cum 
pleta da célula, (e) Qual é o potencial-padrão da célula 

20 .28 Uma célula voltaica similar a mostrada na Figura 20.1 1 1 
construída. Um compartimento de elebodo tem uma lâ- 
mina de alumínio em contato com uma solução dc 
AI(NiO0j. e o outro é um elelrodo-pad rão de hid rogênio 
(a) Consultando a Tabela 20.1 ou o Apêndice E, escrev- 
as semi-reações en v olvidas e de tem linc qual elet rodo é c- 
anodo e qual é o cátodo. Ib) A lâmina de alumínio 
ganhara ou perderá massa quando a célula funcionar 
(c) Escreva uma equação balanceada para a reação 
cnmplefa da célula, (d) Qual é a fem padrão da célula’ 

20.29 Uma solução de 1 mol/L de CufNO,) é colocada en 
uma proveta com urna lâmina dc Cu metálico. L ma so- 
lução de 1 mol/ 1 de SnSO^ é colocada em uma segund i 
proveta com uma lâmina de Sn metálico. As duas prc- 
vetas ,áii conectadas por uma ponte salina, e os dob 
eletrodos de metal sãc> ligados por fios a um voltímetro 
(a) Qual eletrodo funciona como anodo e qual funcion. 
como cátodo? (b) Qual eletrodo ganha massa e quo 
perde inassn enquanto a reação da célula ocorre? (c 
Escreva a equação para a reação complela da célula, (d 1 
Qual e a fem gerada pela célula sob condições-padrão? 

20.30 Uma célula voltaica consiste em uma lâmina de chuir 
bo metálico em uma solução de Pb(NO,) ; em uma pn - 
vela, e na outra proveta um eletrodo de platina é imers 
em uma solução de NaCl, com gás de Cl ; horbu lhano- 
ao redor do eletrodo As duas provetas são conectado- 
por meio de uma ponte saiina.(a) Qual eletrodo fu/ 
dona como anodo e qual funduna como catudo? (b) OeV 
trodo de Pb ganha ou perde massa enquanto a reação d 
célula ocorre? (c) Escreva a equação para a reaçí: 
completa da célula, (d) Qual é o fem gerada pela céiu 
la sob oondições-padrào? 


Agentes oxidantes e redutores; espontaneidade 

20.31 ta) Para um redutor forte, E, lt deve ser posith u ou ne- 
gativo? (b) Os agentes de redução são encontrados no 
. do esquerdo ou direito das semi-rtinções de redução? 


20-32 (a) Você esperava encontrar um oxidante forte mais s. 
ma ou mais abaixo na Tabela 20.1? (b) Você espera: 
encontrar um oxidante no lado esquerdo ou no lado c 
reito de uma semi-reaçâo de redução? 
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20.33 Para cada um dos segumtes pares de substâncias, use 
os dados do Apêndice E para escolher o agente oxidan- 
te mais forte 

(a) CU(g) ou Br,(/) 

(b) Nl^nq) ou Cd’"(fli/) 

(cl BrO, (<?q) ou IO/fo?) 

(d) H,Oj(ij<7) ou O, (tf) 

20.34 Para cada um dos seguintes pares de substâncias, use 
os dados do Apêndice E para escolher o agente redutor 
mais forte: 

(a) Fe(s) ou Mg(s) 

(b) Ca(s) ou Al(s) 

(C) 1 l_.(tf , meio Acido) ou H.S (g) 

(d) H ? SO.(ííij) ou H ; C : 0,(ijq) 

20.35 Usando os dados do Apêndice E, determine se cada 
uma das seguintes substâncias é provável de fu neto 
nar como um oxidante ou como um redutor (a) Cl. (tf); 
(b) MnQ/(«q, meio ácido); (c) Ba(s); (d) Zn(s). 

20.36 Cada uma das seguintes substâncias é provável de 
funcionar como um oxidante ou como um redutor: 
(a) Na(s); (b) Q,(g); (c) Ce’(uq); (dl Sn''(nq)? 

20.37 (a) Supondo condições-padrão, organize as seguintes 
espécies em ordem crescente de força como agentes 
oxidantes em solução ácida: CrO. . FLCL, Cu", CL. 
O.. (b> Coloque as seguintes espécies em ordem cres- 
cente de força como agentes redutores em meio ácido: 
Zn, t,Sn ? , HjOyAl. 

20.38 Com base nos dados do Apêndice E, (a) qual dos se- 
guintes é o agente oxidante mais forte, e qual e o mais 
fraco em meio áddo. Ce”, Br,, H.O., Zn? (b) Qual das 
seguintes espécies é o agente redutor mais forte e qual e 
o mais fraco em meio áddo: F , Zn, N.H/, L, NO? 

20.39 O potencial-padrão de redução para a redução de 
Eu ’ fn< 7 > para L'u'(aq) é -0.43V. Usando o Apêndice E, 


Fem e concentração 

20.45 (a) Sob qua is circunstâncias a equação de Nemsl è apli- 
cável? (b) Qual é o valor numérico do quociente de rea- 
ção. Q. sob condições-padrão? (c) O que acontece â fem 
de uma céltda se as concentrações dos reagentes forem 
aumentadas? 

20.46 (a) Uma célula voltaica é construída com todos os rea- 
gentes e produtos em seus estados- padráo. Essa con- 
dição permanecerá enquanto a céluiã tunrionar? Justi- 
fique sua resposta, (b) Qual é o significado do fator 
'0.0592 V'na equação de Nemst? (cl O que acontece â 
fem de uma célula se as concentrações dos produtos 
forem aumentadas? 

20.47 Qual é o efeito na fem da célula mostrada na Figura 
20.1 1 de cada uma das seguintes variações? (a) A pres- 
sâ< r do gás 1 l. c aumentada 110 compartimento catodico. 
(bl O nitrato de zinco é adicionado ao compartimento 
anõdico. (cl O hiil rõxido de sódio é adicionado ao com- 
partimento catódico, diminuindo fH~] (d) A área do 
anodo é duplicada. 

20.48 Uma célula voltaica utiliza a seguinte reação: 

Al(s) + 3Ag-(.«./) , Al - 1 , 1 , 7 ) + 3Ag(s) 

Qual 6 o efeito na fem da célula de cada uma das se- 
guintes variações? (a) A água é adicionada ao compar- 


qual das seguintes substâncias é capa? de redu_. 
Eu'(aq) para Eu~' (aq) sob condições-padrão: Al. C 
H.C,0 4 ? 

20.40 O potencial-padrão de redução para a redução de 
Ru 0 /( 017 ) para RuO/ (aq) e +0.39V. Usando o Apêndi- 
ce E, qua! das seguintes substâncias pode oxidar 
RuO,' (flq) para RuO, (nq) sob condições-padrão: 
Cr-O-' (aq), CIO (aq), Pb"'(cq), J.(a), NTr’(aq)? 

20.4 1 (a) Qual é a relação entre a fem de uma reação e sua es- 
pontaneidade? (b) Quais das reações no Exercício 20.23 
são espontâneas sob condições-padrão 7 (cl Qual é SC 
a 298 K para cada uma das reações no Exercido 20.13? 

20.42 (a) Qual é a relação entre a íem de uma reação ca varia 
çâo da energia livre de Gibbs 7 (bl Quais das reações no 
Exerddo 211.24 são espontâneas sob condições-padrão? 
(c) Lalcule a variação-padrão de energia livre a 25“ C 
para cada uma das reações no Erercirio 20.24 

20.43 Dadas as seguintes semí-reações de redução; 

Fe J '(aq) + 0 ' *• Fe^taq) = -0,7 7V 

S,0/'(rtq) + 4H'(fli}) 4 2e » 2H,SO,(«q) 

E“ » +0,60 V 

N-,0(ii*7) + 2H (aq) + 2e . \,(tf) 4 - H.O(/) 

E^=-1.77V 

VO/(<iq) + 2T-T (<tcf) - e > VQ "(flq) - H,O(0 

E^- +1.00V 

(a) Escreva as equações químicas balanceadas para a 
oxidação de Fe(«q) por S 3 O/ (<iq), por \‘, 0 («i/) p por 
VO : '(jq). (bl Calcule \G para cada reação a 298 K 

20.44 Para cada uma das seguintes reações, escreva unia 
equação balanceada, calcule a fem e calcule AC C a 298 K., 
(a) O ion iodeto aquoso é oxidado para 1,(5) por 
Hg 3 "'(aq). (b) Em áddo, o ion cobre(I) e oxidado para 
ion <:otue(II) pelo ion nitrato (c) Em meio básico, 
Cr<OHV(s) é oxidado para CrO/"(r?q) por CIO (aq). 


timento anõdico, diluindo a solução, (b) O tamanho do 
eletrodo de alumínio ê aumentado (c) Uma solução de 
AgNO é adicionada ao compartimento catodico, au- 
mentando a quantidade de Ag', sem mudar sua con- 
centração. (d) HC1 e adicionado á solução de AgNOy 
preripitando um pouco de Ag' como AgCL 

20.49 Uma célula voltaica é construída, a qual usa a seguinte 
reação e funciona a 298 Kj 

Zn(s) 4 Ni"(iiq) » Zn : ’(aq) + Ni(s) 

(a) Qual ê a fem dessa célula sob condições-padrão? 
(bl Qual é a fem dessa célula quando [Ni 1 *] = 3,0(1 
mol/Le IZn"’| = 0,100 mo!/L? (c) Qua] è a tem dn célu- 
la quando (Ni *) = 0200 mol/L e [Zn J ~] = 0,900 mol/L? 

20.50 Uma célula voltaica utiliza a seguinte reação e opera : 
298 IC 

3Ce 4 ‘(<?q) + Cr(s) — ■ 3Ce‘‘(aq) + Cr 3 , (ijq) 

(a) Qual é a fern dessa célula sob condições-padrão? ( b 1 
Qual é a fem dessa célula quando [Ce 4 ‘] - 2,0 mo! L 
ICe" | = 0,010 mol/L e (Cr *J - 0,010 mol/L? (c) Quai-n 
fem da célula quando [Ce 4 ] - 025 mol/L, [Cc“] - 1 * r 
mol/L e |Cr 'I - 12 mol/L? 

20.51 Uma célula voltaica utiliza a seguinte reação e tnr» i 
a 298 K: 

4Fcf“(aq) 4 O J(g) + 41T (aq) » 4Fe ’ (nq) - 2H 1 1 
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(a) Qual é a fem dessa célula sob condições-padrão? (b( 
Qual é a fem dessa célula quando [Fe : 'j = 3,0 inol/T., 
[Fe 1 ‘] = l),01U mol/L, P„ = 0 30 aün e o pH da solução no 
compartimento catódico é 3,00? 

20.52 Uma célula voltaica utiliza a seguinte reação e opera a 

20 “O 

2Fe '(aq) + H,($) — -* 2Fe" (íuj) + 2H(aq) 

(a) Qual é a fem dessa célula sob condições-padrão 1 (b) 
Qual é a fem para essa célula quando [Fe 1 *! = 130 
mol/L, P H .= 0,50 a tm [Fe'’| -0,0010 mol/L e o pH nos 
dois compartimentos é 5,007 

20.53 Uma célula voltaica é construída cnm dois eletrodos 
Zn : -Zn. Os dois comparUrnentos de célula têm [Zn : ] 
- 5,00 mol/L e [Zn’| — 1,00 « 10’ mol/L, nespectiva- 
mente. (a) Qual eletrodo é o anodo da célula? (b) Qual é 
a fem padrão da célula? (c) Qual é a fem da célula para 
as concentrações dadas? (d) Para cada eletrodo, deter- 
mine «c [Zn 1 "] aumentara, diminuirá ou se manterá n 
mesmo á medida que a célula funciona. 

20.54 Uma célula vollaira é construída com dois eletrodos de 
cloreto de prata-prata, cada um deles baseado na se- 
guinte semi-rcaçío. 

AgC1(«) » e »• Ag(?) + Cl <nq> 

Qs dois compartimentos de célula têm [CT] - 0,0150 
mol/L e [CTl - 2,55 mol/L, respectivamente. <a) Qual 
eletrodo é o cátodo da célula? (b) Qual e a tem padrão 
da célula? (c) Qual é a fem da célula para as concentra- 
ções dadas? (d) Para cada eletrodo, determine se [Cl | 
aumentará, diminuira ou se manterá o mesmo à medi- 
da que a célula funciona, 

2Ü.55 A célula na Figura 20.11 poderia ser usada para forne- 
cer uma medida do pH no compartimento catodicn. 
Calcule o pH da solução do compartimento catodico se 


a fem da célula a 298 K o ■*-0,584 V quando [Zn’ r [ = 0,3t* 
M e a P„ = 0,90 atm. 

20.56 Conslrôí-se uma célula voltaica baseada na seguinte 
reação: 

Sn : ’(m/) + Pb(s) » Sn(>) + lV"(iiq) 

(a) 5c a concentração de Sn‘ no compartimento catódico 
é 1 ,00 mol/L e a célula gera uma fem de +0,22 V, qual e a 
concentração de Pb : ‘ no compartimento anõdicci 1 (b) Se 
o compartimento anódico contem [50/ ] = 1/10 mol/L 
em equilíbrio com PbSO ; (s), qual é a K r , de Pt*SO,? 

20.57 Usando os potenciais-padrão de redução listados no 
Apêndice E, calcule a constante de equilíbrio para cada 
uma das seguintes reações a 298 K: 

(a! Fefs) + Ni‘‘(itq) » Fc : ‘(uq) + ÍMi(s) 

(b) Co(s) + 2H~te<j) - — . Coifai/) - 

(c) 10Br(/iq) + 2MnO, (aq) 4 l6H'(<tq) * 

2Mn’'(ííq) + 8H.O{/) + 5Br : (/k 

20.58 Usando os potenciais-padrão de redução listados ne 
Apêndice E, calcule a constante de equilíbrio para cack- 
uma das seguintes reações a 29S K: 

(a) ZVO-teq) 4 4FI '(aq) - 2Ag(.s) * 

2VCr (nq) +2H,0(/) * 2Ag'(uq 

(b) 3Ce'"(uq) - Bi»*) + H,0 {I) . 

*3 Ce v (ttq) + BiO' (uq) + 2H’(aq 

(c) NJ-4'fflq) + 4Fe»CN) r >q) * 

Nl*(\') + 5H‘(flq) - 4Fe(CN)„ 1 '(iJq 

20.59 Uma célula tem tem padrão de +0,1 77 Va 298 K. Qua! . 
o valor da constante de equilíbrio para a reação da célu- 
la la) se ii - 1? (b) iei|«2?() wh* 3? 

20.60 A 298 K. uma reação de célula tem fem padrão de +0.17 V 
A constante de equilíbrio para a reação da célula è 5,5 
10". Qual é o valor de it para a reação da célula? 


Baterías ou pilhas; corrosão 

20.61 (a) O que é uma pilha? (b) Qual é a diferença entre uma 
pilha primária e uma secundária? (c) Determinado dispo 
sitivo requer uma fonte elétrica portátil de 7.5 V. Será 
possível usar uma única pilha com base em uma única 
célula voltaica como a força elétrica? Explique. 

20.62 (a) O que acontece à fem de uma pilha quando ela é usa- 
da? (bl As pilhas alcalinas de tamanhos AA e D são am- 
bas pilhas de 1 3 V que têm base nas mesmas reações de 
eletrodo. Qual é a principal diferença entre as duas pi- 
lhas? Qual aspecto do desempenho é mais afetado por 
essa diferença? 

20.63 Durante um período de descarga áe uma batena de 
chumbo e ácido, 382 g de Pb do anodo são convertidos 
em PbS0 4 (s). Qual massa de FbO é red uzidu no cátodo 
durante esse mesmo período? 

20.64 Durante a descarga de uma pilha alcalina, 12,9 g de Zn 
são consumidos no anodo da pilha Qual massa de 
MnO : é reduzida no cátodo durante es**a descarga? 

2U.65 Marcapossos normalmente utilizam baterias de botão 
de cromato de litio e prata. A reação completa da célula é: 

2U(S) + AgjCrO.(s) > U-CrO.(s) + ZAgts) 

(a) O lítio metálico é o reagente em urn dos eletrodos da 
bateria. Ele é o anodo ou c» cátodo? íb) Escolha as duas 
>emi-rcações do Apêndice E que mais se apmxinlam ás 


reações que ocorrem na bateria. Qual fem padrão ser. 
gerada pela célula voltaica com base nessas >- 
mi-reações? (c) A batena gera uma fem de +3,5 V. Quí 
próximo é este valor do valor calculado no item (b)7 

20.66 .As pilhas secas de óxido de mercúrio são comumer * 
usadas onde uma densidade de alta energia é requer 
da, como em relogios e câmeras. As duas semi-rtnç>> 
da célula que ocorrem na pilha são. 

HgO(s) - HiOff) + 2e . Hg (/) - 201-T(aq) 

Zn(s) + 20H (aq) *■ ZnO(s) + H,Ü(/j + 2- 

(a) Escreva a reação completa da célula, (b) O valor c 
F,/ para a reação do cátodo é +0,098 V. O potencial - 
tal da célula e +1,35 V. Supondo que ambas as satik« 
lulas operam sob condições-padrão, qual é o potenc 
padrão de redução para a reaçào do anodo? (cl Por 
o potencial da reação do anodo é diferente do que ser* 
esperado se a reação ocorresse em um meio ácido? 

20.67 (a) Suponha que uma pilha alcalina seja manufaturar 
usando cádmio metálico em vez de zinco. Que ete-_ 
isso teria na fem da pilha? (b) Qual a vantagem ambi« 
tal obtida pelo uso de baterias de niquel-hidreto moj 
lico sobre as baterias de níquel-cádmio? 

20.68 ta) As pilhas de litio nào-recarregáveis usadas para - 
tngratia utilizam üüo metálico como anodo. Quais 
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vantagens que podem luiver m> uso de litio em ve 2 de 
zinco, cádmio, chumbo ou níquel? (c> A bateria de Litio 
recnrregável nào usa litio metálico como material de 
eletrodo. No entanto, ela ainda oferece uma vantagem 
substancial sobre as pilhas baseadas em níquel. Por que 
é esse o caso? 

20.69 (a) Escreva as reações do anodo e do cátodo que cau- 
sam a corrosão de ferro metálico para ferro(II) aquoso, 
(b) Escreva as setru-reações balanceadas envolvidas na 
oxidação ao ar de Fe"*(<u/) para Fe,CV3H,0. 

20.70 (a) Com base no potencial-padrão de redução, você es- 
perava que o cobre metálico oxidasse sob condições- 
padrão na presença de ions de oxigénio e hidrogênio? 
(b) Quando a Estátua da Liberdade foi reformada, es- 


paçadones de Teílon foramcolocadoser.tr. ~^r-* 

de ferro e o cobre metálico na superfície n; 

Qual o papel que esses espaçadores desemj-T 

20.71 (a) De que forma o revestimento de zina n - - 
vanizado oferece proteção para o ferro revescc " > 
Por que a proteção oferecida pelo zinco é chafflsd - 
leçãa catódica ? 

20.72 (a) O magnésio metálico é usado como umanodo.it; - - 
criflcio para proteger encanamentos subterrâneo* con- 
tra a corrosão. O que é um ‘anodo de sacrifício'? (b) L rr 
objeto de ferro é revestido com uma camada de cobaltr 
para protegê-lo contra a corrosão. O cobalto protege • 
ferro por proteção catódica? Justifique sua resposta 


Eietrólise; trabalho elétrico 

20.73 (a) O que é elclróli sr? <b( As reações de eietrólise são ter- 
modinamicamente espontâneas? Justifique sua respos- 
ta. (c) Qual processo ornrre no anodo na eietrólise de 
NaCl fundido? 

20.74 (a) O que é urna cclula clclwlilical (b) O terminal negati- 
vo dc uma fonte de voltagem é conectado ao eletrodo 
de uma pilha eletrolitica. O eletrodo é o anodo ou o cá- 
todo da célula? Justifique sua resposta, (c) A eietrólise 
da água é comumente realizada com uma pequena 
quantidade de ácido sulfúrico adicionada à água. Qual 
é o papel do ácido sulíúrico? 

20.75 (a) Por que diferentes produtos sáo obtidos quando 
MgCl, fundido e MgCl. aquoso são eletrolisados com 
eletrodos inativos? (b) Determine os produtos em cada 
caso. (c) Qual é a fem mfnima necessária em cada caso? 

20.76 (a) Quais são as semi-reações esperadas em cada eletro- 
do na eietrólise de AlBr, fundido usando eletrodos ina- 
tivos? (b) Quais são as semi-reaçòes esperadas na 
eietrólise de AlBr-, aquoso? (c) Qual é a fem mínima ne- 
cessária em cada caso? 

20.77 Faça um esboço de uma célula para a eietrólise de 
CuCI, aquoso usando eletrodos inativos. Indique os 
sentidos nos quais os íons e os elétrons se movimen- 
tam. Dê as reações do eletrodo e rotule o anodo e o cáto- 
do, indicando qual é conectado a qual terminal da fonte 
de voltagem. 

20.78 Faça um esboço de uma célula para a eietrólise de HBr 
aquoso usando eletrodos de cobre. Dê as reações do ele- 
trodo rotulando o anodo e o cátodo. Calcule a voltagem 
mínima necessária a ser aplicada paia que a eietrólise 
ocorra, supondo condições-padrão. 

20.79 (a) Uma solução de Cr' (aç) é eletrolisada usando uma 
corrente de 7,75 A. Qual massa de Cr(s) é galvanizada 
após 1,50 dia? (b) Qual é a amperagem necessária para 
galvanizar 0,250 mol de Cr a partir de uma solução de 
Cr ” em um período de 8,00 h? 

20.80 O magnésio metálico pode ser obtido pela eietrólise de 
MgCl, fundido, (a) Qual a massa de Mg formada pela 


passagem de uma corrente de 5.25 A por MgCl, fundi 
do por 2,50 dias? (b) Quantos minutos são necessários 
para galvanôtar 10,00 g de Mg a partir de MgCl. fundi- 
do usando uma corrente de 3,50 A? 

20.81 (a) Na eietrólise de NaCl aquoso, quantos litros de 
Cl,(g) (a CTF) sáo gerados por uma corrente de 15,5 A 
por um período de 75,0 min? (b) Qual a quantidade de 
matéria de NaOH(<J<f) formada na solução durante e$»e 
período? 

20.82 (a) Quantos segundos se leva para produzir 5,0 L de H ; 
medidos a 725 torr e 23 “C pela eietrólise da água usan- 
do uma corrente do 1 ,5 A? (b) Quantos gramas de Ci- 
são produzidas no mesmo tempo? 

20.83 Lima célula voltaica è baseada na seguinte reação; 

Sn (s) 1 lj(s) ► Sn : ‘(aç) + 2V(aq) 

Sob condições-padrão, qual 6 o trabalho elétrico máxi- 
mo, em joules, que a pilha pode realizar se 0,850 mol de 
Sn for consumido? 

20.84 Considere a célula voltaica ilustrada na Figura 20.5. a 
qual é baseada na reação da célula; 

Zn(s) + Cu" Uiq) ► Zn"’(aq) + Cu(s) 

Sob condições-padrão, qual o trabalho elétrico máxi- 
mo, em joules, a pilha pode realizar se 50,0 g de cobrt 
forem galvanizados? 

20.85 (a) Calcule a massa de Li formada pela eietrólise de 
LiCl fundido por uma corrente de 7,5 xlO 1 A circulando 
por um período de 24h. Suponha que a célula eletrolir- 
ca possua efiaênria de 85°.. (b) Qual é a demand- ■> 
energia para essa eietrólise por mol de Li formado - 
fem aplicada for *7,5 V? 

20.86 O cálcio elementar é produzido pela eietrólise de C aCi 
fundido, (a) Qual a massa de cálcio que pode se; re- 
duzida por esse processo se uma corrente de 6,5 !>. A 
for aplicada por 48 h? Suponha que a célula eletrclircs 
possua eficiência de 68%. lb( Qual é a demande- * i 
de energia para essa eietrólise se a fem aplasc- tz 
+5.00 V? 
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Exercícios adicionais 

20.87 Uma reação de dcsptvporvioimmmto c unia reação de 
oxir redução na qual a mesma substância é oxidada e 
reduzida. Complete e faça n balanceamento das se- 
guintes reações de despropordonamento: 

(a) MnOj* (rtij) » MnO.ftiç) ♦ \In0 2 (s) 

(meio ácido) 

(b) Hç50.(íh)) *■ S(-) t- HSO/{mj} (meio ácido) 

(c) Cl.(ái 7 ) * Q'(*)) + CIO (aq) (meio básico) 

20.88 A seguinte reação de uxirreduçáo em meio ácido é es- 
pontânea: 

5Fe"(rt/j) + MnO, (aq) + fiH'(aq) • 

õFéliiq) + Mn’-U/)s 4H ; 0(() 
Uma solução contendo KMnCL e H-SO. é despejada 
em uma proveta, e uma solução de FeSO, é despeja- 
da em uma outra. Uma ponte salina é usada para 
unir as provetas Uma lâmina de platina é colocada 
em cada solução e as duas soluções são conectadas 
por um fio que passa por um voltímetro, (a) F.iç.i um 
esboço da célula, indicando o anodo e o cátodo, o sen- 
tido do movimento de elétrons pelo circuito externo c 
o sentido das migrações de ions pelas soluções (b) Faça 
um esboço do processo que ocorre no nivel atômico na 
superfície do anodo (c) Calcule a fem da célula *ob 
condições-padrão, (d) Calcule a tom da pilha a k 
quando as concentrações forem as seguintes: pH = 
(Ml, pv i = 0,10 mol/L, [MnO | = 150 mol/ L.|Fe’ | = 
25 > KT 4 mol/L, [Mn : ’] = 0,010 mol 'L. 

20.89 Uma maneira simplificada comum de se representar 
uma célula voltaica e listar seus componentes como 
segue: 

anodo I solução dri ânodo II solução do catnd» I cátodo 
linha vertical dupla representa ponte salina ou uma 
barreira porosa L ma linha única vertical representa 
uma mudança de fase, como de sõlido para solução, 
(a) Escreva as semi -reações e a reação completa da 
célula representada por Fe I Fe > II Ag I Ag; faça um es- 
boço da célula, fbl Escreva as semi-reaçúes e reação 
completa da célula representada por Zn I Zn : ~ll FT I Hç 
faça um esboço da célula, (c) Usando a notação descrita 
anteriormente, represente uma célula com base na se- 
guinte reação: 

CIO- (oq) + 3Cu(s) ♦ 6H*(oq) ► 

Cl Uq) ~ 3Cu~' (ui/) - 3H.O(f) 
I’l é usado como um eletrodo inativo em contato com 
CIO. e Cl Faça um esboço da célula. 

20.90 Uma célula voltaica é construída a partir de duas 
semiceliilas. A primeira contém um eletrodo de 
Cd(í) imerso em uma solução dei mol/L de Cd' (iiq). 

0 outro contém um eletrodo de Rh(>l em uma solução 

1 de mol/L de Rlv" (oq). O potencial total da célula é 
♦ 1,20 V, e quando a pilha funciona, a concentração da 
solução de Rh'(iiq) diminui e a massa do eletrodo de 
Rh aumenta (a) Escreva uma equação balanceada 
para a reação completa da célula, (b) Qual eletrodo é 
anodo e qual é cátodo? (c) Qual é o potencial-padrão 
de redução para a redução de RfT'(aq) para Rh(sl? (d) 
Qual L- u valor de AC’ para a reação da célula? 

20.91 Determine se as seguintes reações serão espontâneas 
em meío ácida sob condições-padrão: (a) a oxidação 
de Sn em SiV' por 1. (para formar 1 ); (b) a redução de 
Ni‘ para Ni por F (para formar 1.); (c) a redução de Ce" 


em Ce por H ,0 : ; (dl a redução de Cu"' em Cu po> 
Sn 11 (para formar Sn 4 *). 

120.92] O ouro existe em dois estados de oxidação positiv, - 
comuas, ♦! e +3. Os potendflis-pndrãa dc reduçãi 
para esses estados de oxidação são 

Au {/iq)+e ♦ Au(s) E£„ = +l,fi9V 

Au '(«)</) + 3e * Au(s) E^» *1,50 V 

(a) Você pode usar esses dados para explicar por que 
ouro não se oxida ao ar? (bl Sugira várias substância- 
que devem ser agentes nxidantes fortes o suficienb 
para oxidar ouro metálico, (c) Au‘(nq) desproporcio- 
naria (veja Exercício 20.87) espontaneamente err 
Au”0iif) e em Au(s)? (d) Com base em suas resposta- 
para os itens (b) e (c). determine n resultado da reaçãi 
de ouro metálico com gãs flúor. 

20.93 Uma célula voltaica c construída a partir de uma semi 
célula de Nl 3 '(<iq)/Ni(s) e de uma semícélula dt 
Ag (.Tá/)/ Agfs). A concentração inicia) de Ni : *(«q) na st- 
micélula NI" /Ni é [Ni :, | = 0,010(1 mol/L A voltagei- 
inicial da célula é +1,12 V. (a) Usando as tnlormaçõe- 
da Tabela 20.1, calcule a tem padrão dessa célula volta- 
ica, (b) A concentração de Ni‘ U’<j) aumentará ou dimi- 
nuira ã medida que a célula funcionar? (c) Qual é 
concentração inicial de Ag'(aq) na serrucélula Ag‘-Ag~ 

120.941 Constrói-se uma célula voltaica que usa ac segulntt- 
reações de semicélula: 

Cu '(«</) + e » Cu(s) 

I.(s) + 2e" * 2L(/iq) 

A célula opera a 298 K com |Cu") = 2,5 mol/L e (I | = 
3.5 mol/L (a) Determine E para a célula nessa* 
concentrações, (b) Qual eletrodo é o anodo da célula 
(c) A resposta ao item (b) que seria a mesma seacélu 
la operasse sob condições-padrão? Id) Se [Cu | fus? 
igual a 1,4 mol/L. em qual concentração dc T a pilfv- 
teria potencial zero? 

20.95 Utilizando os potenciais-padrão de redução do Apên 
dice E, calcule a constante de equilíbrio a 298 K para 
despropordonamento do ion cobre(l). 

2Cu*(«</) * Cu(s) +- Cu'*(flq) 

20.96 As pilha* alcalinas de 9 V retangulares comuns us- 
das em vários aparelhas portáteis são baseadas na 
mesmas reações de eletrodo como as pilhas alcalina 
de 15 V de tamanho D. O que você pode concluir si 
bre a construção interna da pilha de 9 V em relação 
pilha de 15 V? 

20.97 (al Escreva as reações para a descarga e a carga . 
uma bateria recarregável de niquel-cádmio. (b) D: 
dos o» seguintes potenciais de redução, calcule a ft* 
parirão da pilha: 

Cd(ÜH),(s) - 2e' ► Cdfsl - 20H (itq) 

E^ = -tl,76V 

\iO(OH)(s) * HD(/) + c- » Ni(OH),(s) + OITfoq 

E^=+0,49\ 

(c) Uma célula voltaica de nicad típica gera fem c 
+150 V. Por que há uma diferença entre- esse valor t 
que você calculou no item (b)? 

20.98 O ferro écomuinentc revestido com uma fina carnac. 
de estanho para a prevenção da corrosão, (a) Use 
potenciais de eletrodo para determinar se o estarv 
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olerece proteção catódica para u ferro, (b) O que você 
acha que acontece se n revestimento de estanho dn 
ferro for quebrado na presença de água e ar? 

20.99 Se você fosse aplicar um potencial pequeno a um na- 
vio de aço em repouso na agua como forma de inibir « 
corrosão, você aplicaria uma carga negativa ou positi- 
va? justifique sua resposta 

20.100 A seguinte citação è retirada de um artigo que truta da 
corrosão de materiais eletrônicos: "O dióxido de en- 
xofre, seus produtos de oxidação ácida e a umidade 
estão bem estabelecidos como as principais causas da 
corrosão externa de muitos metais". Usando Ni como 
exemplo, explique por que os fatores citados afetam a 
velocidade de corrosão. Escreva as equações químicas 
para ilustrar suas ideias, (Observe: NiO(s) e solúvel em 
soluções ácidas.) 

20.101 Dois fios de uma batena são testados com um pedaço 
de papel de filtro urnedecido com uma solução de 
NaCI contendo fenolftaleina, um indicador ácido-base 
que ê incolor em ácido e rosa em base Quando os fios 
tocam o papel distantes aproximadamente 2,5 cm en- 
fie si. o fio mais á direita produz umn coloração rosa 
no filtro de papel e o fio mair- ã esquerda não produz 
cor nenhuma. Qual fio está conectado ao terminal po- 
sitivo da bateria? Justifique sua resposta. 

[20.102] (a) Quantos coulombs são necessários para laminar 
uma camada de cromo metálico de 0,25 mm de espes 
sura em um pára-choque de automóvel com área total 
de 0,32 m : a partir de uma solução contendo CrCV ? A 
densidade do cromo metálico ê 7,20 g/cm . (b) Qual é 
O fluxo decorrente necessário para essa galvanização 


se o pára -choque tem de sei laminado em lü . > '<{<- 
a fonte externa tem fem de ■> õ.U V e a célule oletrv 
tem 65% de eficiência, qual a potência elétrica c -: - 

gahTinizaçáo do pára-choque? 

20.103 O elemento índio tem de ser obtido por elefióks 
um haleto fundido do elemento. Passando ume c ----- 
te de 3,20 A por 10,0 min. formam-se 4,57 g de ln O 

é o estado de oxidação do índio no haleto fitndnU 

20.104 (a) Qual é a quantidade máxima de trabalho que ur 
bateria de chumbo e ácido de 6 V de um carrinh r. 
gotte pode realizar se ela for considerada 300 A 
(b) Relacione algumas razões que explicam por q_ 
essa quantidade de trabalho nunca c realizada 

120.1051 Alguns anos atras uma proposta singular foi fií.: 
para resgatar o TiIíihíc. O plano envolvia colocar piar - 
formas flutuantes no navio usando uma emborca c 
do tipo submarino, controlada da superfície. As platr- 
lormas conteriam cátodos e seriam preenchidas cnrr 
gás hidrogênio formado por eletrólise da água. Pbi e— 
timo Jo que seriam necessários aproximadamente ~ 
Itf mols de H- para fornecer flutuabilidade para Ii- 
vantar o navio (Jminnil vf Chemical r.Jiicntiun. 50, >->! 
(1973)). (a) Quantos coulombs de carga elétrica seri-ir 
necessários? (b> Qual é a voltagem mínima necessari; 
para gerar H- e O, st- a pressão nos gases na profundi- 
dade dos destroços (aproximadamente 3.700 m) f. • 
300 atm? (c) Qual é o custo minimo da energia elétr.: 
exigida para gerar H , necessário se o custo da eletrici- 
dade for 23 centavos de dólar norte-amencano p- - 
quílowatt-hora para gerar no local? 


Exercícios cumulativos 

20.106 O cobre dissolve-se em ácido nítrico concentrado com 
desprendimento de NO(ç>, subsequentemente oxida- 
do a NO.(ç) no ar (Figura 1.11). Em contrapartida, o 
cobre não se dissolve em ácido clorídrico concentra- 
do. Explique essas observações usando os potenciais 
padrão de redução da Tabela 20.1, 

20.107 Sob condições-padrão, a seguinte reação é espontânea 
a 25 TL 

Oj(y) + 4H'(<nj) + 4Br (i«j) * 2H,0(fl + 2Br,(fl 

A reação será espontânea se |H ] for ajustado usando 
um tampão composto de 0,10 mol/L de árido bertzói- 
co (HC-H,0,) e 0,12 mol/1 de benzoato de sódio 
(NaÇHjO,)? 

20.108 Considere a oxidação geral de uma espécie A em solo 

çáo: A * A' + c O termo ‘potencial deoxldação' 

é algumas vezes usado para descrever a facilidade 
com a qual a especie A é oxidada — quanto mais fá- 
cil for para uma espécie oxidar, maior seu potencial 
de oxidação, (a) Qual é a relação entre pntenrial pa- 
drão de oxidaçâu de A e potencial-padrão de redu- 
ção de A’? (b) Qual dos metais listados na Tabela 
4.5 tem potencial-padrão de oxidação mais alto? E 
qual lem o mais baixo? (c) Para uma série de subs- 
tâncias, a tendência no potencial de oxidação está 
geralmente rctadonada com a tendência na primei- 
ra energia de ionização. Explique por que essa rela- 
ção é sensata. 


120.1091 Como visto no quadro “Um olhar mais de perto' 

Seção 4 4, o ouro metálico dissolve-se vin água-rém • 
uma mistura de ácidos doridnco e nítrico concentre 
dos. Os seguintes, potenciais-padrâo de redução sá 
importantes na química do ouro: 

Au '(iKj) - 3e Au(s) = +1,40* ' 

AuCl + 3e~ Au(s) + 4Cl“(m/) E ^, - +1,002 3 

(a) Use as semi-reações para escrever uma equn -1 
balanceada para a reação de Au com o ácido mtr> 
para produzir Au u e NOfç), e calcule a fem pac.r - 
dessa reação. A reação é espontânea? (b) L~- 
semi-reações para escrever uma equação bolanct 
paia a reação de Au com ácido clorídrico para pr. . 
zir Au0 4 (aq) e H,(#), e calcule a fem padrão para 
reaçá» i. Essa reação é espontânea? (c) Use as svtt - - 
ções para escrever uma equação balanceada para c -. 
ação de Au com água-regia a fim de prod u /ir AuCL 
e NCXç). e calcule a fem padrão para essa rcaçj. i - 
reação é espontânea sob essas condições? (d) L - 
a equação de Nemst, explique por que ág— *-■=-» 
preparada a partir de ácidos clorídrico e nitrer. 
Cenhvdos é capaz de dissolver ourO 
20.1311 Uma célula voltaica é baseada nas semt-re3_ei 
Ag'(d<))/Ag(s) e Fe”( , i())/Fe' , (rti)). (a) Qual i 
célula? (b) Qual reação ocurre ni ► ca todo r : - 
nu ânodo? <c) Use os valores de S‘ do AfX^ i : C e » 
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relação entre o potencial da célula t* a variação de 
energia livre para determinar se o potencial-padrão 
da célula aumenta ou diminui quando a temperatura 
for elevada acima de 25 C XT. 

20.111 O gás hidrogénio tem o potencial de um combustível 
limpo na reação com oxigênio. A reação relevante é: 

2H : &) + 0 ; (ír) ► 2H,0(/) 

Considere duas maneiras possíveis de utilizar essa 
reação como uma fonte de energia elétrica: Çi) Os ga- 
ses hidrogênio e oxigénio são queimados e usados 
para impulsionar um gerador, como o carvão é usado 
atualmente na indústria de energia elétrica; (ii) os ga- 
ses hidrogênio e oxigênio são usados para gerar eletri- 
cidade diretamente usando células de combustível 
que operam a 85 "C. ia) Use os dados do Apêndice C 
para calcular AH' e A5 0 para a reação anterior. Vamos 
supor que esses valores não variam apreciavelmente 
com a temperatura, (b) Com base nos valores do item 
(a), qual a tendência que você esperava para a ordem 
de grandeza de AC para a reação anterior à medida 
que a temperatura aumentasse? (c) Qual é o significa- 
do da variação na ordem de grandeza de AG com a 
temperatura em relação à utilidade do hidrogénio 
como um combustível (recorra à Equação 19.19)? 
(d) Com base nessa análise, seria mais eficiente usar 
o método de combustão ou o método de célula de 
combustível para gerar energia elétrica a partir do hi- 
drogênio? 

20.112 O citoeromo. uma molécula complicada que repre- 

sentaremos como CyFe : \ reage com o ar que respira- 
mos para fornecer energia necessária para sintetizar 
adenosina trifosfatn (ATP). O corpo usa AT? como fon- 
te de imergia para promover outras reações. — ■< 

1' ~ A um pH = 7,0, os seguintes potenciais de redu- 
ção referem-se a essa oxidação de CyFe : ’; 

0,(g) + 4H’(aç) + 4e ► 2H : 0(f) E£, = +0,82 V 

CyFe~(<iíf) + e' ► CyFe J ‘(fl<?) = *022 V 

(a) Qual é AG para a oxidação deCyFe 2 ' pelo ar? (b) Se 
a síntese de 1,00 mol de ATP a partir da adenosina difos- 


fato (ADI 5 ) requer um AG de 37,7 kj, qual é a quantídad 
de matéria de ATP sintetizada por mol de O,? 

120.1131 O potencial-padrão para a redução de AgSCN(s) •. 
+0,0895 V. 

AgSCN(s) + e — - Ag(s) + SCN>j) 

Usando esse valor e o potencial de eletrodo par, 
Ag*((Hj), calcule K )r , para AgSCN. 

[20.114] O valor de para PbS (s) é 8,0 x Kr 1 '. Usando esse va- 

lor com um potencial de eletrodo do Apêndice E, de 
termine o valor do potencial-padrão de redução par; 
a reação: 

PbS(s) + 2e * Pb(») + S 1 (uq) 

120.1151 Um medidor de pH (Figura 16.6) emprega uma célulí 
voltaica para a qual o potencial da célula é muito sen- 
sível ao pH. Um medidor de pH simples (mas impra- 
ticável) pode ser construído usando-se dois eletrodi - 
de hidrogênio: um eletrodo-padrão de hidrogênio (Fi- 
gura 20.10) e um eletrodo de hidrogénio (com 1 atir 
de pressão de gás H.) mergulhado em uma solução d* 
pH desconhecido. As duas semicélulas são conecta- 
das por uma ponte salina ou disco de vidro porost 
(a) Faça um esboço da célula descrita antes, (b) Escn 
va as semi -reações para a célula e calcule a fem pa 
drão. (c) Qual é o pH da solução na semicélula qu- 
tem o eletrodo-padrão de hidrogênio? (d) Qual e 
fem da célula quando o pH da solução desconhecki 
for 5,0? (e) Que extatidão um voltímetro teria de ter pa: 
detectar uma variação no pH de 0,01 unidade de pH? 

20.116 Se 0,500 L de uma solução de 0,600 mol/L tit 
SnS0 4 6aj) é eletrolisada por um período de 25.00 itu* 
usando uma corrente de 4,50 A e eletrodos inertes, qiui 
é a concentração final de cada íon que permanece na s - 
lução? (Suponha que o volume da solução não varie. 

[20.117) Um estudante desenvolveu um amperímetro (disp 
sitivo que mede corrente elétrica) baseado na eletròl: 
se da água em gases hidrogênio e oxigénio. Quanri 
uma corrente elétrica de valor desconhecido pa— 
por um dispositivo por 2,00 min. 12,3 mL de água s 
turada com H : (£) são coletadas. A temperatura do sis 
tema é 25,5 ’C, e a pressão atmosférica é 768 torr. Que 
é o valor da corrente em A? 
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Química: a ciência central 


o mesmo número atómico, mas com diferentes números de massa, são conhe- 
cidos como isótopos ♦ 

Os dííerenles isótopos de um elemento são diferenciados por seus núme- 
ros de massa^ Por exemplo, os três isótopos naturais do urânio são urânio-234. 
uránio-235 e urânio-238, onde os sufixos numéricos representam os números 
de massa. Esses isótopos são também rotulados com o uso dos símbolos quí- 
micos, como ~^U, ^TU e U. O índice supcrioré o número de massa; o infe- 
rior, o número atômico. 

Os diferentes isótopos têm diferentes abundândas naturais. Por exemplo 
99 r 3°u do urânio natural é urânio-238, 0,7% é uránio-235 e apenas traços ó urâ- 
nio-234. Os diferentes núcleos também têm diferentes estabilidades. De fato 
as propriedades nucleares de um átomo dependem do número de prótons 1 
nêutrons em seu núcleo. Recorde-se de que um iwcllíleo é um núcleo com um 
número especifico de prótons e nêutrons St áo 2 Os núcleos que sàr 
radioativos são chamados radionuclídeos, e os átomos contendo esses núcle- 
os são chamados radioisótopos. 

Equações nucleares 

A grande maioria dos núcleos encontrados na natureya é estável e permanece intacta indefinidamente. Entre- 
tanto, os radionuclídeos são instáveis e emitem espontaneamente partículas e radiação eletromagnética. A emis- 
são de radiação é uma das maneiras pela qual um núcleo instável é transformado em um núcleo mais estável com 
menos energia. A radiação emitida transporta o excesso de energia. O urânio-238, por exemplo, é radioativo, so- 
frendo reação nuclear na quai núcleos de hélio-4 são emitidos espontaneamente. As partículas de hélio-4 são co- 
nhecidas como partículas alfa, e um feixe delas é chamado radiação alfa Quando o núcleo de urânio-238 perde urr.: 
partícula alfa, o fragmento restante tem número atômico 90 e número massa de 234. É, portanto, um núcleo dr 
tório-234. Representamos essa reação pela seguinte equação nuclear: 

^Th 4- jHe [21. i: 

Quando um núcleo se decompõe espontaneamente dessa forma, diz-se que ele decaiu, ou que sofreu decnimet:- 
lo radioativo. Como a partícula alfa está envolvida nessa reação, os cientistas também descrevem o processo com 
decaimento alfa. 

Na Equação 21.1, a soma dos números de massa é a mesma em ambos os lados da eq nação (238 = 234 + 4). De ma 
neira semelhante, a soma dos números atómicos em ambos os lados da equação é (92 - 9U + 2). Os números de mass-" 
e os números atômicos devem ser balanceados em todas as equações nucleares. 

As propriedades radioativas dos núcleos são basicamente independentes do estado da combinação quimic 
do átomo. Ao escrever as equações nucleares, portanto, nào estamos preocupados com a forma química do atum 
no qual o núcleo se localiza. N 80 faz diferença se estamos lidando com o átomo na torma de um elemento ou r- 
forma de seus compostos. 



Figura 21.1 A radiação de 
radioisótopos como coballo-60 ou 
dc outras fontes de radiação de 
alia energia é usada no tratamento 
do câncer. 


COMO FAZER 21.1 

Qual é o produto formado quando o radio- 226 sofre decaimento alfa? 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se determinar 0 núcleo que resulta quando o rádio-226 perde uma partícula alta 
Podemos fazer isso melhor escrevendo uma reação nuclear balanceada para o processo. 

Resolução: a tabela penódica ou uma lista de elementos mostra que o rádio tem número atônüco 88. 0 símbolo quino 
co completo do rádio-226 é, portanto, "*«Ra Uma partícula alfa é um núcleo de hélio-4; logo, seu símbolo é ^Hefalgu- 
mas vezes escrito como ía). A partícula alfa é um produto da reação nuclear, sendo a equação de forma: 

» zX -(- jHe 

onde A é 0 número de massa do núcleo do produto e Z. seu número atômico. Os números de massa e os numeros atc- 
micos devem ser balanceados, de forma que 226 = .i -t- 4 e 88 = Z t 2. Consequentemente. A 222 e Z - 86. De nove ■ 
partir da tabela periódica, o elemento com Z = 86 é o radônio (Rn|. Assim, o produto é ■ 5 ? Rn. e a equação nuclear -. 

l&Ra » =Rn + *He 



Capítulo 21 Química nuclear 


773 


PRATIQUE 

Qual elemento sofre decaimento alfa para formar chumbo-208? 
Resposta: *iíPo 


Tipos de decaimento radioativo 

Os três lipos mais comuns de decaimento radioativo são radiação alfa ( u ), beta (/?) e gama (*/). A Tabela 21.1 re- 
sume algumas das propriedades importantes desses tipos de radiação. Como acabamos de abordar, a radiação alfa 
consiste em um feixe de núcleos de hélio-4 conhecidos como partículas alfa, que representamos como * He ou j u. 


I TABfLA 21.1 Propriedades da radiação alfa, beta e gama 



Tipo de radiação 


Propriedade 

a 

0 

7 

Carga 

Massa 

Poder de penetração relativo 
Natureza da radiação 

2+ 

e^xiir^g 

i 

Núcleo deÍHe 

1- 

9,11 xitr^g 
100 

Elétrons 

0 

0 

10.000 

Fótons de alta energia 


A radiação beta consiste em feixes de partículas beta. que são elétrons de 
alta velocidade emitidos por um núcleo estável. As partículas beta são repre- 'P' 
sentadas nas equações nucleares pelo símbolo e ou algumas vezes /J. O ín- ' < 

Jice superior zero indica que a massa do elétron é excessivamente pequena se 
comparada à massa de um núdeon. O índice inferior -1 representa a carga negativa 
próton. O iodo-131 é um isótopo que sofre decaimento por emissão beta: 

l gl > 'UXe-t- .?e [21.2] 

Na Equação 21.2 o decaimento beta faz com que o número atômico aumente de 53 para 54. A emissão beta e 
equivalente à conversão do nêutron ( J, n) em um próton ({ pou ]H), em consequência, ocorre aumento do número 
atômico em 1: 

Jn— *{ P +_?e [21.3] 

Entretanto, não devemos pensar que o núcleo é composto de elétrons apenas porque essa partícula é ejetada do 
núcleo, da mesma forma que não consideramos que um palito de fósforo é composto de faíscas simplesmente por- 
que ele produz faísca quando riscado. O elétron toma parte apenas quando o núcleo sofre uma reação nuclear. 

A radiação gama (ou raios gama) consiste em fótons de alta energia (isto é, radiação eletromagnética de com- 
primento de onda muito curto). A radiação gama não muda o número atômico nem a massa atómica de um núclti 
e é representada como JJy, ou simplesmente y. Quase sempre acompanha outra emissão radioativa porque ela re- 
presenta a energia perdida quando os núdeons restantes se reorganizam em arranjos mais estáveis. Geralmente o? 
raios gama não são mostrados quando escrevemos as equações nucleares. 

Os dois outros tipos de decaimento radioativo são a emissão de púsitron e a captura de elétron. Um pósitron e 
uma partícula que tem a mesma massa de um elétron, mas uma carga contrária. 1 O pósitron é representado com, 
i e. O isótopo carbono- 1 1 decai por emissão de pósitron: 

»C * 1 jB+?e [21.4J 

A emissão de pósitron faz com que o número atômico diminua de 6 para 5. A emissão de um pósitron tem 
eleito de converter um próton em um nêutron, com isso diminuindo o número atómico do núcleo em 1: 

lp ►ôn+?e [213] 


ANIMAÇÃO 

Separação dos raios alfa, beta e 
gama 

da partícula, contrária à do 


I O pósitron tem sida muito curta porque é aniquilado quando colide com um elétron, produzindo raios gama: ,'e 4- “e 
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TABELA 21.2 Partículas comuns no decaimento 
radioativo e transformações nucleares 

Partícula 

Símbolo 

Nêutron 

() n 

Próton 

]llou Jp 

Elétron 

-?* 

Partícula alfa 

2 He ou *u 

Partícula beta 

-?eou _?/» 

Pósitron 

n_ 

l e 


A captura de elétron é a captura pelo núcleo de um elétron 
da nuvem eletrônica ao redor do núcleo. O rubfdio-81 sofre de- 
caimento dessa maneira, como mostrado na Equação 21.6: 

llRbr _‘‘e (elétron do orbital) * fjKr [21.6] 

Uma vez que o elétron é consumido em vez de ser formado 
no processo, ele é mostrado do lado dos reagentes na equação 
A captura de elétron, como a emissão de pósitron, tem o efeito 
de converter um próton em um nêutron: 

{p » -?e in [21.7] 

A Tabela 21.2 resume os símbolos usados para representar 
as várias partículas elementares normalmente encontradas nas 
reações nucleares. 


COMO FAZER 21.2 

Escreva as equações nucleares para os seguintes processos: (a) mercúrio-201 sofre captura de elétron; (b) tório-231 de- 
cai para formar protactinio-231. 

Solução 

Análise e Planejamento: devemos escrever as equações nucleares balanceadas nas quais as massas e as cargas dos re- 
agentes e produtos são iguais. Podemos começar escrevendo os símbolos químicos completos para os núcleos e para 
as partículas do decaimento dadas no problema. 

Resolução: (a) A informação dada na pergunta pode ser resumida como: 

Z S,Hg+ _®e >£X 

Como os números de massa devem ter a mesma soma em ambos os lados da equação, 201 + 0 = A. Portanto, o núcleo 
do produto deve ter um número de massa de 201. De maneira semelhante, fazendo o balanceamento dos números atô- 
micos obtém-se 80 - 1 = Z. Assim, o número atômico do núcleo do produto deve ser 79, que o identifica como ouro 
(Au): 

^Hg + _?e 

(b) Nesse raso devemos determinar que tipo de partícula 6 emitida no curso do decaimento radioativo: 

^Th » ^}Pa + A ,X 

A partir de 231 - 231 -t- A e 90 = 91 + Z, deduzimos que A-0eZ = -l.De acordo com a Tabela 21 .2, a partícula com es- 
sas características é a partícula beta (elétron). Consequentemente, escrevemos o seguinte: 

^Th „ »] Pa + _° e 


PRATIQUE 

Escreva uma equação nuclear balanceada para a reação na qual o oxigênio-15 sofre emissão de pósitron. 
Resposta: 'jjo » ^N + 


21 .2 Padrões de estabilidade nuclear 


A estabilidade de um núcleo em particular depende de uma variedade de fatores, e nenhuma regra sim- 
ples permite-nos dizer se um núcleo em particular é radioativo e como ele deve decair. Entretanto, existem va- 
rias observações empíricas que ajudam na determinação da estabilidade de um núcleo. 

Razão nèutron-próton 

Uma vez que cargas semelhantes se repelem, pode parecer surpreendente que um grande número de próton - 
possam estar localizados dentro do pequeno volume do núcleo. Entretanto, a distâncias pequenas, uma força dt 
atração, chamada/erça nuclear forte, existe entre os núcleons. Os nêutrons estão intimamente envolvidos nessa fo- 
ça de atração. Todos os núcleos com dois ou mais prótons contêm nêutrons. Quanto mais os prótons se apertam n 
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Figura 21.2 Gráfico do número de 
nêutrons versus o número de prótons 
em núcleos estáveis. À medida que o 
número atômico aumenta, a razào 
nêutron-próton dos núcleos estáveis 
aumenta. Os núcleos estáveis estio 
localizados na área sombreada do 
gráfico conhecida como cinturão de 
estabilidade. A maioria dos núcleos 
radioativos ocorre fora desse cinturão. 


núcleo, mais nêutrons são necessários para manter o núcleo unido. Os núcleos estáveis com baixos números atômi- 
cos (até aproximadamente 20) têm praticamente números iguais de nêutrons e prótons. De fato, o número de nêu- 
trons necessário para criar um núcleo estável aumenta mais rapidamente que o número de prótons, como 
mostrado na Figura 21.2. Portanto, a razão nêutron-próton dos núcleos estáveis aumenta com o aumento do nú- 
mero atômico. 

A parte sombreada na Figura 21.2 é a área na qual os núcleos estáveis são encontrados e é conhecida como cin 
turão de estabilidade. Este termina no elemento 83 (bismuto). Todos os tutdtvs com 84 prótons ou mais (número atômico > 
84) são radioativos. Por exemplo, todos os isótopos do urânio, número atômico 92, são radioativos. 

O tipo de decaimento radioativo que um radionuclídeo sofre depende em grande extensão da razào nêu- 
tron-próton comparada com as de núcleos próximos dentro do cinturão de estabilidade. Podemos visualizar três si- 
tuações gerais: 

1. Os núcleos acima do cinturão de estabilidade (altas razões nêutroji-próton). Esses núcleos ricos em nêutrons po- 
dem diminuir suas razões e moverem-se no sentido do cinturão de estabilidade emitindo uma partícula beta. 
A emissão beta diminui o número de nêutrons e aumenta o número de prótons em um núcleo, como mos- 
trado na Equação 213. 

2. Os núcleos abaixo do cinturão de estabilidade (baixas razões nèutrpns-prótons). Esses núcleos ricos em próton po- 
dem aumentar suas razões emitindo pósitron ou capturando elétron. Ambos os tipos de decaimento au- 
mentam o número de nêutrons e diminuem o número de prótons, como mostrado nas equações 21 .5 e 21 .7. 
A emissão de pósitron é mais comum que a captura de elétron entre os núcleos mais leves; entretanto, a 
captura de elétrons torna-se de modo crescente mais comum à medida que a carga nuclear aumenta, 

3. Os núcleos com números atômicos 2: 84. Esses núcleos mais pesados, que se localizam acima do canto direito 
superior da banda de estabilidade, tendem a sofrer emissão alfa. A emissão de uma partícula alfa diminui 
tanto o número de nêutrons quanto o número de prótons em 2, movendo o núcleo diagonalmente no sentido 
do cinturão de estabilidade. 

Essas três situações estão resumidas na Figura 21.3. 
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COMO FAZER 21.3 

Determine o modo de decaimento de (a) carbono- 14; (b) xenônio-118. 
Solução 

Análise e Planejamento: pede se determinar os modos de decaimento de 
dois núcleos. Para isso devemos caicuiar as razões nêutron-proton e com- 
parar os valoreis com os que se localizam dentro do cinturão dc cstabilida 
de mostrado na Figura 21.2. 

Resolução: (a) O carbono tom número atômico 6. Assim, o carbono-14 tem 
6 prótons e 14-6 = 8 nêutrons, dando-lhe uma razão nêutron-proton de 
* = 1,3- Os elementos com baixos números atômicos normaltnente têm nú- 
cieos estáveis com números de nêutrons e prótons aproximadamente iguais 
Assim, o carbono-14 tem uma alta razão nêutron-próton; espera-se que ele 
dc-caia emitindo uma partícula beta: 

»C > _?e+ »N 

Esse de falo é o modo de decaimento observado para o carbono-14. 

(b) O xenônio tem número atômico 54. Portanto, o xenònio-1 18 tem 54 pró- 
tons e 118 - 54 = 64 nêutrons, fornecendo-lhe uma razão nêutron- próton 
de^ = 1,2. De acordo com a Figura 21 2, os núcleos estáveis nessa região do 
cinturão de estabilidade têm maiores razões nêutron-próton que o xenô- 
rúo-118. 0 núcleo pode aumentar essa razão pela de pósitron ou da captu- 
ra de elétrons: 

US*„ 0„ . U8, 

M Xc * ! c+ J3* 

1 15 y. .0. „ 119, 

54 Xc + -1 C * 53 1 

Nesse caso ambos os modos de decaimento são observados 

Comentário: tenha em mente que as normas de procedimento nem sem- 
pre funcionam. Pnr exemplo, o tôrio-233, ~*iTh, que poderiamos esperar 
sofrer decaimento alfa, na realidade sofre decaimento beta. Além disso, al- 
guns núcleos radioativos na realidade localizam-se dentro do cinturão de 
estabilidade. Tanto 'JJjNd quanto '^Nd, por exemplo, são estáveis e loca- 
lizam-se no cinturão de estabilidade, entretanto, Nd, que se localiza en- 
tre eles, 6 radioativo. 

PRATIQUE 

Determine o modo de decaimento de (a) plutônio-239; (b) índio- 120. 
Respostas: (a) decaimento a, (b) decaimento 0 

Série de radioatividade 

Alguns núcleos, como urânio-238, não podem ganhar estabilidade por uma única emissão. Em decorrência 
ocorre uma série de emissões sucessivas. Como mostrado na Figura 21.4, urânio-238 decai para tório-234, que é ra- 
dioativo e decai para protactínio-234. Esse núcleo também è instável e, subsequentemente, decai. Tais reações su- 
cessivas continuam até que um núcleo estável, chimibo-206, é formado. Uma série de reações nucleares que 
começa com um núcleo instável e termina com um núcleo estável é conhecida como série de radioatividade, ou sé- 
rie de desintegração nuclear Três dessas séries ocorrem na natureza. Além dessa série que começa com uránio-238 e 
termina com chumbo-206, existe uma que começa com urãnio-235 e termina com chumbo-207, e uma que começa 
com tório-232 e termina com chumbo-20B. 

Observações adicionais 

Duas observações adidonais podem ajudá-lo a determinar a estabilidade nuclear: 

• Núcleos com 2, 8, 20, 28, 50 ou 82 prótons e 2, 8, 20, 25, 50, 82 ou 126 nêutrons, geralmente são mais estáveis 
que núcleos que não contém esses números de núdeons. Esses números de prótons e nêutrons são chama- 
dos números mágicos. 

• Núcleos com números pares tanto de prótons quanto de nêutrons geralmente sSo mais estáveis que os com 
números ímpares de núdeons, como mostrado na Tabela 21.3. 

Essas observações podem ser entendidas em termos do modelo de tilveis do núcleo, no qual os núdeons são des- 
critos como localizados em níveis de maneira semelhante à estrutura de níveis para os elétrons nos átomos. Exata- 
mente conto determinados números de elétrons (2, 8, 18, 36, 54 e 86) correspondem ás configurações eletrónicas de 


£ 

‘3 

7 


Perda de í e 


Perda de * He 


Perda de "e ou 
captura de elétron 


Número de prótons - 

Figura 21 .3 Os resultados da emissão 
alta (jHe), emissão beta 
( °e) emissão de pósitron (!'e) e captura de 
elétron no número de prótons e nêutrons 
em um núcleo. Indo da esquerda para a 
direita e de baixo para cima, cada 
quadrado representa um próton ou 
nêutron adicional, respectlvamente. Indo 
no sentido inverso indica a perda de um 
próton ou nêutron. 
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Tl Pb Bi Po At Rn Fr Ra Ac Th Pa U Np 
Número atómico » 


Figura 21.4 Série de 
desintegração nuclear para 
urânio-238. O núcleo de JfUdeca 
para % Th. Os processos de 
decaimentos subseqüentes 
eventualmente formam o núcleo 
estável de ™ Pb. Cada seta 
inclinada corresponde à perda de 
uma partícula alfa; cada seta na 
horizontal corresponde à perda de 
uma partícula beta. 



ATIVIDADE 

Série de decaimento de 
urânio-ZS8 


níveis completos mais estáveis, os números mágicos também 
representam niveis completos no núcleo. Como um exemplo 
da estabilidade dos núcleos com números mágicos de nú- 
cleons, observe que a série de radioatividade representada 
na Figura 21.4 termina com a formação do núcleo estável de 
^Pb, que tem um número mágico de prótons (82). 

A evidência sugere também que pares de prótons e pares 
de nêutrons têm uma estabilidade especial, de forma análoga 
aos pares de elétrons nas moléculas. Portanto, os núcleos es- 
táveis com um número par de prótons e número par de nêu- 
trons são muito mais numerosos do que os com números 
impares (Tabela 213). 

COMO FAZER 21.4 
Quais dos seguintes núcleos sào especialmente estáveis: ÍUe, -Í^Ca, ^Tc? 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se identificar os núcleos especialmente estáveis. Para isso observamos se os número 
de prótons e nêutrons correspondem aos números mágicos. 

Resolução: o núcleo de ÍHe (a partícula alfa) tem número mágico tanto de prótons (2) quanto de nêutrons (2) e é 
muito estável. O núcleo de ^,Ca também tem número mágico tanto de prótons (20) quanto de nêutrons (20) e é espe- 
cialmente estável. 

tjtt 

O núcleo de 43 Tc não tem número mágico nem de prótons nem de nêutrons. Na realidade, ele tem números ímpares 
de prótons (43) e nêutrons (55). Existem poucos núcleos estáveis com números ímpares tanto de prótons quanto de 
nêutrons. Na realidade, o tecnécio-98 é radioativo. 

PRATIQUE 

Quais dos seguintes núcleos você esperava exibir estabilidade especial: 1 ^Sn, At, ^Pb? 

Resposta: 'j^Sn, ^Pb 


TABELA 21.3 Número de isótopos estáveis com 
números pares e ímpares de prótons e nêutrons 


Número de 
isótopos estáveis 

Prótons 

Nêutrons 

157 

Par 

Par 

53 

Par 

ímpar 

50 

Impar 

Par 

5 

Impar 

Impar 
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21.3 Transmutações nucleares 


Até aqui examinamos as reações nucleares nas quais um núcleo decai espontaneamente. Um núcleo pode tam- 
bém trocar de identidade se ele for atingido por um nêutron ou por outro núcleo. As reações nucleares induzida- 
dessa forma são conhecidas como transmutações nucleares. 

A primeira conversão de um núcleo em outro foi realizada em 1919 por Emest Rutherford. Ele teve sucesso na 
conversão de nitrogênio-14 em oxigênio-17, mais um próton, usando partículas alfa de alta velocidade emitida- 
por rádio. A reação é: 

7 N+ ?He » + }H [21.8) 

Essa reação demonstra que as reações nucleares podem ser induzidas quando se golpeia o núcleo com partícu- 
las tais como as partículas alfa. Tais reações possibilitaram sintetizar centenas de radioisótopos em laboratório. 

As transmutações nucleares são, algumas vezes, representadas listando-se, em ordem, os núcleos-alvo, as par- 
tículas a ser bombardeadas, n partícula ejetada, e o núcleo do produto. Escrita dessa maneira, a Equação 21.8 e 
'7 N(a, p) 1 ' O. A partícula alfa, o próton e 0 nêutron são abreviados como a,pen, respectivamente. 


COMO FAZER 21.5 

Escreva a equação nuclear balanceada para o processo resumido como j 1 ) Al (n, a) «No. 

Solução 

Análise e Planejamento: devemos passar da forma descritiva aimplilicada da reação nuclear para a equação nuclear 
balanceada. Isso equivale a escrever n e a mostrando seus índices inferiores e superiores. 

Resolução: o n é a abreviatura para um nêutron (|jn), e a representa uma partícula alia (jHe). Consequentemente, 
a equação nuclear é: 

«AJ + Jn > «Na + *He 


PRATIQUE 

Usando uma notação curta, escreva a reação nuclear 

l fO+ ]H ► 

Resposta: 'Jo (a, p) 1 ^ N 


’yN + ÍHe 


Fonte de voltagem 
aítemanh? 

Câmara 
Caminho da ^ vácuo 
partícula / Dfa 

Para a bomba 
de vácuo 



Fonte de 
partícula 


Alvo 


ímã (o topo do 
ímã não está 
mostrado) 


Figura 21 .5 Desenho esquemático 
de um cielotron. As partículas 
carregadas são aceleradas ao redor do 
anel, apllcando-se voltagem altemante 
aos dês. 


Uso de partículas carregadas 

As partículas carregadas, como as partículas alfa, devem se mover mui- 
to mais rapidamente para superar a repulsão eletrostática entre elas e o nu 
cleo-alvo. Quanto maior a carga nuclear no projétil ou no alvo, mais rápidi 
o projétil deve se mover para realizar uma reação nuclear. Muitos método- 
têm sido inventados para acelerar partículas carregadas, usando campo 1 - 
magnéticos e eletrostáticos fortes. Esses aceleradores de partículas, popu- 
larmente chamados 'quebradores de átomos', possuem nomes como ri cl\ 
twn e sincrotron. O cidotron está ilustrado na Figura 21,5. Os eletrodos ocos 
na forma de D são chamados "dês', por terem o formato da letra D. As partí- 
culas do projétil são introduzidas em uma câmara de vácuo com o cido- 
tron. As partículas são, depois, aceleradas tomando os dês carregador 
positiva e negativamente de modo alternado. Os ímãs colocados adma e 
abaixo dos dês mantêm as partículas em movimento em um caminho espi- 
ral até que elas finalmente se desviem para fora do ddotron e saiam para 
atingir uma substánda-alvo. Os aceleradores de partículas têm sido usados 
principalmente para sintetizar elementos pesados e para investigar a estru- 
tura fundamental da matéria. A Figura 21.6 mostra uma vista aérea do Fer- 
milab, o Laboratório Acelerador Nadonal, próximo de Chicago. 
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Figura 21 .6 Vista aérea do 
Laboratório Acelerador Nacional 
Fermi, na Ba ta via, Illinois, Estados 
Unidos. As partículas são aceleradas 
a energias muito altas, 
circulando-as pelos ímãs no anel, 
que têm circunferência de 6,3 km. 


Uso de nêutrons 

Muitos isótopos sintéticos usados em quantidade na medicina e na pesquisa científica são preparados usando 
nêutrons como projéteis. Como os nêutrons sao neutros, eles nao são repelidos prelo núcleo. Consequentemente, 
eles não precisam ser acelerados, como as partículas carregadas, para provocar reações nucleares. (Na realidade, 
eles não podem ser acelerados.) Os nêutrons necessários são produzidos pelas reações que ocorrem nos reatores nu- 
cleares. O cobalto-60, por exemplo, usado no tratamento do câncer, é produzido pela captura de nêutron. O ferro-58 é 
colocado em um reator nuclear, onde ele é bombardeado por nêutrons. Ocorre a seguinte sequência de reações: 


2 b Fe + l Q n > ^Fe 

[21.9] 

26 Fe * «Co + > 

[21.10] 

fCo+ ò n * “Co 

[21.11] 


Elementos transurãnicos 

As transmutações artificiais têm sido usadas para produzir os elementos com número atômico acima de 92, 
Eles são conhecidos como elementos transurãnicos porque aparecem imediatamente após o urânio na tabela pe- 
riódica. Os elementos 93 (netúnio, Np) e 94 (plutônio, Pu) foram descobertos inidalmente em 1940. Eles foram pro- 
duzidos pelo bombardeamento de urânio-238 com nêutrons: 

+ Jn * > ^Np + > [21.12] 

^Np *“JPu+> [21.131 

Os elementos com números atômicos grandes normalmente são formados em pequenas quantidades nos ace- 
leradores de partículas. O cúrio-242, por exemplo, é formado quando um alvo de plutónio-239 é atingido com par- 
tículas alfa aceleradas: 

^Pu + *He ► “Cm + Jn [21.14] 

Em 1994, uma equipe de cientistas europeus sintetizou o elemento 111 pelo bombardeamento de um alvo dc 
bismuto, por vários dias, com um feixe de átomos de níquel: 

^Bi + «Ni 

Surpreendentemente, a descoberta deles foi baseada na detecção de apenas três átomos do novo elemento. 
Os núcleos têm vida muito curta, e eles sofrem decaimento alfa em milissegundos após suas sínteses. O mesmo 
grupo de cientistas relatou também do elemento 1 12 em 1996. Até a edição deste livro, os nomes e os símbolos ain- 
da não tinham sido escolhidos para os novos elementos. 


21 .4 Velocidades de decaimento radioativo 


Por que alguns radioisótopos, como urânio-238, são encontrados na natureza, enquanto outros não o são e de- 
vem ser sintetizados? Para responder a essa pergunta, você precisa compreender que diferentes núcleos sofrem 
decaimento radioativo com diferentes velocidades. Muitos radioisótopos decaem basicamente de maneira com- 
pleta em questão de segundos ou menos, de forma que não os encontramos na natureza. O urânio-238, por outro 
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Figura 21.7 Decaimento de uma 
amostra de 10,0 g de ”Sr (f, ; , = 28,8 
anos). 



lado, decai muito lentamente; por isso, apesar de sua instabilidade, ainda podemos observá-lo na natureza. Um.: 
importante característica de um radioisótopo é sua velocidade de decaimento. 

O decaimento radioativo é um processo cinético de primeira ordem. Recorde-se de que um processo de prime- 
ira ordem tem meia-vida característica, queé o tempo necessário para metad' 
de certa quantidade de uma substância reagir. IN ào 14.4: As velocidade- 

de decaimento dos núcleos são normalmente abordadas em termos de mei- 
as-vidas. Cada isótopo tem sua própria meia-vida característica. Por exempk 
a meia -vida do estróncio-90 é 28,8 anos. Se começarmos com 10,0 g dp estrón- 
cio-90, apenas 5,0 g desse isótopo permaneceriam após 28,8 anos, 2,5 g apr- 
outros 28,8 anos, e assim por diante. O estrôncio-90 decai para ítrio-90, com 
mostrado na Equação 21.15: 

»Sr ► j»Y+ _Çe [21.15. 

A perda de estróncio-90 como função do tempo é mostrada na Figura 21.7. 

Meias-vidas tão curtas quanto milionésimos de um segundo e tão longa quanto bilhões de anos são conhe-. 
das. As meias-vidas de alguns radioisótopos estão relacionadas na Tabela 21.4. Uma importante característica di 
meias-vidas é que elas não são afetadas por condições externas como temperatura, pressão ou estado de combin. 
çào química. Consequentemente, ao contrário dos produtos químicos tóxicos, os átomos radioativos não podem 
ser submetidos inofensivamente a reação química ou por qualquer outro tratamento. Nesse ponto, não podem. - 
fazer nada, mas deixar que esses núcleos percam a radioatividade em suas velocidades características. No me 
tempo devemos tomar precauções para isolar os radioisótopos por causa do perigo da radiação que podem causar 


f, 


ANIMAÇAO 

Processo de primeira ordem 




ATIVIDADES 

Decaimento radioativo, meia 


TABELA 21 .4 As meias-vidas e tipos de decaimento para vários radioisótopos 


Radioisótopos naturais 


Isótopo Meia-vida Tipo de decaimento 


238u 
92 u 

4,5 x IO" 

Alfa 


7,0 x 10" 

Alfa 

-£rh 

14 * io'° 

Alfa 

"k 

13 *10“ 

Beta 

“c 

5.715 

Beta 

^Pu 

24.000 

Alfa 

^Cs 

30 

Beta 

*Sr 

283 

Beta 


0,022 

Beta 


Radioisótopos sintéticos 
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COMO FAZER 21.6 

A meia-vida do cobalto-óO é 53 anos. Quanto restará de uma amostra de 1,000 mg de cobalto-60 depois de um peru oc 
de 15,9 anos? 

Solução 

Análise e Planejamento: dada a meia-vida para o cobaJto-60, pede-se calatlar a quantidade de cobalto-60 que res uir; 
de uma amostra de 1 ,000 mg depois de um período de 15,9 anos. Para fazer isso utilizamos a meia-vida constante ca- 
racterística do processo de decaimento. 

Resolução: um período de 15,9 anos é três meias-vidas para o cobalto-60. No final de uma meia-vida. sobra 030Ú rr _ 
de cobalto-60, 0,250 mg no final de duas meias-vidas e 0,125 mg no final de três meias-vidas. 

PRATIQUE 

O carbono-1 1 , usado em imagem médica, tem meta- vida de 20,4 min. Os nudideos de carbono-1 1 são Formados ?. 
seguir incorporados dentro de um composto desejado. A amostra resultante é injetada no paciente e a imagem me- 
dica é obtida. Todo o processo leva cinco meias-vidas. Qual porcentagem de carbono-1 1 original resta no final 
tempo? 

Resposta: 3,L2°i: 


Datação 

Como a meia-vida de qualquer nuclídeo é constante, a meia-vida pode servir como um relógio nuclear para 
determinar as idades de diferentes objetos. O carbono-1 4, por exemplo, tem sido usado para determinar a idade de 
materiais orgânicos (Figura 21.8). O procedimento é baseado na formação dc carbono-14 por captura de néutr " 
na atmosfera superior: 

i*N+Jn x'ÍC+}p [21.1*1 


Essa reação fornece uma fonte de carbono-14 pequena, mas razoavelmente constante. O carbono-14 é radioati- 
vo, sofrendo decaimento beta com meia-vida de 5,715 anos: 


U 6 C * l 7 4 N+_“e 

Ao usar datação de radiocarbono, geralmente supomos que a razão entre 
carbono-14 e o c.irbono-12 na atmosfera tem sido constante por pelo menos 
50 mil anos. O carbono-14 é incorporada ao dióxido de carbono, que é por sua 
ez incorporado, pela fotassíntese, dentro de moléculas contendo carbono 
mais complexas nos vegetais. Quando os vegetais são ingeridos por animais, o 
:arbono-14 incorpora-se a eles. Uma vez que um vegetal ou animal vivo tem 
ingestão constante de compostos de carbono, ele é capaz de manter uma razão 
.ntre o carbono-14 e o carbono-12, idêntica à da atmosfera. Entretanto, quando 
organismo morre, ele nào ingere mais compostos de carbono para repor o 
;arbono-14, perdido pelo do decaimento radioativo. A razão de carbono-14 
vm relação ao carbono-12 conseqüentemente diminui. Medindo-se essa razão 
; comparando-a com a da atmosfera, podemos estimar a idade de um objeto, 
or exemplo, se a razão diminui para a metade da atmosfera, podemos con- 
!uir que o objeto tem meia-vida, ou seja, 5.715 anos. Esse método não pode ser 
.isado para datar objetos com mais de 50 mil anos. Depois desse período de 
:empo a radioatividade é muito baixa para ser medida precisamente. 

A técnica de datação de radiocarbono tem sido conferida comparando as 
dades de árvores determinadas peia contagem de seus anéis e por análise de 
adiocarbono. À medida que uma árvore cresce, ela adiciona um anel a cada 
ino. Com o envelhecimento, o carbono-14 decai, enquanto a concentração de 
:arbono-12 permanece conslante. Os dois métodos de datação coincidem com 
iiferenças de aproximadamente 10% de erro. A maioria da madeira usada 
-esses testes era de pinheiros da Califórnia, que atingem idades de ate 2 mil 
nos. Usando árvores que morreram em um tempo conhecido de centenas de 
nos atrás, é possível fazer comparações até aproximadamente 5000 a. C- 


[ 21 . 1 "! 



Figura 21 .8 O manto de Turim 
um tecido de linho de mais de 4 ri- 
de comprimento, ostenta uma 
imagem apagada de um homem 
visto aqui em um negativo da 
fotografia da imagem. Alega-se q-- 
o manto foi a mortalha de |esus 
Cristo. Vários testes têm sido 
realizados nos fragmentos do teoo: 
para determinar origem e idade 
Os cientistas, usando datação õe 
radiocarbono, concluíram que o 
linho foi feito entre 1 260 o 1 390 r 1 
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Outras isótopos podem ser usados analogamente para datar vários tipos de objetos. Por exemplo, leva aproxi- 
madamente 43 x 10 anos para metade de uma amostra de urânio-238 decair para chumbo-206. A idade das pedr.i- 
contendo urânio pode, conseqüentemente, ser determinada medindo-se a razão entre chumbo-206 e urânio-2' 
que de alguma forma incorpora-se ã pedra por meio de processos químicos normais em vez de ser por decaiment 
radioativo; a pedra conteria também grandes quantidades do isótopo mais abundante chumbo- 208. Na ausênc; 
de grandes quantidades desse isótopo 'geonormai' do chumbo, supõe-se que todo o chumbo-206 foi em algun 
época urânio-238. 

As pedras mais antigas encontradas na Terra têm aproximadamente 3 x 10 u anos. Essa idade indica que a crost 
terrestre tem sido sólida por no mínimo esse período de tempo. Os cientistas estimam que foi necessário de 1 a 1,5 • 
10 Q anos para a Terra resfriar e sua superfície tomar-se sólida. Isso coloca a idade da Terra entre 4,0 a 4,5 x 10 v (apr. 
ximadamente 4,5 bilhões) de anos. 

Cálculos baseados na meia-vida 

Até aqui a abordagem tem sido prindpalmente qualitativa. Agora consideramos o tópico de meias-vidas 
partir de um ponto de visla mais quantitativo. F.ssa abordagem permite-nos responder questões dos seguintes - 
pos: como determinamos a meia-vida de urânio-238? Analogamente, como determinamos quantitativamente 
idade de um objeto? 

O decaimento radioativo é um processo cinético de primeira ordem. Sua velocidade, consequentemente, é pr 
porcional ao número de núcleos radioativos N na amostra: 

Velocidade =■ kN [21.18’ 

A constante de velocidade de primeira ordem, Ac, é chamada constante de decaimento. A velocidade na qual un 
amostra decai é chamada de atividade, e é geralmente expressa como o número de desintegrações observadas p 
unidade de tempo. O beq ucrcl (Bq) é a unidade 51 para expressar a atividade de determinada fonte radioativa (is 
é, a velocidade na qual as desintegrações nucleares ocorrem). Um bequorel é definido como desintegração por ~ 
gundo. Uma unidade mais antiga, mas ainda utilizada, é o curie (Cl), definida como 3,7 x 10 11 desintegrações p 
segundo, velocidade de decaimento de 1 g de radio. Portanto, uma amostra de 4,0 mCí de cobalto-60 sofre (4 
10 _J ) x (3,7 x 10 in desintegrações por segundo) = 1,5 x 10* desintegrações por segundo e tem uma atividade de 1 r 
10* Bq. À medida que uma amostra radioativa decai, a quantidade de radiação que emana da amostra também d 
cai. Por exemplo, a meia- vida do cobalto-60 é 5,26 anos. A amostra de 4,0 mCi de cobalto-60 teria, após 5,26 ar 
uma atividade de radiação de 2,0 mCi, cru 7,5 x 10’ Bq. 

Como vimos na Seção 14.4, uma lei de velocidade de primeira ordem pode ser transformada na seguinte equaçài 

In— = -kt [21.1* 

N„ 


Nessa equação t è o intervalo de tempo do decaimento, k é a constante de decaimento, AJ n é o número inicia i 
núcleos (no tempo zero) e N, é o número restante após esse intervalo. Tanto a massa de um radioisótopo em p,; n 
cular quanto sua atividade são proporcionais ao número de núcleos radioativos. Assim, a razão da massa a qu. 
quer tempo t em relação à massa em f = D ou a razão entre as atividades no tempo / e no tempo t = 0 podem - 
substituídas por N/N n na Equação 21.19. 

A partir da Equação 21.19, podemos obter a relação entre a constante de decaimento, k. e a meia-v;: 

t in . w (Seção 14.4) 


Jt = 


0,693 






Assim, se conhecermos o valor da constante de decaimento ou a meia-vida, podemos calcular o valor da ou—., 


COMO FAZER 21.7 

Uma rocha contém 0,257 mg de chumbo-206 para cada miligrama de urânio-238. A meia-vida para o decaiment. : 
urânio-238 a chumbo-206 é 4,5 « 10” anos. Qual a idade da rocha? 
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Solução 

Análise e Planejamento: foi dito que uma amostra de rocha tem determinada quantidade de chumbo-206 para quai 
quer unidade de massa de urânio e pede-se estimar a idade da rocha. Presumivelmente chumbo-206 deve-se inteira- 
mente ao decaimento de urânio-238, para formar chumbo-206, com uma meia-vida conhecida. Para aplicar as 
expressões cinéticas de primeira ordem (equações 21 . 19 e 21 .20) para calcular o tempo decorrido desde que a rocha fo 
formada, precisamos primeiro calcular quanto de uránio-238 havia inicialmente para cada 1 miligrama que permane- 
ce hoje. 

Resolução: vamos supor que a rocha contenha hoje 1,000 mg de urânio-238. A quantidade de urânio-238 na rocha 
quando ela foi formada dessa forma è igual a 1 XXX) mg mais a quantidade que decaiu para chumbo-206. Obtemos a úl- 
tima quantidade multiplicando a massa atual de chumbo-206 pela razão entre o número de massa do urânio e o nu- 
mero de massa do chumbo, no qual ele decaiu. O total original de era, portanto, 

Original = 1,000 mg + — (0,257 mg) 


= 1,297 mg 

Usando a Equação 21.20, podemos calcular a constante de decaimento para o processo a partir de sua rneia-vida: 

0,693 


Jt = - 


4,3 *10" ano 


= 13 * 10'"' ano 1 


A reorganização da Equação 21.19 para achar o tempo, f, e a substituição das grandezas conhecidas, fornece: 


, 1. N 

t = — ln — 
k N 


13*10 ;< W r 


ln 


1,000 _ in 9 

= 1,7 x 10 ano 


1,297 


PRATIQUE 

Um objeto de madeira de um sítio arqueológico é submetido a uma datação de radiocarbono. A atividade da amostra 
devido ao U C é medida como sendo de 1 1 ,6 desintegrações por segundo. A atividade de uma amostra de carbono de 
massa igual de madeira fresca é 15,2 desintegrações por segundo. A meia-vida de ,4 C é 5-715 anos. Qual é a idade da 
amostra arqueológica? 

Resposta: 2.230 anos. 


COMO FAZER 21.8 

Se começamos com 1,000 g de estrôndo-90, 0,953 g permanecerá após 2,00 anos. (a) Qual é a meia-vida do estrõn- 
cio-90? (b) Quanto de estrôndo-90 restará depois de 5,00 anos? (c) Qual é a atividade inicial da amostra em Bq e Cí? 


Solução (a) Análise e planejamento: pede-se calcular a meia- vida, t , ., com base nos dados que nos dizem quanto de 
um núcleo radioativo decaiu em determinado período de tempo (N„ = 1,000 g, N, = 0,953 g e í = 2,00 anos). Fazemos 
isso, primeiro calculando a constante de velocidade para o decaimento, k, então usando-a para calcular 

Resolução: a Equação 21.19 é resolvida para a constante de decaimento, k, depois a Equação 20.20 é usada para calcu- 
lar a meia-vida, /,«: 

4-llnÜL- 

/ N 0 2.00 ano 1.000 g 

= — - (-0,0481) = 0,0241 ano' 1 

2,00 ano 


* 1 / 1 - 


0,693 


0,693 

0,0241 ano 7 


= 28,8 ano 


(b) Análise e Planejamento: pede-se calcular a quantidade de um radionuclídeo que permanece após determinad' 
período de tempo, N., usando a quantidade inicial, e a constante de velocidade para decaimento, k, calculada no 
item (a). 

Resolução: de novo usando a Equação 21.19, com Jt = 0,0241 ano 1 , temos: 

ln— 1 = -Jfcf = -(0,0241 ano* 1 ) (5,00 anos) = -0,120 


N, /N a é calculado a partir de ln(N, /N t J = -0,120 usando e 1 ou a função INV LN de uma calculadora: 

— = e~° ,ia = 0387 

N. 
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Uma vez que iV„ = 1 ,000 g, temos: 

N, = (0,S87)JV„ = (Ü,887)( 1,000 g) - 0,887 g 

(c) Análise e planejamento: pede-se calcular a atividade da amostra em bequereis e curies. Para isso devemos calcu- 
lar O número de desintegrações por segundo por átomo, a seguir multiplicar peio numera de átomos na amostra 
Resolução: o número de desintegrações por átomo por segundo é determinado pela constante de velocidade k. 

V ano 1 v 36a d 1 \ 24 h J . 3.600 s J 

Para obter o número total de desintegrações por segundo, calculamos o número de átomos na amostra e o multiplica- 
mos por k. onde expressamos k como o número de desintegrações por átomo por segundo: 

(1.00 g d, -Sr) lm ° 1 t; Sr l f M2»10°tom<»d«V | , v . 1# n d „ -g, 

\ 90g Sr Jk 1 molde Sr ) 

Desintegrações tot.ús/s = [ - — *— de s inte grações ^ 7 x iq 11 átomos) 

átomo s 

= 5,1 *10 L desintegrações/ s 

Como um Bq é uma desintegração por segundo, a atividade é exatamente 5,1 x 10 1 " Bq. A atividade em Ci é determi- 
nada por: 

1 Ci 


(5,1 x lü * desintegrações /s) 


3,7 « 10 10 desintegraçõcs/s 


= 1,4 x 10' Ci 


Usamos apenas dois algarismos significativos nos produtos desses cálculos porque não sabemos a massa atômica do 
''Sr com mais de dois algarismos significativos sem procurar em uma fonte especial. 


PRATIQUE 

Uma amostra a ser usada em imagem médica é rotulada com "F, que tem meia-vida de 1 10 min. Qual porcentagem de 
atividade inicial permanece após 300 min? 

Resposta: I5,l“«i 



Figura 21.9 Dosímetro de crachá. 
Crachás como este na lapela de um 
trabalhador são usados para 
monitorar a extensão na qual o 
indivíduo tem sido exposto à 
radiação de alta energia. A dose de 
radiação é determinada a partir da 
extensão do obscurecimento do 
filme no dosímetro. 

O monitoramento da radiação, 
dessa maneira, ajuda a prevenir a 
superexposição de pessoas cujos 
trabalhos requerem o uso de 
materiais radioativos ou raios X. 


21 .5 Detecção de radioatividade 

Uma variedade de métodos tem sido desenvolvida para detectar emissõo- 
de substância* radioativas. Becquerel descobriu a radioatividade por causa d< 
efeito da radiação em lâminas fotográficas. As lâminas e filmes fotográfico- 
têm há muito sido usados para detectara radioatividade. A radiação afeta o fil- 
me fotográfico do mesmo modo que os raios X. Com cuidado, o filme pode ser 
usado para fornecer uma medida quantitativa de atividade. Quanto maior s 
exposição â radiação, maior a área de revelação do negativo. As pessoas que 
trabalham com substâncias radioativas carregam um crachá de filme para gra- 
var a extensão de suas exposições à radiação (Figura 21.9). 

A radioatividade pode também ser detectada e medida com um dispositi- 
vo conhecido como contador Geiger. A operação do contador Geiger é base. 
da na ionização da matéria, provocada pela radiação. Os íons e elétron- 
produzidos pela radiação ionizanfe permite a condução de uma corrente ek- 
trica. O desenho básico de um contador Geiger é mostrado na Figura 21.10. Flt 
consiste de um tubo metálico cheio com gás. O cilindro tem uma 'janela' dt 
material que pode ser penetrado por raios alfa, beta ou gama. No centro do tub 
está um fio. O fio é conectado a um lerminal de uma fonte de corrente direta, e > 
cilindro metálico está ligado no outro terminal. A corrente flui entre o fio e o ci- 
lindro metálico quando os íons são produzidos pela radiação que entra, O pul- 
so de corrente criado quando a radiação entra no tubo é amplificada; cad^ 
pulso é contado como uma medida da quantidade de radiação. 
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Figura 21.10 Representação esquemática de um contador Ceiger. 


Determinadas substâncias eletronicamente excitadas por radiação podem 
também ser usadas para detectar e medir a radiação. Por exemplo, algumas 
substâncias excitadas pela radiação liberam luz à medida que os elétrons retor- 
nam a seus estados de energia mais baixos. Essas substâncias são chamadas 
substâncias fosforescentes. As diferentes substâncias respondem a diferentes 
partículas. O sulfeto dc zinco, por exemplo, responde às partículas alfa. Um 
instrumento chamado contador de cintilações (Figura 21.11) é usado para de- 
tectar e medir radiação, baseado nos sinais de luz produzidos quando a radia- 
ção atinge uma substância fosforescente apropriada. Os sinais são amplificados 
eletronicamente e contados para medir a quantidade de radiação. 

Rastreador radioativo 

Como os radioisótopos podem ser facilmente detectados, eles podem ser 
usados para seguir um elemento por suas reações químicas. A incorporação 
dos átomos de carbono a partir de CO, na glicose na futossíntese, por exemplo, 
tem sido estudada usando CO, contendo carbono-14. 



6 ,4 COj + 6H,0 — — U C n H u O k + O, [21.211 

CO, é conhecido como marcado com carbono-14. Os dispositivos de detec- 
ção como os contadores de cintilação seguem o carbono-14 â medida que ele se 
move de CO, por vários compostos intermediários da glicose. 

O uso de radioisótopos é possível porque todos os isótopos de um elemento tém propriedades químicas prati- 
camente idênticas. Quando uma pequena quantidade de um radioisõtopn é misturada com isótopos naturais está- 
veis do mesmo elemento, todos os isótopos passam pelas mesmas reações juntos. O caminho do elemento e 
revelado pela radioatividade dos rad ioisótopos. F.m virtude de o radioisótopo poder ser usado para seguir o c.im i 
nho do elemento, ele é chamado rastreador radioativo 


Figura 21.11 Contador de 
cintilação, usado para medir 
quantitativamente o nível de 
radiação. 


21 .6 Variações de energia nas reações nucleares 

As energias associadas às reações nucleares podem ser consideradas com a ajuda da famosa equação de 1 ir^ein 
que relaciona massa e energia: 

E = mtf [21.221 

Nessa equação E significa energia, m significa massa ec significa a velocidade da luz, 3 >. i rr. - t--aequa- 
çâo afirma que a massa e a energia de um objeto são diretamente proporcionais. Se um sistema pt-nde massa, ele 
perde energia (exotérmico); se ganha massa, ganha energia (endotérmico). Como a constante de proporrinnalida- 
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dc na equação, C , é um número tão grande, mesmo pequenas variações na massa são acompanhadas por grandes 
variações de energia. 

As variações de massa nas reações químicas são muito pequenas para se detectar facilmente. Por exemplo, a 
variação de massa associada à combustão de um mol de CH 4 (processo exotérmico) é -9,9 x 10'“ g. Uma vez que a 
variação de massa é tão pequena, é possível tratar as reações químicas como se as massas fossem conservadas 

As variações de massa e as variações de energia associadas nas reações nucleares são muito maiores que as das 
reações químicas. A variação de massa acompanhando o decaimento radioativo de um mol de urânio-238, por 
exemplo, é 50 mil vezes maior que aquela para a combustão de CH,. Vamos examinar a variação de energia para 
essa reação nuclear: 

«U *»£h+*He 

Os núcleos nessas reações têm as seguintes massas: U, 238.0003 u ; ~un Th, 233,9942 u; e * He, 4/101 5 u. A variação 

de massa, Am, é a massa total dos produtos menos a massa dos reagentes. A variação de massa para o decaimento 
de um mol de urânio-238 pode, então, ser expressa em gramas: 

Z33,9942 g + 4,0015 g - 238,0003 g = -0,0046 g 

O fato de o sistema ler perdido massa indica que o processo é exotérmico. Todas as reações nucleares espontâ- 
neas são exotérmicas. 

A variação de energia por mol associada a essa reação pode ser calculada usando as equações de Einstein: 

A £ = A(mC) = tr Am 

= (2,9979 x 10‘ m/s) 2 ( -0,0046 g) ( 1 kg 

^1.000 gj 

= -4.1 X 10" kg m = -4,1 X 10" J 

5* 

Observe que Am é convertido em quilogramas, a unidade SI de massa, para obter A E em joules, a unidade SI de 
energia. 

COMO FAZER 21.9 

Qual a energia dispendida ou ganha quando um mol de cobalto-60 sofre decaimento beta: SN? 

A massa do átomo de Co é 59,933819 1 1 , e a de Ni é 59,930788 u. 

Solução 

Análise e Planejamento: pede-se calcular a variação de energia em uma reação nuclear. Para isso devemos calculara 
variação de massa no processo. Foram dadas as massas dos núcleos na reação. Nós as calculamos levando em conta as 
massas dos elétrons que contribuem para as massas atômicas. 

Resolução: um átomo de ^ Co tem 27 elétrons. A massa de um elétron é 5,4858 * KT* u. (Veja a lista de constantes fun- 
damentais no encarte deste livro.) Subtraímos a massa de 27 elétrons da massa do átomo de 77 Co para encontrar a mas- 
sa do núcleo de “Co: 

59,933819 u - (Z7)(5,4858 x1CTu)= 59,919007 u (ou 59,919007 g/mol) 

Analogamente, para ígNi, a massa do núcleo é: 

59,930788 u - (28X5,4858 xlO^ u) = 59,915428 u (ou 59,915428 g/mol) 

A variação de massa em uma reação nuclear é a massa total dos produtos menos a massa dos reagentes: 

Am = massa do elétron + massa do núcleo de ^ Ni - massa do núcleo de £7 Co 
■ 01)00548 58 u + 59,915428 u - 59,919007 u 
- -0/103031 a 

Portanto, quando um mol de cobalto-60 decai, 

Am = -0,003031 g 

Como a massa diminui (Am < 0), a energia é liberada (A£ < 0). A quantidade de energia liberada por mol de cobalto-60 * 
calculada usando a Equação 21 22: 
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A £ = CAw 


= (2,9979 x 10* m/s) J (-0,003031 g) ' 

v iuuug; 

= -2J24 X 10" = 2.724 x IO" ) 


PRATIQUE 

A emissão de pósitron a partir de "C, 


11 , 


Ur ^ Oo 
5 B+ l e 


ocorre com liberação de 2,87 x 10 1 ' J por mol de 1 'C Qual é a variação de massa por mol de ' 'C nessa reação nuclear? 
Resposta: -3,19 x IO" 3 g 


Energia de coesão do núcleo 

Os cientistas descobriram na década de 30 que as massas dos núcleos são sempre menores que as massas dos 
núcleons individuais dos quais eles são compostos. Por exemplo, o núcleo de hélio-4 tem massa de 4,00150 u. 
A massa de um próton é 1,00728 u, e a de um nêutron, 1,00866 u. Conseqüentemente, dois prótons e dois nêu- 
trons têm massa total de 4,03188 u: 

Massa de dois prótons = 2(1,00728 1 1 ) = 2,01456 u 
Massa de dois nêutrons = 2(1,00866 u) = 2,01732 u 

Massa total = 4,03188 u 

A massa dos núcleons individuais é 0,03038 u maior que a massa do núcleo de hélio-4: 

Massa de dois prótons e dois nêutrons = 4,03188 u 
Massa do núcleo de J He = 4,00150 u 
Diferença de massa = 0,03038 ti 

A diferença de massa entre um núcleo e seus núcleons constituintes é chamada perda de massa A origem da 
perda de massa é rapidamente entendida se considerarmos que a energia deve ser adicionada ao núcleo para que- 
brá-lo em prótons e nêutrons separados: 

Energia+jHe ►2,'p+2pn [21 -23] 


Aplicações médicas dos rastreadores radioativos 


A química e a vida 

Os rastreadores radioativos têm encontrado grande uso 
como ferramentas de diagnóstico na medicina. A Tabela 21 .5 
relaciona alguns dos rastreadores radioativos e seus usos. 
Esses radioisótopos são incorporados em um composto ad- 
ministrado ao paciente, geralmente por via intravenosa. O 
uso diagnóstico desses isótopos è baseado na habilidade de 
o composto radioativo localizar-se e concentrar-se no órgão 
ou tecido sob investigação. O iodo-131, por exemplo, lem 
sido usado para testar a atividade das glândulas tireoides. 
Essa glândula é o único utilitário importante de iodo no cor- 
po. O paciente bebe uma solução de Nal contendo iodo-131. 
Apenas uma pequena quantidade é usada de tal forma que o 
paciente náo receba uma dose prejudicial de radioatividade. 
Um contador Geigcr colocado próximo da tireoide, na re- 
gião do pescoço, determina a habilidade da tireoide em ab- 


sorver o iodo. A tireoide normal absorverá aproximadamen- 
te 12% do iodo em poucas horas. 

As aplicações médiras dos rastreadores radioativos são 
ainda ilustradas pela tomografia por emissão de pósitron 
(PET). O PFT é usado para diagnóstico clínico de muitas doen- 
ças. Nesse método, compostos contendo radionuclideos que 
decaem por emissão de pósitron são injetados no paciente. 
Esses compostos são escolhidos para permitir aos pesquisa- 
dores monitorar o fluxo sangüíneo, as velocidades metabóli- 
cas da glicose e do oxigênio e outras funções biológicos. 
Alguns dos trabalhos mais interessantes envolvem o estudo 
do cérebro, que depende da glicose para a maioria de sua 
energia. As variações em como esse açúcar é metabolizado 
ou usado pelo cérebro pode sinalizar uma patologia como 
câncer, epilepsia ou esquizofrenia. 
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TABELA 21 .5 Alguns radionuclídeos usados como 
rastreadores radioativos 


Nuclideo 

Meia-vida 

Área estudada do corpo 

Ionfo-131 

8,(M dias 

Tireoide 

Ferro-59 

44,5 dias 

Glóbulos vermelhos 

E o- ; oro- 32 

14.3 dias 

Olhos, fígado, tumores 

Teenécio-99 

6,0 horas 

Coração, ossos, fígado e 
pulmões 

Sõdio-24 

14,8 horas 

Sistema circulatório 


O composto a ser detectado no paciente deve ser marca- 
do com um radionuclídeo, que é um emissor de positTon. 



Os nuclídeos mais usados são carbono- 1 1 (meia- vida de 20,4 
min), flüor-18 (meia-vida de 110 min), oxigênio-15 (meia- 
vida de 2 min) e nitrogênio-13 (meia-vida de 10 min). A gli- 
cose, por exemplo, pode ser marcada como ll C. Como as me- 
ias-vidas dos emissores de pósitrons sào curtas, o químico 
deve incorporar rapidamente o radionuclideo no açúcar e 
injetar o composto ünediatamente. O paciente é colocado em 
um aparelho (Figura 21.2 (a)) que mede a emissão de pósi 
tron e constrói uma imagem, baseada em computação, do 
órgão no qual o composto que está emitindo é localizado. A 
natureza dessa imagem (Figura 21.12(a)) lomece a chave 
para a presença de doenças ou outras anormalidades e ajuda 
os pesquisadores médicos a entender como uma doença em 
particular a/eta o funcionamento do cérebro. 


%* 


• « 



(a) fl>) 

Figura 21.12 (a) Na tomografia por emissão de pósitron (PET) é injetada em um paciente uma solução de um 
composto marcado com radionuclídeo, que rapidamente se move para o cérebro. Os núcleos radioativos no composto 
emitem pósitrons. O aparelho de PET mede as emissões de pósitron e revela uma imagem tridimensional do cérebro, (b) 
Imagens de PEI do cérebro humano mostrando áreas ativas no comportamento compulsivo-obsessivo. Cada vista 
representa uma seçào transversal diferente do cérebro. As áreas amarelas e vermelhas são as áreas ativas, como indicado 
pelo fluxo de sangue detectado pelo rastreador radioativo. 


A adição de energia a um sistema deve ser acompanhada por aumento proporcional na massa. A variação dt- 
massa para a conversão de hélio-4 em núcleons separados é A tu = 0,03038 u, como mostrado nos cálculos. A energia 
necessária para esse processo é calculada como segue: 

A £ = c : A/?z 


= (2,9979 x 10* m/s) : (0, 03038 n) 


/ \ 

!g 

í lk8 1 

6,022 x 10 3 u ^ 

1 1-000 gj 


= 4,534 x 10' 2 J 

A energia necessária para separar um núcleo em seus núcleons é chamada energia de coesão nuclear. Quantv 
maior a energia de coesão, mais estável é o núcleo no sentido da decomposição. As energias de coesão nuclear de 
hélio-4 e de outros núcleos (ferro-56 e urânio-238) são comparadas na Tabela 21.6. As energias de coesão por núcleor. 
listo é, a energia de coesão de cada núcleo dividida pelo número total de núcleons naquele núcleo) estão tambéir 
comparadas nessa tabela. 
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TABFLA 21 .6 Perdas de massa e energias de coesão para três núcleos 


Núcleo 

Massa do 
núcleo (u) 

Massa dos 
núcleons 
individuais (u) 

Perda de massa 
<«) 

Energia de coesão (J) 

Energia de coesão por 
núcleon (J) 


4,00150 

4,03188 

0,03038 

4,53 x IO 1 ’ 

1,13 « 10 r ‘ í 


55,92068 

56,44914 

0,52846 

7,90 x 10'" 

1,41 x 1F 12 


238,00031 

239,93451 

1,93420 

2,89 x 10 “ 

UI x KT 12 


As energias de coesão por núcleo podem ser usadas para comparar as estabilidades de diferentes combinações 
de núcleons (tais como 2 prótons e 2 nêutrons arranjados como * He ou 2 , 2 H). A Figura 21.1 3 mostra um gráfico da 
energia de coesão por núcleon contra o número de massa. A energia de coesão por núcleon primeiro aumenta em 
ordem de grande/a à medida que o número de massa aumenta, atingindo l,4x 10" J para os núcleos cujos núme- 
ros de massa estão na vizinhança do ferro-56. Ela, então, diminui lentamente até aproximadamente l,2x 10 *' I para 
núcleos muito pesados. Essa tendência indica que os núcleos de números de massa intermediários estão mais for- 
temente coesos (e, conseqüen temente, mais estáveis) que os com números de massa menores ou maiores. Essa ten- 
dência tem duas conseqüènrias significativas: a primeira, os núcleos mais pesados ganham estabilidade e, por isso, 
liberam energia se forem fragmentados em dois núcleos de tamanho médio. Esse processo, conhecido como fissão, 
é usado para gerar energia em usinas de energia nuclear; a segunda é que até mesmo maiores quantidades de ener- 
gia são liberadas se núcleos muito leves são combinados ou fundidos para fornecer núcleos mais massivos. Esse pro- 
cesso de fusão é essencial para produção de energia no Sol.Veremos mais de perto a fissão nas seções 21.7 e 21.8. 



Figura 21.13 A energia de coesão 
média por núcleon aumenta até um 
máximo nos números de massa de 50 
a 60 e diminui lentamente depois. 
Como resultado dessas tendências, 
a fusão de núcleos leves e a fissão de 
núcleos pesados são processos 
exotérmicos. 


21.7 Fissão nuclear 


De acordo com a abordagem das variações de energia nas reações nucleares (Seção 21 .6), tanto a divisão de nú- 
cleos pesados (fissão) quanto a união de núcleos leves (fusão) são processos exotérmicos. As usinas de energia nu- 
clear comerciais e a maioria das formas de armamentos nucleares dependem do processo de fissão nuclear para 
suas operações. A primeira fissão nuclear a ser descoberta foi a do urãnio-235. Esse núcleo, bem como os de urá- 
nio-233 e pIutônio-239, sofre fissão quando atingidos por um nêutron movendo-se lentamente. 2 Esse processo dt 
fissão induzida é ilustrado na Figura 21.14. Um núcleo pesado pode ser dividido de muitas maneiras diferente- 
Duas maneiras de divisão do núcleo de urãnio-235 são mostradas nas equações 21.24 e 21.25: 


2 Outros núcleos posados podem sor induzidos a sofrer fissão. Entretanto, esses três são os únicos de importância prâtkc 
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_^"Te + ;Zr+2’ 0 n 
► '£Ba + ^Kr + 3’ 0 n 


(21-24] 
[21 *25] 


Figura 21.14 Representação 
esquemática da fissão do urânío-235 
mostrando um de seus muitos padrões 
de fissão. Nesse processo, 3,5 * 1 0 1 J 
de energia é produzida por núcleo de 
«*U. 





o 



Mais de 200 isótopos diferentes de 35 elementos distintos têm sido descobertos entre os produtos da fissão de 
urànio-235. Muitos deles são radioativos. 

Em média, 2,4 milhões de nêutrons são produzidos em cada fissão de urânio-235. Se uma fissão produz 2 nêu- 
trons, eles podem provocar duas fissões. Os 4 nêutrons assim liberados podem prod uzir quatro fissões, e assim por 
diante, como mostrado na Figura 21.15. O número de fissões e a energia liberada incrementam-se rapidamente, e 
se o processo não for controlado, o resultado é uma explosão violenta. As reações que se multiplicam dessa manei- 
ra são chamadas de reações em cadeia. 

Para que uma reação de fissão em cadeia ocorra, a amostra do material fissil deve ter certa massa mínima. Caso 
contrário, os nêutrons escapam da amostra antes que tenham a oportunidade de atingir outros núcleos e provo- 
quem fissão adicional. A cadeia pára sc forem suficientes os nêutrons perdidos. A quantidade mínima de material 
fissil suficiente para manter a reação em cadeia com velocidade constante de fissão é chamada massa crítica. Quan- 
do uma massa crítica de material estiver presente, em média um nêutron de cada fissão é subsequentemente eficaz 
na produção de outra fissão. A massa crítica de urânio-235 é aproximadamente 1 kg. Se mais de uma massa crítica 
de material fissil estiver presente, poucos nêutrons escapam. A reação em cadeia, então, multiplica o número de 
fissões, que podem levar a uma explosão nuclear. Uma massa superior à massa critica é chamada massa supercrí- 
tica. O efeito da massa em uma reação de fissão é ilustrado na Figura 21.16. 


Figura 21 .1 5 Reação de fissão em 
cadeia na qual cada uma produz dois 
nêutrons. O processo leva a uma 
aceleração da velocidade de fissão, com 
o número de fissões potencialmente 
dobrando em cada etapa. 


Figura 21.16 A reação cm cadeia em 
uma massa subcrítica pára logo 
porque se perdem nêutrons da massa 
sem provocar fissão. À medida que a 
massa aumenta, menos nêutrons são 
capazes de escapar. Em uma massa 
supercritica, a reação em cadeia é 
capaz de acelerar. 


Nêutron entrando • 


• • 
g> J 


*:• 


Núcleo 


2 nêutrons 
da fissão 


■ • 

gí d 




l 2 nêutron 


22 nêutron 


3“ nêutron 


3* nêutron 


4 * 

nêutron 

etc. 


I a nêutron 


Núcleo 


Massa subcrítica 
(a reação em cadeia pára) 


Massa supercritica 
(a reação em cadeia acelera) 
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A Figura 21.17 mostra um diagrama esquemático da primeira bomba atô- 
mica usada em guerra. Uma bomba desse tipo foi jogada em Hiroshima, Japão, 
em o de agosto de 1945. Para disparar a reação de fissão, duas massas subcriti- 
cas de urânio-235 são atiradas juntas usando explosivos químicos. As massas 
combinadas de urânio formam uma massa supercritica, que leva a uma reaçêo 
em cadeia rápida o sem controle e, no final, a uma explosão nuclear. A energia 
liberada pela bomba jogada em Hiroshima era equivalente à energia liberada 
por 20 mil toneladas de TNT (ela, consoqücntemente, é chamada de uma bom- 
ba de 20 quilotons). Infelizmente, o projeto básico de uma bomba atômica com 
base na fissão é bastante simples. Os materiais fisseis são potência Imente dis- 
poníveis para qualquer país com um reator nuclear. Essa simplicidade tem 
como resultado a proliferação de armas atômicas. 

Reatores nucleares 

A fissão nuclear produz a energia gerada pelas usinas de energia nuclear. 
O 'combustível' do reator nuclear é uma substância fissil, como urânio-235. Nor- 
malmente, o urânio c enriquecido até aproximadamente 3% de urânio-235 e 
depois usado na forma de grânulos de UO,. Esses grânulos enriquecidos de urà- 
nío-235 são revestidos em tubos de zircõnio ou de aço inoxidáveL Os bastões 
compostos de materiais como cádmio ou boro controlam o processo 
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Figura 21.1 7 Projeto usado em 
bombas atômicas. Um explosivo 
convencional é usado para colocai 
duas massas subcriticas juntas para 
lormar uma massa supercritica. 



Um olhar mais de perto 


Aurora da era nuclear 


A fissão de urãnio-235 foi atingida pela primeira vez no fi- 
nal da década de 30 pur Enrico Fermi e seus colegas em 
Roma, e pouco depois disso por Otto Hahn e seus colabora- 
dores, em Berlim. Ambos os grupos estavam tentando pro- 
duzir elementos transurànicos. Em 1938 Hahn identificou o 
bário entre seus produtos de reação. Ele estava intrigado 
com essa observação e questionou a identificação porque a 
presença de bário era muito inesperada. E enviou uma carta 
detalhada descrevendo seus experimentos a Lise Meitner, 
uma antiga colaboradora. Meitner Linha sido forçada a deixar 
a Alemanha por causa do anti-semitismo do Terceiro Reich e 
bnha se estabelecido na Suécia. Ela suspeitou de que o expe- 
rimento de Hahn indicava que um novo processo nuclear es- 
tava ocorrendo, no qual u urãnio-235 se dividia. Ela chamou 
esse processo de fissão mwlcur 

Meitner escreveu sobre essa descoberta para seu sobri- 
nho, Otto Frisch, um físico que trabalhava no Instituto Niels 
Bohr em Copenhagen. Ele repetiu o experimento, verifican- 
do as observações de Hahn e descobnndo que quantidades 
muito elevadas de energia estavam envolvidas. Em janeiro 
de 1939 Meitner e Frisch publicaram um artigo curto descre- 
vendo essa nova reação Em março de 1939, Leo Szilard e 
Walter Zinn da Universidade de Cotumbia descobriram que 
nêutrons são mais produzidos do que usados em cada fissão 
Como temos visto, isso permite um processo de reação em 
cadeia. 

As milícias dessas descobertas e a consciência de seu 
potencial uso em dispositivos de explosivos espalharam-se ra- 
pidamente na comunidade científica. Vários cientistas final- 
mente persuadiram Albert Einstem, o físico mais famoso da 
época, a escrever uma carta para o Presidente Roosevelt ex- 
plicando as implicações dessas descobertas. A carta de Kins- 
tein, escrita em agosto de 1939, destacava as possíveis 
aplicações militares da fissão nuclear e enfatizava o perigo 


que as armas baseadas na fissão possuiriam se elas fossem 
desenvolvidas pelos nazistas. Roosevelt julgou imperativo 
que os Estados Unidos investigassem a possibilidade de via- 
hilizaçãode tais armas. Mais tarde, em 1941, foi tomada a de- 
cisão de construir uma bomba com base na reação de fissão 
Começou um enorme projeto de pesquisa, conhecido como 
Projeto Manhattan. 

Em dezembro de 1942, a primeira reação em cadeia de 
fissão artificial auto-sustentável foi atingida em uma qua- 
dra de sijuash abandonada, na Universidade de Chicago (Fi 
gura 21.18). Essa realização levou ao desenvolvimento da 
primeira bomba atômica, no Laboratório Nacional de Los 
Alamos, nn Novo México, em julho de 1945 Em agosto de 
1945. os Estados Unidos jogaram bombas atômicas em duas 
cidades japonesas, Hiroshima e Nagasaki. A era nuclear ti- 
nha chegado. 



Hgura 21.18 O primeiro reator de fissão nuclear 
auto-sustentável construído em uma quadra de >quash dc 
Universidade de Chicago. A pintura descreve a cena na 
qual os dentistas testemunham o reator à medida que ete 
se tomou auto-sustentável em 2 de dezembro de 1 942 
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Condutor dos 
bastões de controle 


de fissão absorvendo nêutrons. Esses íwsfões de controle regulam o fluxo de nêu- 
trons para manter a reação em cadeia auto-sustentável, enquanto previnem o 
núcleo do reator de esquentar.' 

O reator é iniciado por uma fonte emissora de nêutrons; ele é paralisado 
inserindo-se os bastões de controle mais profundamente dentro do núcleo do 
reator, o local da fissão (Figura 21.19). O núcleo do reator contém também um 
moderiidor, que age para diminuir a velocidade dos nêutrons de tal forma que 
Bastões de eles possam ser mais facilmente capturados pelo combustível. Um lújuido refri- 

controle gerrmle circula pelo núcleo do reator para retirar o calor gerado pela fissão nuclear. 

O líquido refrigerante pode também servir como moderador de nêutron. 

Õ desenho de uma usina de energia nuclear é praficamente o mesmo do de 
uma usina de energia que queima combustível fóssil (exceto quando a queima 
for substituída por um núcleo de reator). Em ambas as instâncias o vapor é usa- 
do para mover a turbina conectada a um gerador elétrico. O vapor deve ser con- 
densado; conseqüentemente, é necessário água de refrigeração adicional, em 
geral obtida de fonte de grandes proporções, corno um rio ou lago. O projeto de 
usina de energia nuclear mostrado na Figura 21 .20 é atualmente o mais popular. 
O isolante primária, que passa pelo núcleo do reator, está em um sistema fecha- 
do Outros isolantes nunca passam pelo núcleo do reator. Isso diminui a chance 
de que produtos radioativos possam escapar do núcleo. Adirionalmente, o rea- 
tor é circundado por uma camada de concreto reforçado para proteger da radia- 
ção o pessoal e os residentes, bem como para proteger o reator de torças 
externas. 

Os produtos da fissão acumulam à medida que o reator funciona. Esses produtos diminuem a eficiência do rea- 
tor pela captura de nêutrons. O reator deve ser paralisado periodicamente de tal forma que o combustível nuclear 
possa ser trocado uu reprocessado. Quando os bastões de combustível são removidos do reator, eles são inicial- 
mente muito reativos. Foi originalmente planejado que fossem estocados por vários meses nas piscinas no local do 
reator para permitir o decaimento de núcleos radioativos de vida curta. Seriam, então, transportados em recipien- 
tes protegidos para as usinas de reprocessamento onde o combustível seria separado dos produtos de fissão. 


Bastões de 
combustível 


Liquido refrigerante 
circulante 

Fitjura 21.19 O núcleo do reator 
mostrando os elementos 
combustíveis, os bastões de 
controle e o liquido refrigerante. 
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Figura 21.20 (a) Projeto básico de uma usina de energia nuclear. O calor produzido pelo núcleo do reator é carregado 
por um líquido refrigerante, como água ou sódio líquido, para um gerador de vapor O vapor, então, produzido é usado 
para mover um gerador elétrico, (b) Uma usina de energia nuclear em Salem, Nova |ersey. Observe a camada de retenção 
de concreto na forma de domo. 


3 O núcleo do reator não pode atingir os níveis supercriticos e explodir com a s-iolência de uma bomba atômica porque a 
concentração de urimio-235 é muito baixa Entretanto, se o núcleo superaquece, estrago suficiente poderá ocorrer para liberar 
materiais radioativos para o ambiente 
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Entretanto, as usinas de reprocessamento têm passado por dificuldades operacionais, e existe intensa oposição at> 
transporte de dejetos nucleares pelas rodovias do pais. Mesmo que as dificuldades de transporte sejam superadas . 
o alto nível de radioatividade do combustível gasto toma o reprocessamento uma operação perigosa. No momen- 
to, os tubos de combustíveis gastos são simplesmente mantidos em depósitos nos locais dos reatores. 

O depósito apresenta um grave problema porque os produtos de fissão são extremamente radioativos. Esti- 
ma-se que são necessárias 20 meias-vidas para que suas radioatividades atinjam níveis aceitáveis para exposição 
biológica. Com base na meia-vida de 28,8 anos de estrôncio-90, um dos produtos de vida mais longa e mais perigo- 
sos, os rejeitos devem ser estocados por 600 anos. Se o plutônio-239 não for removido, a estocagem deve ser por pe- 
ríodos ainda mais longos porque plutônio-239 tem meia-vida de 24 mil anos. Entretanto, por outro lado é 
desvantajoso remover plutónio-239 porque ele pode ser usado como combustível fissil. 

Considerável número de pesquisa é dedicado a destinação final segura de dejetos radioativos. No momento, 
as possibilidades mais atrativas parecem ser a formação de vidro, cerâmica ou rochas sintéticas a partir dos deje- 
tos, como meio de imobilizá-los. Esses materiais sólidos seriam, então, colocados em recipientes de alta resistência 
à corrosão e durabilidade e enterrados bem fundo. Os Estados Unidos estão atualmente investigando a Montanha 
Yucca, em Nevada, como um possível local de alienação. Uma vez que a radioatividade persistira por um longo 
período, devem existir garantias de que os sólidos e seus recipientes não quebrarão por causa do caior gerado pelo 
decaimento nuclear, permitindo que a radioatividade encontre seu caminho ato os poços de águas subterrâneos. 


21,8 Fusão nuclear 


Recorde-se, da Seção 21.6, de que a energia é produzida quando os núcleos leves são fundidos em núcleos mais 
pesados. As reações desse tipo são responsáveis pela energia produzida pelo Sol. Os estudos espcctroscópicos in- 
dicam que o Sol é composto de 73% de H. 26% de He e apenas 1% de todos os outros elementos em massa. Entre os 
vários processos de fusão que se acredita ocorrer estão os seguintes: 


{H+jH— Je 

[21.2o] 

|H f JH ► ÍHe 

[21.27] 

jHe + ÍHe . ÍHe+2jH 

[21-28] 

ÍHe + }H ÍHe + Je 

[21.29] 


Teorias têm sido propostas para a geração de outros elementos pelo processo de fusão. 

A fusão é atraente como fonte de energia por causa da disponibilidade de isótopos mais leves e porque os pro- 
dutos da fusão em geral não são radioativos. Independen temente desse fato, a fusão não é atualmente usada para 
gerar energia. O problema é que são necessárias altas energias para superar a repulsão entre os núcleos. As energi- 
as necessárias sáo atingidas pelas altas temperaturas. As reações de fusão são, consequentemente, conhecidas tam- 
bém como reações termonucleares A temperatura mais baixa necessária para qualquer fusão é a necessária para 
fundir deutério ( j 1 H) e t rí tio ( H), mostrada na Equação 21 .30. Essa reação requer uma temperatura de aproxima- 
damente 40.000.000 K: 

jH + jH * ÍHe + Jn [21.301 

Temperaturas altas têm sido atingidas quando se usa uma bomba atômica para iniciar o processo de fusão. Isso 
é feito na bomba termonuclear ou de hidrogênio. Entretanto, essa abordagem é inaceitável para geração controla- 
da de energia. 

Inúmeros problemas devem ser superados antes de a fusão tornar-se uma fonte de energia pratica. Além dis>< 
para as altas temperaturas necessárias para iniciar a reação, existe o problema de restringir a reação. Nenhum ma- 
terial estrutural conhecido é capaz de resistir às enormes temperaturas necessárias para a fusão. As pesquisa- têm 
se centrado no uso de aparelhos chamados lokmmik, que usa campos magnéticos fortes para conter e aquecera re 
ção (Figura 21.21). Temperaturas de aproximadamente 3.000.000 K têm sido atingidas em um tokamak, mas l-s 
ainda não é suficiente para iniciar uma fusão contínua. Muita pesquisa tem sido dirigida também para o uso d= L~- 
íers poderosos para gerar as temperaturas necessárias. 
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Figura 21.21 Desenho do reator de 
teste de- TiSão tokamak. Um tokamak é 
oasiçamente uma 'garrafa' de ímã para 
: : nímamento e aquecimento de 
-uc eos em um esforço no sentido de 
evá-los è fusão. 



21 .9 Efeitos biológicos da radiação 

Somos conttnuamenle bombardeados pela radiação lanto de fontes naturais quanto artificiais. Estamos expos- 
tos à radiação infravermelho, ultravioleta e visível do Sol, por exemplo, além das ondas de rádio das estações de rá- 
dio e televisão, microondas dos fomos de microondas e raios X de vários procedimentos médicos. Estamos 
expostos também ã radioatividade do solo e de outros materiais naturais. O entendimento das diferentes energias 
dessas várias espécies de radiação é necessário para entender seus vários efeitos na matéria. 

Quando a matéria absorve radiação, a energia da radiação pode provocar excitação ou ionização dela. A excita- 
ção ocorre quando a radiação absorvida excita os elétrons para estados de mais alta energia ou aumenta o movi- 
mento das moléculas, fazendo com que elas se movimentem, vibrem ou girem. A ionização ocorre quando a 
radiação remove um elétron de um átomo ou molécula. Em geral, a radiação que provoca ionização, chamada 
radiação ionizante, é muito mais prejudicial aos sistemas biológicos do que a radiação que não provoca ioni- 
zação. A última, chamada radiação não-ionizante, é geralmente de energia mais baixa, como as radiações de radi- 
ofrequência e eletromagnética, (Seção 6.2 1 ou nêutrons movendo-se lentamente. Muitos tecidos vivos contém 
no mínimo 70% de água em massa. Quando o tecido vivo é irradiado, a maioria da energia da radiação é absorvida 
pelas moléculas de água. Portanto, é comum definir a radiação ionizante como a que pode ionizar a água, um pro- 
cesso que necessita de uma energia mínima de 1 -216 kJ/moL Os raios alfa, beta e gama (bem como os raios X e a ra- 
diação ultravioleta de alta energia) possuem energias acima dessa quantidade e são, conseqüentemente, formas di 
radiação ionizante. 

Quando a radiação ionizante passa pelos tecidos vivos, os elétrons são removidos das moléculas de água, for- 
mando íons H,0* altamente reativos. Um íon H,0" pode reagir com outra molécula de água para formar um íon 
H,0’ e uma molécula neutra OH: 

H,0' + HjO * H,0* + OH [21311 

A molécula instável c altamente reativa OH é um radical livre, uma substância com um ou mais elétrons desem- 
parelhados, como visto na estrutura de Leivis dessa molécula mostrada aqui, O — HA presença do elétron de- 
sempareihado é normalmente enfatizada escrevendo as espécies com um único ponto, -OH. Nas células e tecidos 
tais partículas podem atacar um hospedeiro das biomoléculas vizinhas para produzir novos radicais livres, (>~ 
quais, por sua vez, ainda atacam outros compostos. Portanto, a formação de um único radical livre pode iniciar urr 
grande número de reações químicas que no final dos contas são capazes de romper as operações normais das células 

O estrago produzido pela radiação depende da atividade e da energia da radiação, do tempo de exposição e dc 
se a fonte está dentro ou fora do corpo. Os raios gama são particularmente prejudiciais fora do corpo, porque pene- 
tram o tecido humano de forma muito eficiente, exatamenle como os raios X. Por isso, seus danos não estão limita- 
: - u pele. Em contraste, muitos raios alfa são bloqueados pela pele, e os raios beta são capazes de penetrar apenas 
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cerca de I cm além da superfície da pele (Figura 2 1 .22) Nenhum deles é tão pe- 
rigoso quanto os raios gama, a menos que a fonte de radiação de alguma forma 
penetre no corpo. Dentro do corpo, os raios alia são especialmente perigosos 
porque transferem suas energias efirien tem ente para os tecidos vizinhos, ini- 
ciando considerável estrago. 

Em geral, os tecidos mais prejudicados pela radiação são os que se repro- 
duzem a uma velocidade rápida, como a medula óssea, os tecidos formadores 
do sangue c os nódulos linfáticos. O principal efeito da exposição prolongada 
a baixas doses de radiação é provocar câncer. O câncer é causado pelo estrago 
do mecanismo que regula o crescimento das células, induzindo as células a se 
reproduzirem de maneira incontrolável. A leucemia, caracterizada pelo cres- 
cimento excessivo dos glóbulos brancos, provavelmente é o principal proble- 
ma de câncer associado à radiação. 

À luz dos efeitos biológicos da radiação, é importante determinar se quais- 
quer níveis de exposição são seguros. Infeiizmente, somos impedidos nas ten- 
tativas de estabelecer padrões realísticos porque não entendemos completnmenU* 
os efeitos de exposição por longos períodos a radiação. Os dentistas, pteocupa- 
dos em estabelecer padrões saudáveis, têm usado a hipótese de que os efeitos da radiação são proporcionais à ex- 
posição, mesmo a baixas doses Supõe-se que qualquer quantidade de radiação provoque algum risco finito de 
lesão, e os efeitos de altas taxas de dosagem são extrapolados para doses mais baixas. Entretanto, outros dentistas 
acreditam que existe um limite abaixo do qual não existem riscos de radiação, Até que evidências científicas permi- 
tam-nos deddir sobre a matéria com alguma confiança, é mais seguro supor que mesmo níveis baixos de radiação 
apresentam perigo. 

Doses dc radiação 

Duas unidades nonnaimente usadas para medir a quantidade de exposição ã radiação são o graij e o rad. 
O gray (Gy), unidade 51 de dose absorvida, corresponde a absorção de 1 J de energia por quilograma de teci- 
do. O rad (dose absorvida de radiação) corresponde à absorção de 1 x 10 f de energia par quilograma de teddo. 
Portanto, 1 Gy - 100 rads. O rad é a unidade mais frequentemente usada na medicina. 

Nem todas as formas de radiação danificam materiais biológicos com a mesma eficiênda. Um rad de radiação 
alfa, por exemplo, pude produzir mais dano que um rad de radiação bela Para corrigir essas diferenças, a dose de 
radiação é multiplicada por um fator que mede o dano biológico relativo causado pela radiação. Esse fator de mul- 
tiplicação é conheddo como efetividade biológica relativa da radiação, abreviada como EBR. A LBR é aproximada- 
mente 1 para a radiação gama e beta e 10 para a radiação alfa. O valor exato da EBR varia com a taxa da dose, com a 
dose total e com o tipo de tecido afetado. O produto da dose de radiação em rads pela EBR da radiação fornece a 
dose eletiva em unidades de rem (equivalente em roentgen por ser vivo): 
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Figura 21.22 Habilidades de 
penetração relativa da radiação 
alfa, bela e gama. 


Número de rems = (número de rads) (EBR) [2l.32j 

A unidade SI para a dosagem efetiva é o sievert (Sv), obtida multiplicando-se 
EBR pela unidade SI para a dose de radiação, o gray; consequentemente, 1 Sv - 100 
nem. O rem é a unidade de dano de radiação geralmente è usada na medicina. 

Os efeitos de exposições por periodo curto à radiação aparecem na Tabela 
21.7. Uma exposição de 600 rem é fatal para a maiona dos humanos. Para colo- 
car esse número em perspectiva, uma radiografia dentária normal acarreta a 
uma exposição de aproximadamente 0,5 mrem A exposição média por uma 
pessoa em um ano com base na exposição a todas as fontes naturais de radiação 
ionizante (chamada radiação de fundo) é de aproximadamente 360 mrem. 

Radónio 

O gás nobre radioativo radónio tem sido veiculado nos últimos anos como 
um risco potencial à saude. O radõrúo-222 é um produto da série de desintegra- 
ção nuclear de urânio-238 (Figura 21 4) e é continuamente gerado como urânio 
nos decaimentos de rochas e solo. Como a Figura 21.23 mostra, estima-se que a 
exposição ao radónio responde por mais da metade de 360 mrem de exposição 
média anual á radiação ionizante. 


(A8fcLA2l7 tteitosde 
exposições por períodos curtos 
ã radiação 

Dose (rem) 

Efeito 

0 h 25 

Nenhum efeito 
clínico detectAvel 

25a 50 

Diminuição leve o 
temporária na 
contagem de 
glóbulos brancos 

100 a 200 

Náusea: 
diminuição 
significativa na 
contagem cL 
glóbulos bran. ~ 

500 

Morte de met — ic 
população e-p -v 
etn 30 dias açx- a 
exposição 
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Figura 21.23 Gráfico das fontes da 
exposição média anual da população 
dos Estados Unidos à radiação de alta 
erergia. A exposição média total anual 
é 360 mrem (Dados do Relatório 93, 
1987, "Exposição à Radiação lorazante 
da População dos Estados Unidos" do 
Conselho Nacional em Proteção de 
Radiação). 




A química e a vida 


Terapia por radiação 


A radiação de alta energia apresenta risco à saúde por ca- 
usa dos danos que ela provoca nas células. As células saudá- 
\ eis são destruídas ou danificadas pela radiação, levando a 
desordens fisiológicas. Entíetanto, a radiação pode também 
destruir células nSo-saudávtis, inclusive as cancerosas. Todos 
os cânceres são caracterizados pelo crescimento descontro- 
lado de células anormais. Esse crescimento pode produzir 
massas de tecido anormal, chamadas tumores malignas. Os 
tumores malignos podem ser causados pela exposição de 
células saudáveis à radiação de alia energia. Entretanto, para 
doxalmente, de alguma forma, os tumores malignos podem 
ser destruídos pela exposição à mesma radiação porque as cé- 
lulas que se reproduzem rapidamente são muito susceptíveis 
aos danos da radiação. Portanto, células cancerosas são mais 
suscetíveis à destruição pela radiação do que células saudá- 
veis. permitindo que a radiação seja usada de modo eficaz no 
tratamento do câncer. Desde 1901, os médicos tentaram usar n 
radiação emitida por suhstãnrias radioativas para tratar tu- 
mores, pela destruição da massa de tecido não-saudável. O 
tratamento da doença por radiação de alta energia é cha- 
mado de terapia por radiação (ou radioterapia). 

Muitos radionuclídeos diferentes são atualmente usados 
ira terapia por radiação. Alguns dos mais comuns estão rela- 
cionados na Tabela 21.8, com suas meias-vidas. A maioria 


TABELA 21.8 
por radiação 

Alguns radiohótopos usados na terapia 

Isótopo 

Meia-vida 

Isótopo 

Meia- vida 

Mp 

143 dias 

,r Cs 

30 anos 

~Co 

5,26 anos 

w tr 

743 dias 

'Sr 

28,8 anos 

'*Au 

27 dias 

“1 

6025 dias 

“Rn 

3,82 dias 


8.(14 dias 

^Ra 

1.600 anos 


das meias- vidas ó bastante curta, significando que esses ra- 
dioiso topos emitem grande quantidade de radiação em um 
periodo curto de tempo (Figura 21.2-1). 



Figura 21 .2-4 Frascos que contém um sal de césio-1 37, 
usado na terapia por radiação. O azul-brilhantc c 
proveniente da radioatividade do césio. Em Goiânia, Brasil, 
em 1987, um cilindro contendo césio-1 37 foi deixado em 
uma clínica médica abandonada. O cilindro foi encontrado 
por pessoas que ficaram fascinadas com o estranho brilho 
azul. O resultado foi trágico: quatro pessoas morreram de 
exposição à radiação, e outras 249 foram contaminadas. 
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\ fonte de radiação usnda na terapia por radiação pode 
estar dentro ou fora do corpo. Em quase todos os casos ela é 
projetada para usai' a radiação gama de alta energia emitida 
pelos radioisótopos. A radiação alfa e beta, que não são tão 
penetrantes quanto a radiação gama, pode ser bloqueada 
por empacotamento apropriado. Por exemplo, ‘“ : Lr é nor- 
malmente administrado como 'sementes' consistindo em 
um núcleo de isótopo radioativo revestido com 0,1 mm de 
platina metálica. O revestimento de platina pára os raios alfa 
e beta, mas os raios gama a penetram facilmente. As semen- 
tes radioativas podem ser implantadas cirurgicamente em 
um tumor. Nos outros casos, a fisiologia humana permite 
que os radioisótopos sejam ingeridos. Por exemplo, a maio- 
ria do indo no corpo humano termina na glândula tiróide 
(veja o quadro "A química e a vida" na Seção 21.6). logo o 
câncer da tiroide pode ser tratado usando grandes doses de 
in L A terapia por radiação em órgãos mais profundos, onde 


um implante cirúrgico e impraticável, geralmente se usi 
uma arma' de “Co fora do totpo para atirar um feixe de rat- 
os gama no tumor. Os aceleradores de partículas são tam- 
bém usados como fonte externa de radiação para a terapia 
por radiação. 

Como a radiação gama é tão fortemente penetrante, e 
quase impossivel evitar danos às células saudáveis durante 
a terapia. Muitos pacientes com câncer que sofrem tratamen- 
tos por radiação experimentam efeitos colaterais desagradá- 
veis e perigosos, como fadiga, náusea, perda de cabelos, 
enfraquecimento do sistema imunulógico c ate a morte. Em 
muitos casos, consequentemente, a terapia por radiação é 
usada apenas se outros tratamentos do câncer, como a quimi- 
oterapia (o tratamento com drogas lortes). são infrutíferos. 
Todavia, a terapia por radiação é uma das principais armas 
na luta contra o câncer. 


A interação entre as propriedades quimicas e nucleares do radónio toma-o um perigo ã saúde. Como ele é um 
gás nobre, é extremamente não-reativo e, por isso, livre para escapar do solo sem reagir quimicamente ao longo de 
seu caminho. Ele è facilmente inalado e exalado sem nenhum efeito químico direto. Entretanto, a meia-vida de 
‘ Rn é de apenas 3,82 dias. Ele decai no radioisótopo polónio perdendo uma partícula alfa; 

^Rn ► 2 J*Po + 2 He (21.33] 


Uma vez que o radònio tem meia-vida tão curta e as partículas al/a têm alta FBR, o radónio inalado é conside- 
rado provável causa de câncer de pulmão. Entretanto, pior ainda é o produto 
de decaimento, polótiio-218, que é um sólido que emite alfa cuja meia-vida é 
ainda mais curta (3,11 min) que a de radônio-222: 


218 

H4 


Po 


214 

S2 


Pb 4- *He 


[21 .34] 


Os átomos de polónio-218 podem ficar retidos nos pulmòes, onde envol- 
vem continuamente o delirado tecido com uma radiação alfa danosa. Esti- 
ma-se que o dano resultante corresponda a 10% de mortes por câncer nos 
pulmões. 

A Agência de Proteção Ambiental dos Estados Unidos (F.PA) recomenda 
que os níveis de radónio-222 não excedam a 4 pCi por litro de ar nas casas. As 
casas localizadas em áreas onde o conteúdo de urânio natural do solo é alto ge- 
ralmente têm níveis muito maiores que este. Como resultado da advertência 
pública, conjuntos de teste de radònio estão facilmente disponíveis em muitas 
partes do país (Figura 21.25). 


TESJKIJ 





Figura 21 .25 Conjunto de teste 
caseiro de radònio. Conjuntos como 
este estão disponíveis para medir os 
níveis de radònio em casa. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O íon potássio esta presente nos alimentos e é um nutriente essencial no corpo humano. Um dos isótopos naturais do 
potássio, potássio-40, é radioativo. O potâssio-íí) tem abundância natural de 0,01 17% e uma meia-vida de t ln - 1,2b • 
IlT anos. Ele sofre decaimento radioativo de trés maneiras- 98.2% por captura de elétron, 135% por emissão bete e 
0,49% por emissão de pósitron. (a) Por que dev emos esperar que *’K seja radioativo? (b) Escreva as equações nudearrs 
para os três modos pelos quais “K decai (c) Quantos lons 'TC' eslão presentes em 1,00 g de KCl? (d) Quanto temp*’ 
leva para que 1,00% de * I) K em uma amostra sofra decaimento radioativo? 

Solução (a) O núcleo de “K contém 19 prótons e 21 nêutrons. Existem poucos núcleos estáveis com números ímp ire- 
tanto de prótons quanto de nêutrons. - . : I 2 

(b) A captura de elétron e a captura de um eletron ( ”e) da camada mais externa pelo núcleo: 

áOf „ . W. 

» ,e-t- ,„Ar 
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A ejr.u\ji> beta é a perda dc uma partícula beta (_,e) pelo núcleo: 

4U* 

,aK — 


« fa . 0 


A emissão de pósitron é a perda de ,’e pelo núcleo: 
(cl O número total de íons K' na amostra è 


40k - 


40 

1* 


Ar + Ve 


Desses, 0,01 17% são íons 4# K' 


„ ™ j ( 1 moí de KC1 j ( 1 mol de K' V 6,022 * 10 a 1C ,„a r _ 

(1,00 e de KC1) — — =8,08x10 tons K 

B ( 74,55 g de KClJll moldeKCljl, lmoldelC 

(8,08 x IO*’ 1 ions K~)í P — 7 * IOnS J S ] = 9,45 x 10 ,; tons *K' 
l 100 íons K’ / 


(d) A constante de decaimento (a constante de velocidade) para o decaimento radioativo pode ser calculada a partir da 
meia-vida usando a Equação 21.20: 

. 0,693 0,693 

k= - = — s =(5,41 x 1(T Vano 

t„ 2 1,28 x 10 ano 

A equação de velocidade. Equação 21.19, permite-nos calcular o tempo necessário: 

ln — = -kt 

JV„ 


99 


100 


= -((5,41 x l(r’Vano)t 


-0,01005 =-((5,41 xl(T*Vano)t 
-0,01005 


f = 


1,86 x I0 )/ano 


(-5,41 xll) ,u )/ano)f 

Isto é. levanam 18,6 milhões de anos para apenas 1,00% de *'K em uma amostra decair. 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 21.1 0 núcleo contém prótons e 
nêutrons, os quais são chamados núdeons. Os núcleos 
que são radioativos emitem radiação espontaneamente. 
Fsses núcleos radioativos são chamados radionuclídeos, e 
os átomos que os contém são chamados radioisótopos. 
Quando um radionuclideo se decompõe, diz-se que ele 
sofreu decaimento radioativo. Nas equações nucleares, 
os núcleos dos produtos e reagentes são representados 
fornecendo seus números de massa e seus números ató- 
micos, bem como seus símbolos químicos. Os lotais dos 
números de massa em ambos os lados da equação são 
iguais. Existem cinco tipos comuns de decaimento ra- 
dioativo: emissão de partículas alfa ( jHe), emissão de 
partículas beta (_J e), emissão de positrônio, captura 
de elétron e emissão de radiação gama (°y). 

Seção 21.2 A razão néutron-próton é um importan- 
te fator determinante da estabilidade nuclear. Compa- 
rando a razão néutron-próton de um nuclídeo com as 
do dnto de estabilidade, podemos determinar o modo 
de decaimento radioativo. Em geral, núcleos ricos em 


nêutrons tendem a emitir partículas beta; núcleos ricos 
em prótons tendem a emitir positrônios ou sofrer captu- 
ra de elétron; e núcleos pesados tendem a emitir partícu- 
las alfa. A presença de números mágicos de núcleons e 
número par de prótons e nêutrons também ajuda a de- 
terminar a estabilidade de um núcleo. Um nuclídeo 
pode sofrer uma série de etapas de decaimento antes de 
um nuclídeo estável se formar. Essa série de etapas é 
chamada série de radioatividade, ou série de desinte- 
gração nuclear. 

Seção 21.3 As transmutações nucleares, conversões 
induzidas de um núcleo em outro, podem ser realizadas 
pelo bombardeamento do núcleo com partículas carre- 
gadas ou nêutrons. Os aceleradores de partícula au- 
mentam as energias cinéticas de partículas carregadas 
positivamente, permitindo que elas superem suas re- 
pulsões eletrostáticas pelo núcleo. As transmutações 
nucleares são usadas para produzir os elementos tran- 
surânicos, os de números atômicos maiores que o nú- 
mero atômico do urânio. 
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Seções 21.4 e 21.5 A unidade 51 para a atividade de 
uma lonte radioativa é o bequerel (Bq), definida tomo 
desintegração nuclear por segundo. Uma unidade rela- 
cionada, o curie (Ci), corresponde a 3,7 x 10 u desinte- 
grações por segundo. O decaimento nuclear é um 
processo de primeira ordem. A velocidade de decai- 
mento (atividade) é em consequência diretamente pro- 
porcional ao número de núcleos radioativos, e os 
radionucildeos têm meias-vidas constantes. Alguns 
podem, portanto, ser usados para datar objetos; ' C, por 
exemplo, é usado para datar determinados objetos or- 
gânicos. 

Os contadores Geiger e us cantadores de cintilação 
contam as emissóes de amostras radioativas. A facilidade 
de detecção dos radioisótopos também permite que eles 
sejam usadus como rastreadores radioativos, para se- 
guir os elementos por suas reações. 

Seção 21.6 A energia produzida nas reações nuclea- 
res é acompanhada por perdas mensuráveis de massa 
de acordo com a relação dc Einstein, AE = c Am. A dúe- 
rença na massa entre os núcleos e os nücleons dos quais 
eles são compostos é conhecida como perda de massa. 
A perda de massa de um nuclídeo toma possível calcu- 
lar sua energia de coesão nuclear, a energia necessária 
para separar o núcleo de seus nücleons individuais. A 
energia é produzida quando núcleos pesados divi- 
dem-se (fissão) e quando núcleos mais leves se fundem 
(fusão). 

Seções 21.7 e 21.8 O urãnio-235, uránlo-233 e o plu- 
tônio-239 sofrem fissão quando capturam um nêutron. 
A reação nuclear resultante é uma reação nuclear em 
cadeia, na qual os nêutrons produzidos em uma fissão 
provocam reações de fissão adicionais. Uma reação que 
mantém velocidade constante é chamada critica, e a 
massa nccessaria para manter essa velocidade constan- 


teé chamada massa crítica. Uma massa acima da mas-a 
crítica é chamada de massa supercrítica. Nos reato-- 
nucleares a fissão é conlrolada para gerai uma ener ci * 
constante. O núcleo do reator consiste de cumbicstr- c. 
físsil, bastões em controle, um moderador e liquido re- 
frigerante. A usina de energia nuclear lembra uma usi- 
na de energia convencional, exceto pelo fato de o niick- 
do reator substituir o queimador de combustível. Exisn 
uma preocupação com a destinação final segura dos de- 
jetos nucleares altamente radioativos que são gerado* 
nas usinas de energia nuclear. 

A fusão nuclear requer altas temperaturas porque 
os núcleos devem ter altas energias cinéticas para ven- 
cer suas repulsões mútuas. Elas são, por isso, chamadas 
reações termonucleares. Ainda não é possive! gerar um 
processo de fusão controlada. 

Seção 21.9 A radiação ionizante tem energia sufi- 
ciente para remover um elétron de uma molécula dt 
água; a radiação com menos energia é chamada radia- 
ção nào-ionizante. A radiação loruzante gera radicais 
livres, substâncias reativas com um ou mais elétrons 
desemparelhados. Os eleitos de exposição no longo ter- 
mo a baixos níveis de radiação não são completamente 
entendidos, mas geralmente se supõe que a extensão de 
dano biológico varia na proporção direta do nível de ex- 
posição, 

A quanfidade dc energia depositada no tecido bio- 
lógico pela radiação é chamada dose de radiação e é me- 
dida em unidades de grays ou rads. Um gray (Gvl 
corresponde a uma dose de 1 ] /kg de tecido. O rad ê 
uma unidade menor; 100 rads = 1 Gy. A dose efetiva, que 
mede o dano biológico criada pela energia depositada 
é medida em unidades de rems ou sieverts (Sv). A rem e 
obtida multiplicando-se o número de rads pela efetivi- 
dade biológica relativa (EBR); 100 rem = I Sv 


Exercícios 


Radioatividade 

21.1 IncÜque o numero de prótons e nêutrons nos seguintes 
núcleos; (a) 2 ”Mn (b) " Hg; (c) potássio- 39. 

21.2 Indique o numero de prótons o nêutrons em cada um 
dos seguintes núcleos: (a) *Cs; (b) 1 'Sn (c) báno-141. 

21.3 Dê o símbolo para cada uma da* seguintes partículas 
(a) próton: (bt pósitron; (c) partícula bela 

21.4 Dé o símbolo para cada uma das seguintes partículas 
(a) nêutron; (b) elétrnn; (c) partícula alia. 

21.5 Escreva equações nucleares balanceadas para os se- 
guintes processos: (a) bismuto-214 sofre decaimento 
beta; (b) uurci-195 sofre captura de elétron; (c) potás- 
sio-38 sofre emissão de pósitron: (d) plulõnio-242 ernile 
radiação alfa. 

21.6 Escreva equações nucleares balanceadas para as se- 
guintes transformações; (a) neodimío-141 sorte captura 
de elétron; (b) oiiro-20'1 decai para um isótopo de mer- 


21.7 


21.8 


21.9 


cüno; (c) selênio-Sl sofre decaimento beta; (d) estròn- 
cio-83 decai por emissão de pósitron. 

O decaimento de qual núcleo levará aos seguintes po - 
dulos: (a) bismuto-211 por decaimento beta; (b) cri- 
mo-5Ü por emissão de pósitron; (cl tânlalo-179 p« • 
captura de elétron, (d) rádio- 22ò por decaimento alia* 
Qual partícula è produzida durante us seguintes p re- 
cessos de decaimento; (a) sódio- 24 decai para macr-- 
sio-24. (b) mercúrio-188decai para ouro- 188. (c) iod, - 21 
decai para xenõnio-122; (d) pluíónio-242 decai para :=»• 
nlo-23h? 


A série natural de decaimento radioativo que c: - ; 
com pára com a formação do núcleo esta- - S» 
Pb. D decaimento acontece por meio de em;-- .vr ». 
partículas alfa e beta. Quantas emissões de cada - 

tão envolvidos nessa série? 
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21.10 L ma série de decaimento radioativo que começa com 
Th termina com a formação do nuclideo estável 

^Pb. Quantas emissões de partícula alfa e quantas 


emissões de partículas beta estão envolvidas na se- 
qüéncia de decaimentos radioativos? 


Estabilidade nuclear 

21 .1 1 Determine o tipo de processo de decaimento radioativo 
para os seguintes radionuclideos: (a) *B; (b) Í^Cu; (c) 
netúnio-241 ; (d) cloro-39. 

21.12 Cada um dos seguintes nddeos sofre emissão beta ou 
de põsitron. Determine o tipo de emissão para cada um: 

(a) Ge; (b> '*Rh; (c) iodo-137; (d) cério-133. 

21.13 Indique se cada um dos seguintes nuclideos se localiza 
no cinturão de estabilidade na Figura 21.1: (a) neõ- 
nio-24; <b> cloro-32: (c) estanho-108; (d) polônio-216. 
Para qualquer um que não se localize, descreva um 
processo de decaimento que alteraria a razão nêu- 
Iron-próton no sentido de aumentar a estabilidade. 

21.14 Indique se cada um dos seguintes nuclideos se locali- 
za no cinturão de estabilidade na Figura 21.2: (a) Ç^Bn 

(b) “^Tc; (c) £Kr, (d) n ^Cd. Para qualquer um que não 
se localize, descreva um processo de decaimento que 
alteraria a razão nêutron- próton no sentido de aumen- 
tar a estabilidade. 

21.15 Um dos nuclideos em cada um dos seguintes pares é 
radioativo. Determine qual é estável: (a) j^K e /q U K; 


lb) JW Bi e M Bi; (c) magnésio-25 e neônio-24. Justifique 
sua resposta. 

21.16 Em cada um des seguintes pares, qual nuclideo voa. 
esperaria ser o mais abundante na natureza: (a) n ^Cd 
ou 1 ^ Cd; (bljjAl ou fy Al; (cl paJádio-106 ou palá- 
dio-113; (d) xenõnio-128 ou césio-128? Justifique. 

21.17 Quais dos seguintes nuclideos têm os números mágico? 
tanto de prótons quanto de nêutrons: (a) hélio-4; (b) car- 
bono-12; (c) cálcio 40; (d) níquel-58; (e) chumbo-208? 

21.18 O estanho-1 12 é um nuclideo estável, mas o índio-1 12 c 
radioativo, com uma meia-vida de apenas 14 min 
Como podemos explicar essa diferença na estabilidade 
nuclear? 

21.19 Quais dos seguintes nuclideos dos elementos do gru- 
po 6A você esperava ser radioativo (a) '|0; (b) ,‘~ 

(c) ^Se, (d) '^Teou (e) '^JPo? Justifique suas escolha- 

21.20 Quais dos seguintes nuclideos você esperava ser r. 
dioativo: (a) ÇjNi; (b) ^Cu; (c) '^Ag; (d) tungst- 
nio-184, (e) poiônio-206? lustifique. 


Transmutações nucleares 

21.21 Por que as transmutações nucleares envolvendo nêu- 
trons geralmente são mais fáceis de acontecer do que as 
que envolvem prótons ou partículas alia? 

21.22 Rutherford foi capaz de realizar as primeiras reaçòes de 
transmutação por bombardeamento de núcleos de ni- 
tíogênio-14 com partículas alfa. No famoso experimen- 
to em espalhamento de partículas alfa por lâminas de 
ouro (Seção 22), entretanto, não ocorreu uma reação de 
transmutação nuclear. Qual é a diferença entre os dois 
experimentos? O que seria necessário para realizar 
uma reação de transmutação bem-sucedida envolven- 
do os núcleos de ouro e as partículas alfa? 

21.23 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções nucleares fornecendo a partícula que falta: 

< a > te s+ c» n * ip * 7 

(bl ,Be+ (elétron do orbital) > ? 

(07 ► "£Os+ _?c 


(d) ^Mo + jH ► Jn +-? 

(e) “tj + l 0 n » 'fjXc + 2^n + ? 

21.24 Complete e faça o balanceamento das seguintes ea _ 
çôes nucleares fornecendo a partícula que falta: 

(a) “gCf* '°B »3jn + ? 

<b> 4 jHe ► ÍHe 4 ? 

(O Jh + l |B *3? 

<d)’gl— - ’gxe + ? 

(*) •-?•♦? 

21.25 Escreva as equações balanceadas para cada uma a» 
reações nucleares: (a) ^ U (n, yJ^U; (b) N(p, a l [( 

2126 Escreva as equações balanceadas para: <al ■ 

3 Í]Pu; (b) 'ÍN(«, p)'gQ; (c) ^Fe(«./J)gCu. 


Velocidades de decaimento radioativo 

21.2“ Produtos químicos prejudiciais geralmente são des- 
truídos por tTatamento químico. Um áado, por exem- 
plo. pode ser neutralizado por uma base. Por que o 


tratamento químico não pode ser usado para 

os produtos radioativos produzidos em um :e»«» 

nuclear? 
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21.28 Tem sido sugerido que estrôncio-90 (gerado por teste 
nuclear) depositado no desvrtn quente sofrerá decai- 
mento radioativo mais rapidamente porque ele será 
exposto a temperaturas médias muito mais altas. Essa 
sugestão é coerente? 

21.29 A meia-vida do trítio (hidrogênio-3) é 12,3 anos. Se 
18 X) mg de trítio for liberada de uma usina de energia 
nuclear durante o curso de um acidente, qual massa 
desse nudídeo permanecerá após 12,3 anos? E após 
49,2 anos? 

21.30 Leva 5,2 minutos para uma amostra de 1 ,000 g de ”"Fi 
decair para 0,250 g. Qual é a meia-vida de "Tr? 

21.31 Uma amostra de cúrin-243 foi preparada. Após 11)0 
ano a atividade da amostra tinha caído de 3.012 desin- 
tegrações por segundo para 2.921 desintegrações por 
segundo. Qual é a meia-vida do processo de decai- 
mento? 

2132 Uma amustra de Zincü-72 tem uma atividade inicia) 
de 2.310 contagens por minuto em um dispositivo que 
mede o nível de radioatividade. Apôs 120 horas a ati 
vidade cai para 457 contagens por minuto. Qual é a 
meia-vida para o decaimento do cinco- 72? 

2133 Qual o tempo necessário para uma amostra de 5,75 
mg de 'Cr decair para 1,50 mg se ele tem uma 
meia-vida de 27,8 dias? 

21.34 O cobalto-60 tem uma meia-vida de 5,26 anos. O co- 
balto-60 em uma unidade de radioterapia deve ser 
substituído quando sua atividade cai para 75% da 
amostra original. Se a amostra original for adquirida 


Variações de energia 

21.41 A combustão de um mol de grafite libera 393,5 k| de 
energia. Qual é a variação de massa que acompanha a 
perda dessa energia? 

21.42 Uma balança analítica de laboratório nonnalinente mede 
a massa oom aproximação de 0,1 mg. Qual é a variação 
de energia que acompanha a perda de 0,1 mg de massa? 

21 .43 Qual a energia que deve ser fornecida para quebrar um 
único núcleo de sodio-23 ern prótons e nêutrons sepa- 
rados se o núcleo tem uma mas&a de 22,983733 u? Qual 
a energia necessária por mol desse núcleo? 

21.44 Qual energia deve ser fornecida para quebrar um 
núcleo de *'Ne em prótons e nêutrons separados se 
o núcleo tem massa de 20,98546 u? Qual é a energia de 
coesão nuclear para l mol de :i Ne? 

21.45 Calcule a energia de coesão por rrúdeon para os se- 
guintes núcleos: (a) (massa nuclear. 11,996708 u); 

(b) Cl (massa nuclear, 36,956576 u); (c) bário-137 (mas- 
sa atómica 136,905812 u). 

21.46 Calcule a energia de coesão por núcleon para os se- 
guintes núcleos: (a) ', 4 N (massa nuclear, 13,999234 li); 

<b) ‘"Ti (massa nuclear, 47,935878 u): (c) mercúrio-201 
(massa atômica 200,970277 u). 

21.47 A radiação solar atingindo a Terra soma 1,07 * 10"' 
kj/mm, (a) Qual é a equivalência de massa da energia 


em agosto de 2000, quando será necessária a subsr r~- 
ção de cobalto-60? 

121.351 O rádio-226, que sofre decaimento alfa. tem v— : 
meia-vida de 1.600 anos. (a) Quantas particular . ■_ 
são emitidas em 1,0 min por uma amostra de 5 ror 
de ^Ka? (b) Qual é a atividade da amoslra em mL 

121.36] O cobalto-60, que sofre decaimento beta. te— 
meia-vida de 5,26 anos. (a) Quantas partículas !:*- : 
são emitidas em 45,5 s por uma amostra de 2,44 mç c- 
‘■'Co? <b) Qual é a atividade da amostra em Bq? 

21.37 Um artefato de madeira de um templo chinês tem ati- 
vidade de U C de 24,9 contagens por minuto quaná 
comparada com uma de 32,5 conlagens por minut 
para um padrão de idade zern. A partir da meia-viá.-. 
para o decaimento de U C, 5.715 anos, determine a idf- 
de do artefato. 

2136 Encontrou-se que a mortalha de tecido ao redor de 
uma múmia tem atividade de l4 C de S,9 desintegra- 
ções por minuto por grama de carbono comparad? 
com organismos vivos que sofrem 154? desintegra 
çôes por minuto por grama de carbono. A partir da 
meia -vida de decaimento de U C, 5.175 anos, calcule c 
idade da mortalha. 

21.39 A meia-vida para o processo ~U * ^Pb e 4.5 

10 J anos. Urna amostra de mineral contém 50,0 mg de 
“ü e 14,0 mg de ’ *Pb. Qual é a idade do mineral? 

21.40 Q potassio-40 decai para argônio-40 aim ume 
meia-vida de 1,27 x IO" anos. Qual é a idade de uma ro- 
cha na qual a razão entre as massas de ‘''Ar e “K é 3,6' 


solai atingindo a Terra em um periodo de 24 h? (bl S. 
a energia liberada na reação: 

‘"U-Jl, .'O* gKr+jJn 

(massa nuclear de _vi U, 234,9935 u; massa nuclear de 
“Ba, 140,8833 u, massa nuclear de ^Kr, 91,9021 u e 
tomada como típica daquela que ocorre em um reate- 
nuclear, qual é a massa de urãnio-235 necessária para 
igualar 0,10% da energia solar que atinge a Terra e— 
1,0 dia? 

21.48 Com base nos seguintes valores de massas atômica 
— 'H. 1,00782 ir; U 2,01410 u; 'H. 3,01605 u; Vie 
3,01603 u; ‘He. 4,00260 ii — e na massa do nèutíor. 
dada no texto, calcule a energia liberada por mol em 
cada uma das reações nucleares (todas são possibili- 
dades para um processo de fusão controlado): 

(a) + jll » 4 He * Jn 

(b) ;H + fH *■ ?He t l 0 n 

(c) fH+ ?He »• ÍHe + ]H 

21.49 Qual dos seguintes núcleos é mais provável de ter 
maior perda de massa por núcleon: (a) "Co; (b) T 
(c) ll *Sn; (d) ^Cm? Justifique sua resposta. 

21.50 Com base na Figura 21.13, evplique por que a ene- c 
liberada no curso da fissão nuclear de núcleos pes-iá 
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Efeitos e usos dos radioisótopos 

21.51 F xplique como você usaria ”Fe radioativo (um emissor 
beta com 1,^ = 445 dias) para determinar a extensão na 
quel os comhos são capazes de converter determinado 
composto de ferro em suas dietas em hemoglobina do 
sangue, que contém átomos de ferro. 

2152 O cloro-36 é um rastreador radioativo conveniente. 
Eleénm emissor beta, com t, .=3x10* anos. Descreva 
como você usaria esse rastreador radioativo para rea- 
lizar cada uni de seguintes experimentos (a) Determi- 
nar se o ácido trídoroacétíco, CCl,COOH, sofre 
qualquer ionização de seus cloros como íon cloreto 
em solução aquosa, (b) Demonstrar que o equilíbrio 
entre Ba Cl, dissolvido e BaQ. sólido em uma solução 
saturada ê um pn>cesso dinâmico, (c) Determinar os 
efeitos do pH do solo na retirada de ion cloreto do 
solo pela soja. 

21.53 Explique a função dos seguintes componentes de um 
reator nuclear: (a) bastões de controle; (b) moderador. 

21.54 Explique os seguintes termos que se aplicam à fissão 
nuclear: (a) reação em cadeia; (b> massa critica. 

21.55 Complete e faça o balanceamento das equações nuclea- 
res para as seguintes reações de fissão: 

(a) -£U + Jn » ‘$Sm * ^Zn + ò n 

<b> ®|Pu + Jn . ’£Ce- + 2^n 

21.56 Complete e faça o balanceamento das equações nu- 
cleares para as seguintes reações de fissão: 

(a) í H + * ?He + 

(b) “U + Jn ► r fi3b * 2?Nb + Jn 

21.57 Uma parte da energia do Sol vem da reação: 

4^H ► jHe+2?e 

Essa reação necessita de uma temperatura de aproxi- 
madamente IO" a 10 K. Porque ê necessária uma tem- 
peratura tão alta como essa? 


121581 Os bastões de combustível gastos a partir de um rea- 
tor de fissãosão muito mais intensainente radioativos 
que os bastões de combustível originais, (a) O que isso 
lhe diz sobre os produtos do processo de fissão em re- 
lação ao cinturão de estabilidade. Figura 2] 2? (b) 
Dado que apenas dois ou três nêutrons são liberados 
por evento de fissão, e sabendo-se que o núcleo sofren- 
do a fissão turn uma razão nèulron-próton característi- 
ca de um núcleo pesado, qual u tipu de decaimento 
você espera ser dominante entre os produtos de fissão? 

21.59 Por que -OH é mais perigoso a um organismo que OIT? 

21.60 Use as estruturas de Lewis para representar os rea- 
gentes e produtos na Equação 21.31. Por que o íon 
IljO' é uma espécie de radical livre? 

21.61 Um ralo de laboratório é exposto a uma fonte de radia- 
ção alfa cuja atividade é 8,7 mCi. (a) Qual é a atividade 
da radiação em desintegrações por segundo? E em 
bequerels? (b) O rato lem massa de 250 g e é exposto ã 
radiação por 2,0 s, absorvendo 65% das partículas alfa 
emitidas, cada uma tendo uma energia de 9,12 x 1 0 p J. 
Calcule a dose absorvida em mtlirads e grays. (c) Se 
RBR da radiação é 9,5. calcule a dose efetiva absorvida 
em mrem e Sv. 

21.62 Uma pessoa dc 65 kg è exposta acidentalmente por 
116 s a uma fonte de radiação beta de 21 mCi prove- 
niente de uma amostra de ^Sr. (a) Qual é a atividade 
da fonte de radiação em desintegrações por segun- 
do? (b) Cada partícula beta tem energia de 8,75 < 10' ' 
J e 6,5% da radiação é absorvida pela pessoa. Supon- 
do que a radiação absorvida é espalhada por todo o 
corpo da pessoa, calcule a dose absorvida em rads e 
grays. (c) Se EBR das partículas beta é 1,0. qual é a 
dose efetiva em mrem e sieverts? (d) Com base na Fi- 
gura 21.23, como a ordem de grandeza dessa dose de 
radiação se campara com a radiação média de fundo? 


Exercícios adicionais 


21.63 


21.64 


21.65 


21.66 


21.67 


O radônio-222 decai para um núcleo estável por uma 
série de tiês emissões alfa e duas emissões beta. Qual 
é o núcleo estável formado? 

Um nêutron livre é estável e decai para um próton 
com uma meia-vida de 10,4 min. (a) Que outra partí- 
cula se forma? (b) Por que <xs nêutrons em um núcleo 
atômico não decaem com a mesma veloddade7 
Os 13 nudfdeos dc zinco conhecidos variam de Ml Zn a 
'Zn. Os nudídeos naturais têm números de massa 64, 
67, 68 e 70. Qual modo (ou modos) de decaimento você 
esperava para o nudídeo radioativo menos massivo do 
zinco? Qual o modo para o nudídeo mais massivo? 

O doro tem dois nudídeos estáveis. 'Cl e ' Cl Em 
contraste, *0 é um nudídeo radioativo que decai por 
emissão beta (a) Qual é o produto do decaimento de 
*C1? (b) Com base nas regras empíricas sobre estabili- 
dade nudear, explique por que o núcleo de V 'C1 é me- 
nos estável que J Cl ou 'Cl. 

Os cientistas nucleares têm sintetizado aproximada- 
mente 1.600 núcleos não conhecidos na natureza, t 


possível descobrir ainda mais corn o bombardeamen- 
to de íons pesados usando aceleradores de partículas 
de alta energia. Complete e faça o balanceamento das 
seguintes reações, que envolvem bombardeamentos 
com lons pesados: 

(a) fli + 3JNi *? 

(b) }°Ca + ~%Cm »? 

(d $Sr-s $*Kr * u £Pd + ? 

(d) |gCa + *fu * JjZn + 4jn + 2? 

|21 .68 1 O radònio-21 2 é um emissor alfa com uma meia-vida 
de 25 min. Quantas partículas alfa são emitidas er 
1,0 s de uma amostra de 1,0 pg desse nudídeo? Qual -. 
a atividade dessa amostra em curtes? 

121 . 69 ] O radioisõtopo sintético tecnédo-99, que decai por 
emissão beta. é o isótopo mais utilizado na mixlidr.i 
nudear. Os seguintes dados foram coletados em uma 
amostra de “‘Tc: 
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Desintegrações por 
minuto 

Tempo (h) 

180 

0 

130 

23 

104 

5.0 

77 

7,5 

59 

10.0 

46 

123 

24 

173 


Faça um grdlico desses dados similar ao da Figura 21.7, 
e determine a meia-vida. (Você pode fazer um gráfico 
do logaritmo natural da velocidade de desintegração 
versus tempo; um pequeno rearranjo da Equação 2L29 
produzirá uma equação para uma relação linear entre ln 
N, e f; a partir da indinação é possível obter k.) 

1 21 .70| De acordo com as regulamentações atuais, a dose má- 
xima de estróneio-90 no corpo de um adulto é 1 /rCi 
(1 » lO^Ci). Usando a relação velocidade = AuV, cal- 
cule o número de átomos de estrôncio-90 aos quais 
essa dose corresponde. A que massa de estrónào-90 
isso corresponde (f w para eslrõndo-90 é 28,8 anos)? 

[21.71 1 Suponha que você disponha de um detector capaz de 
contar todos os decaimentos de uma amostra radioa- 
tiva de plutônio-239 (i, /a igual a 24 mil anos). Quantas 
contagens por segundo você obteria de uma amostra 
contendo 0,500 g de plutônio-239? (Dior examine as 
equações 21.19 e 21.20.) 

21.72 O acetato de metila (CH,COOCH>) é formado pela 
reação de àtído acético com álcool metílico. Se álcool 
metilico for mareado com oxigênio- 18, este termina 
em acetato de metila: 


CH^COH + H‘*OCH 5 CHjC^IOCH, + Hp 


Quais as ligações que se quebram na reação: a ligação 
C — OH do áddo e a ligação O — H do álcool, ou a li- 
gação O — H do ácido e a ligação C — OH do álcool? 
Justifique. 

21,73 Um experimento foi desenvolvido para determinar se 
um vegetal aquático absorve íon iode lo da água. O 
iodo-131 (l l 7 = 6.04 dias) foi adicionada como um ras 
treador. na forma de íon iodeto, a um tanque conten- 
do vegetais, A atividade inicial de uma amostra de 
1,00 de água era 178 contagens por minuto. Após 
32 dias o nivel de atividade em l,00fiL de amostra era 
12,2 contagens por minuto. Os vegetais absorveram 
iodo da água? 

121,74] Uma amostra de água contendo trítio, ,'H, emite 
1,50 * 10 3 partículas beta por segundo. O tribo ê um 
emissor de bela fraco, com meia-vida de 123 anos. 
Qual é a fração de todos os hidrogénios na amostra de 
água que é trítio? (Dica: use as equações 21 .19 e 21 .20.) 

21.75 As massas nucleares de Be, “Be e "’Be são 7,0147, 
9,0100 e 103113 ti, respectivamente. Qual desses nú- 
cleos tem a maior energia de coesão por núcleon? 

21.76 O Sol irradia energia no espaço à velocidade de 3,9 x 
IO 3 * J/s. (a) Calcule a velocidade de perda de massa do 
Sol em kg /s. (b) Como essa perda de massa se origina? 

[21.77] A energia média liberada na fissão de um único nú- 
cleo de urànio-235 é aproximadamente 3 x 10~ r ‘ J. Se a 
conversão dessa energia em eletricidade em uma usi- 
na de energia nuclear tiver 40% de eficiência, qual 
massa de urànio-235 sofrerá fissão em um ano em 
uma usúu que produ 2 1.000 MYV (megawatts)? Lem- 
bre-se de que uin watt é 1 J/s. 

121.78] Testes em humanos em Boston em 1965 e 1966, após a 
era dos testes da bomba atômica, revelaram as quanti- 
dades médias de aproximadamente 2 pCi de radioati- 
vidade de plutônio em média por pessoa. Quantas 
desintegrações por segundo esse nível de atividade 
implica? Se cada partícula alfa deposita R x 10 l J de 
energia e se a massa média de uma pessoa for 75 kg, 
calcule o número de rads e rems de radiação em l ano 
a partir de tal nível de plutônio. 


Exercícios cumulativos 

21.79 Uma amostra de 49,5 mg de perdorato de sódio con- 
tem cloro- 36 radioativo (cuja massa atômica é 36,0 u). 
Se 31,0% dos átomos de cloro na amostra são doro-36 
e o restante são átomos de cloro naturalmente nào-ra- 
dioativos, quantas desintegrações por segundo são 
produzidas por essa amostra? A meia-vida do do- 
ro-36 é 3,0 x 10 5 anos. 

21.80 Calcule a massa de propnno, C,H,(#), que deve ser 
queimada no ar para emitir a mesma quantidade de 
energia produzida pela fusão de 1,0 g de hidrogênio 
na seguinte reação de fusão; 

4]H » ^He + 2?e 


Suponha que todos os produtos da combustão de 
C,H„ estejam nas fases gasosas. Use os dados do Exer- 
cício 21.48, Apêndice C e do encarte do livro. 

21.81 Uma amostra de um emissor alfa com atividade de 
0,18 G é armazenada em um recipiente selado de 15,0 
mL a 22 °C por 235 dias. (a) Quantas partículas alfa 
são formadas durante esse período? (b) Supondo que 
cada partícula alfa é convertida em um átomo de hé- 
lio, qual é a pressão pardal de gás hélio no redpiente 
depois desse período de 235 dias? 

121.82] Amostras de carvão de Stonehenge na Inglaterra fo- 
ram queimadas em 0 7 , e o gás CO, resultante foi bor- 
bulhado em uma solução de Ca(OH), (agua de cal), 
resultandoem um predpitado de CaCO,. O CaCO, foi 
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removido por filtração e seco. Uma amostra de 788 mg 
.ieCaCO, tinha radioatividade de 1,5 xl(T* Bq devido 
ao carbono- 14. Por comparação, os organismos vivos 
sofrem 15,3 desintegrações por minuto por grama de 
carbono. Usando a meia-vida do carbono-14, 5.715, 
calcule a idade da amostra de carvão. 

121.83] Usando a energia de ionização da água, 1.216 kj/mol, 
calcule o comprimento de onda mais longo de radia- 
ção eletromagnética classificado como radiação io- 
nizante. 

(21.841 Quando um pósitnon é aniquilado por combinação 
com um elétron, resultam dois fótons de mesma ener- 


gia. Qual é o comprimento de onda desses fótons ' 
Eles são fótons de raios gama? 

121.85) Uma amostra de 25,0 mL de uma solução de 0,0? 
mol/L de nitrato dc bário foi misturada com 25,0 mL 
de uma solução de 0,050 mol/L de sulfato de sódio 
marcada com cnxofre-35 radioativo. A atividade da so- 
lução inicial de sulfato de sódio era 1,22 » 10* Bq/mL 
Depois que o precipitado resultante foi removido por 
filtração, encontrou-se que o filtrado resultante tinha 
atividade de 250 Bq/mL. (a) Escreva a equação química 
balanceada para a reação ocorrida, (b) Calcule K r para o 
precipitado sob as condições do experimento. 
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Aumeniu da energia de ionização 
Diminuição do raio atómico 

Aumento do caráter náo-melálico e elelronegaln idade 
Diminuição do caráter metálico 
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Figura 22.1 Tendências nas propriedades-chave dos 
elementos em função da posição na tabela periódica. 



âtiprrpu*»çAo buperpotlqáu 
íortt fraca 

Figura 22.2 Comparação da formação da 
ligação x por superposição lateral de orbita,: 
p entre dois átomos de carbono e entre do • 
átomos de silício. A distância entre os núclec. 
aumenta ao passarmos do carbono para o 
silício. Os orbitais p não se sobrepõem tão 
efetivamente entre dois átomos de silício p-: 
causa dessa separação rnaior. 


Entre os não-metais, vimos que a química exibida pelo primeiro membro de um grupo pode diferir de \ „-- 
rias maneiras importantes da dos membros subsequentes. Por exemplo, os não-metais do terceiro período t 
abaixo podem acomodar mais de oilo elétrons em seus níveis de valência. (Seção 8.7) Outra diferença im 
portante é que o primeiro elemento em um grupo pode formar ligações ji mais facilmente que membros ma: 
abaixo no grupo. Essa tendência deve-se, em parte, ao tamanho atômico. Átomos pequenos são capazes de s 
aproximar mais uns dos outros. Como resultado, a superposição lateral dos orbitais p, que resulta na formaçà 
de ligações ji, é mais eficiente para o primeiro elemento em cada grupo (Figura 22.2). A superposição mais efi 
ciente significa ligações ar mais fortes, como é refletido nas entalpias de ligação das respectivas ligações miilt;- 
plas. (Seção K.S) Por exemplo, a diferença nas entalpias de ligação das ligações C — CeC = C é aproximada- 

mente 270 kj/mol (Tabela 8.4); esse valor reflete a 'força' de uma ligação ji carbono-carbono. Por comparação 

força de uma ligação p silício-silido é apenas cerca dc 100 kj/mol, significativ. 
mente mais baixa que para o carbono. Como podemos ver, as ligações pi sã, 
particularmente importantes na química do carbono, nitrogênio e oxigén:, 
que freqüen temente formam ligações duplas. Os elementos nos períodos 5 
4, 5 e 6 da tabela periódica, por outro lado, têm tendência a formar apen.v 
ligações simples. 

A habilidade de um átomo formar ligações n é um dos importantes fatu- 
res na determinação das estruturas dos não-metais e seus compostos. Com- 
pare, por exemplo, as formas elementares do carbono e do silício. O carbon, 
tem três alótropos: diamante, grafite e fulereno. (Seção 1 1.8) O diamante 
é um sólido cova lente que tem ligações a C — C, mas não tem ligações n. A 
grafite e o fulereno têm ligações ji que resultam de superposição lateral do- 
orbitais p. O silício elementar existe apenas como um sólido covalente seme- 
lhante ao diamante com ligações a; o silício não exibe nenhuma forma qut 
seja similar à grafite ou ao fulereno, aparentemente porque as ligações .t 
St — Si são fracas. 

Analogamente vemos diferenças significativas nos dióxidos de carbono c 
silício (Figura 22.3). CO. é uma substância molecular com ligações dupla- 
C — O, enquanto SiO, não contém ligações duplas. SiO, é um sólido covaler t, 
no qual quatro átomos de oxigênio estão ligados a cada átomo de silício pr 
meio de ligações simples, formando uma estrutura estendida que lem a for 
mula mínima 5iO.. 


ATIVIDADE 

Ju Superposição sigma carbono 

\ / silício 



Ü Q o 

COj 


Figura 22.3 Comparação das 
estruturas de C0 2 e de Si0 2 ; CO, 
:err igações duplas, enquanto 
IO :em apenas ligações simples. 
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COMO FAZER 22.1 

Considere os elementos Li, K, N, P e Ne. A partir dessa lista selecione o elemenio que (a) ê o mais cletronega til . 
(b) tem o maior caráter metálico; (c) pode ligar-se n mais de quatro átomos ao seu redor em uma molécula; (d) for- 
ma ligações n mais facilmente. 


Análise: dada uma lista de elementos, pede-se determinar várias propriedades que podem ser relacionadas às tendên- 
cias periódicas. 

Planejamento: podemos usar a abordagem anterior, especialmenle o sumário na Figura 22.1, para nos guiar nas res- 
postas. Portanto, precisamos primeiro localizar cada elemenio na tabela periódica. 

Resolução: (a) A eletronegatívidade aumenta ã medida que prosseguimos no sentido da parte direita superior da ta- 
bela periódica, excluindo os gases nobres. Portanto, o nitrogênio (N) é o elemento mais eletronegativo entre os lista- 
dos. (b> O caráter metálico é inversamente proporcional à eletronegatividade — quanto menos eletronegativo um 
elemento, maior é o caráler metálico. O elemento com o maior caráter metálico é, dessa forma, o potássio (K), que é o 
mais próximo do canto esquerdo inferior da tabela periódica, (c) Os não-metais tendem a formar compostos molecula- 
res, logo podemos restringira escolha aos três não-metais da lista: N, P e Ne. Para formar mais de quatro ligações, um 
elemento deve ser capaz de expandir seu nível de valência para permitir mais de um octeto de elétrons ao redor dele 
A expansão do nível de valência ocorre para elementos no terceiro período da tabela periódica e inferiores; o nitrogê- 
nio e o neõnio estão ambos no segundo período e não sofrem expansão do nível de vaJènda. Portanto, a resposta é o 
fósforo (P). (d) Os não-metais do segundo período formam ligações jr mais facilmente que os elementos do terceiro pe- 
ríodo e abaixo. Não se conhecem compostos que contenham ligações cova lentes com o gás nobre Ne. Portanto, o outro 
elemento do segundo período, N, é o elemento da lista que forma ligações ?r mais facilmente. 


Considere os elementos Be, C, Cl, Sb e Cs. Selecione o elemento que (a) tem a eletronegatividade mais baixa; (b) tem o 
maior caráter metálico; (cl é o mais provável de participar em ligação n extensiva; (d) é o mais provável de ser um me- 
talóide. 


Reações químicas 

Apresentaremos um grande número de reações químicas neste e nos próximos capítulos. Você descobrirá que 
é útil observar as tendências gerais nos padrões de reativídade. Já encontramos várias categorias gerais de reações: 
reações de combustão -- (Seção 3.2), reações de metá tese » (Seção 4.2 ), reações árido-base de Brunsted-Lowry 
(transferência de próton) — (Seção 1 0.2), reações árido-base de Lewis 'Seção Io.l l)e reações redox. 'Seção 
20.1 ) Uma vez que O, e H,0 são abundantes no ambiente, é particularmente importante considerar as possíveis rea- 
ções dessas substâncias com outros compostos. Aproximadamente um terço das reações abordadas neste capítulo 
envolvem O, (reações de oxidação ou combustão) ou H,0 (espedalmente reações de transferência de prótons). 

Nas reações de combustão com 0 : , os compostos contendo hidrogênio produzem H.O. Os compostos conten- 
do carbono produzem CO, (a menos que a quantidade de O, seja insuficiente, cm cujo caso pode se formar CO ou 
até mesmo C). Compostos contendo nitrogênio tendem a formar N : , apesar de NO poder se formar em casos espe- 
ciais. As seguintes reações ilustram essas generalizações: 


A formação de H,0, CO, e N, reflete as altas estabilidades termodinâmicas dessas substâncias, indicadas pelas 
altas energias de ligação para as ligações O — H,C = OeN = N que elas contêm (463, 799 e 941 kj/mol, respecti- 
vamente). — (Seção S.ál 

Ao lidar com reações de transferência dc próton, lembre-se de que, quanto mais fraco um ácido de Bronsted- 
Lowry, mais forte é sua base conjugada. (Seção 1 6.2 i Por exemplo, H,, OIT, NU, e Cl 1, são doadores de próh n 

extremamente fracos que lião têm tendência em agir como ácidos em água. Portanto, as espécies formadas a partir 
deles por remoção de um ou mais prótons (como PT, O' e NH,') são bases extremamente fortes. Todas reagem 
rapidamente com a água, removendo prótons de H,0 para formar OH". As seguintes reações são ilustrativas: 


Solução 


PRATIQUE 


Respostas: (a) Cs; (b) Cl; (c) C; (d) Sb. 


2CH,OH(/) + 30,(jf) > 2CO,(s) + 4H s O(g) 

4CH,NH 2 (g) + 90 jfc) > 4CO : (g) - 10H,O($) - 2N 3 ($) 


[ 22 . 1 | 

[ 22 . 2 ] 


CH :(nq) + H : 0(/) * CH,(y) + OH(nq) 

N v (i?ç) + 3H,0 (/) * NH, (tuj) + 30H'(a/j) 
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A> rubstándas doadoras de próton mais fortes que H ; 0, como HC1, H,SOj, HC ; H.O,, e outros ácidos, também 
reagem rapidamente com ânions básicos. 

COMO FAZER 22.2 

Determine os produtos formados em cada uma das seguintes reações e escreva uma equação balanceada 

(a) CHJMHNRfc) + 0 ; ► 

(b) Mg,P 3 (s) + H,0(/) > 

(c) NaCN(s) + HCI(.t^) » 

Solução 

Análise: dados os reagentes de três equações químicas, pede-se determinar os produtos e, em seguida, balancear as 
equações. 

Planejamento: precisamos examinar os reagentes para ver se existe um possível tipo de reação que possamos reco- 
nhecer. No item (a) o composto de carbono está reagindo com O,, o que sugere uma reação de combustão. No item (b) 
a água reage com um composto iônico. O ánion, P v , é uma base fortee a água é capaz de agir como um acido, de forma 
que os reagentes sugerem uma reação ácido-base (transferência de próton). No item (c) temos um composto iônico c 
um ácido farte. Dc novo uma reação de transferência de próton é sugerida. 

Resolução: (a) Com base na composição elementar do composto de carbono, essa reação de combustão deve produzir 
COj, H,0 e N,: 

2CH,NHNH : 0?) + SO ; is) * 2CO,(x) + 6H.O(s) + 2N,(s) 

(b) Mg,P. é iônico, consistindo em íons Mg"' e P O ion P' , como N ' , tem forte afinidade por prótons e reage com 
1 1,0 para formar OIT e PH, (PH"'. PH, e PH, são todos doadores de prótons extremamente fracos). 

Mg,P,(s) + 6H,0(fi * 2 PHj(jj) + 3Mg(OH),(s) 

Mg(OH), tem solubilidade em água baixa e precipitará. 

(c) NaCN consiste em íons Na' e C\ . O íon CN é básico (HCN é uni ácido fraco). Portanto, CN" reage com prótons 
para formar seu ácido conjugado. 

NaC\'(s) + HCl(iííf) » HCN(flff) + NaCI(flrj) 

HCN tem solubilidade limitada em agua e escapa como um gás. Ele é cxlrcmamentt tóxico; na realidade, essa reação é 
usada para produzir o gás letal nas câmaras de gás. 

PRATIQUE 

Escreva uma equação balanceada para a reação do hidreto de sódio sólido com água. 

Resposta: NaH(s) +• H,0(f) ► NaOH(uij) + H,(fl) 


22.2 Hidrogênio 


O químico inglês Henry Cavendish (1731-1810) foi o primeiro a isolar o hidrogênio puro. Como o elemento 
produz água quando queimado ao ar, o químico francês Lavoisier deu a ele o nume de hidrogfnio, que significa 
'produtor de água’ (grego: kj/dro, água; geimao, produzir). 

O hidrogénio é o elemento mais abundante no universo. É um combustível nuclear consumido pelo Sol e ou- 
tras estrelas para produzir energia. Se á' > 2 i > Apesar de aproximadamente 70% do universo ser composto 
de hidrogênio, ele constitui apenas 0,87% da massa da Terra. A maior parte do hidrogênio do planeta é encontrada 
associada ao oxigênio. A água, que é 11 % em massa de hidrogênio, é o composto de hidrogênio mais abundante. 
O hidrogénio é também importante parte do petróleo, da celulose, do amido, dos alcoóis, dos ácidos e de uma 
grande variedade de outros materiais. 

Isótopos do hidrogénio 

O isótopo mais comum do hidrogênio tem núcleo que consiste em um único próton. O isótopo, algumas vezes 
denominado prótio, 1 constitui 99,9844% do hidrogênio natural. 


! Dar nomes linicre* para os isótopos ê limitado ao hidrogênio. Por causa da grande diferença proporcional em suas mossas, os isótopos 
ii hidrogênio mostram apreciavelmente mais diferenças em suas propriedades químicas c físicas que ns isótopos dos elementos mais 

pesados 
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Dois outros isotopos são conhecidos: : H, cujo núcleo contém um próton e 
um nêutron, e ,H, cujo núcleo contém um próton e dois nêutrons (Figura 22.4). 
O isótopo :H chamado deutério, constitui 0,01 5h 0 » do hidrogênio natural. Ele 
não é radioativo. Em geral, dá-se ao deutério o símbolo D nas fórmulas quími- 
cas, cornu em D.O (óxido de deutério), conhecido como iigun pcsadn. 

Pelo tato de um átomo de deutério ser aproximadamente duas vezes mais 
massivn que um átomo dc prótío, as propriedades das substâncias com deuté- 
rio variam de alguma forma das similares 'normais' com prótío. Por exemplo, 
os pontos de fusão e ebulição dn D : 0 são 3,81 "C c 101,42 ”C, respectivamente, 
enquanto para H,U são 0,0(1 "C e 100.00 'C. Não surpreendentemente, a densi- 
dade de D ; 0 a 25 "C (1,104 g/mL) é maior que a densidade de H : 0 (0,997 
g/ml.). A substituição do prótío pelo deutério (processo chamado druteração) 
pode também ter efeito profundo nas velocidades das reações, fenômeno cha- 
mado efeito cinético de isótopa. De fato, a água pesada pode ser obtida pela clo- 
trõlise da água comum porque D.O sofre eletrólise a velocidade mais baixa e, 
em consequência, toma-se concentrado durante a eletrólise. 

O terceiro isótopo, jH, é conhecido como trítio. Ele é radioativo, com 
meia-vida de 1221 anos. 

;’H * ÍHe + > t, , = 12,3 anos 


(a) Prótio 

# 

(b) Deutério 

mj 

(c) trítio 

* 


Figura 22.4 Uma representação 
dos núcleos dos três isótopos do 
hidrogênio, (a) a prótio, tem 
apenas um próton (representado 
como uma esfera preta) em seu 
núcleo, (b) o deutério, tem um 
próton e um nêutron (representado 
por uma esfera cinza), (c) o trítio, 
tem um próton e dois nêutrons. 


122.51 


O trítio é formado continuamente na atmosfera mais alta nas reações nucleares induzidas pelos raios cósmicos, 
entretanto, por causa de sua meia-vida curta, apenas quantidades em nível traço existem naturalmente O isótopo 
pode ser sintetizado em reatores nucleares pelo bombardeamento de lítio-6 com nêutrons. 

5U + Jn 122.6J 

O deutério e o trítio têm se mostrado valiosos no estudo de reações de compostos contendo hidrogéniu. Um 
composto pode ser 'marcado' pela substituição de um ou mais átomos de hidrogénio normais em posições especi- 
ficas com uma molécula de deutério ou trítio. Comparando-se a posição da marca na reação com a dos produtos, 
o mecanismo da reação pode geral mente ser inferido. Quando o álcool metílico (CH.OH) é colocado em DjO, por 
exemplo, o átomo de hidrogênio da ligação O — H troca rapidamente com us átomos de D em D.O, formando 
CH n OD. Os átomos de H do grupo CH, não trocam. Esse experimento demonstra a estabilidade cinética das liga- 
ções C — H c revela a velocidade na qual a ligação O — H na molécula se quebra e volta a se formar. 

Propriedades do hidrogénio 

O hidrogênio é o único elemento que não e um membro de qualquer família na tabela periódica. Como sua 
configuração eletrônica é Is 1 , ele é geralmente colocado acima do lítio na tabela periódica. Entretanto, ele definiti- 
vamente nóo é um metal alcalino; a energia de ionização do átomo de hidrogênio é 1 ,312 kj/mol, enquanto a do li- 
Ho é 520 kj/mol. 

Algumas vezes, o hidrogênio é colocado aama dos halogènios na tabela periódica porque o átomo de hidrogé- 
nio pode pegar um elétron para formar o hm hidreto , H~, que tem a mesma configuração eletrônica do hélio. Entre- 
tanto, a afinidade eletrônica do hidrogênio (E - -73 kj/mol)nãoé tão grande quanto a de qualquer halogênu 
a afinidade eletrônica do flúor é -328 k| /mol, e a do iodo é 295 kj/mol. i Seção 7.5 1 Em geral, o hidrogéni» 
não mostra semelhanças mais próximas dos halogènios do que dos metais alcalinos. 

O hidrogênio elementar existe á temperatura ambiente como um gás incolor, inodoro e sem sabor composto dc 
moléculas diatômicas. Podemos chamar H. de diídrogènio, mas ele é mais comiunente chamado de hidrogênio tr« - 
lecular ou simplesmente hidrogênio. Como H : é apoiar e tem apenas dois elétrons, as forças atrativas entre as m. — 
cuias são extremamente fracas, Como resultado, o ponto de fusão ( -159 "Q e o ponto de ebulição (-253 "C) de HL 
sáo muito baixos. 

A entalpia da ligação H — H (436 kl/mol)éalta para uma ligação simples (Tabela 8.4). Para cumparaçãc • T- 
talpia de ligação Cl — Cl é apenas 242 kj./mol. Em virtude de H : ter ligação forte, a maioria das reações de r J . ■ 
lentas à temperatura ambiente. Entretanto, a molécula é rapidamente ativada por calor, irradiação ou c > t : - 
O processo de ativação geratmente produz átomos de hidrogênio, que são muito mais reativos. Come ,-i - n 
vado, ele reage rápida e exotermicamente com grande variedade de substâncias. 
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O hidrogénio forma ligações covalentes fortes com muitos elementos, inclusive o oxigênio; a entalpia da liga- 
ção O — H e-163 kj/mol. A formação da ligação forte O — H torna o hidrogénio um agente redutor eficiente para 
muitos óxidos metálicos. Quando H, é passado sobre CuO aquecido, por exemplo, produz-se cobre. 

CuO(s) + H,Qj) * Cu(s) + H,0(g) [227] 

Quando H, é incendiado ao ar, ocorre uma reação vigorosa, formando HO. 

2Hj(g) + 0 3 (g) »2H,0(s) àH° - -483,6 kj [22.8] 

F|LME Até mesmo uma quantidade pequena de 4% de H. (por volume) é sufirien- 

Faimaçio de água te para tomar o ar potencialmente explosivo. A combustão de misturas de hi- 

drogênio — oxigênio é normalmente usada como combustível líquido em 
motores de foguetes como os dos ônibus espadais. O hidrogênio e o oxigênio 
são armazenados a baixas temperaturas na forma líquida. A destruição do ônibus espacial Challenger, em 1986, de- 
veu-se à explosão de seus tanques de combustível de hidrogênio e oxigênio provocada pelo mau fundonamento 
de um foguete impulsionador de combustível sólido. 

Preparação do hidrogênio 

Quando se necessita de pequenas quantidades de H. no laboratório, ele é normalmente obtido pela reação en- 
tre um metal ativo como o zinco e uma solução diluída de um ácido forte, como HCI ou H,S0 4 . 

Zn(s) + 2H~(o<f) >Zn 2 >?) + H 2 (g) [22.9] 

Como H. é bastante insolúvel em água, ele pode ser coletado por deslocamento da água, como mostrado na 
Figura 22.5. 

Grandes quantidades de H ; são produzidas pela reação de metano (CH„ o principal componente do gás natu- 
ral) com vapor a 1.100 "C. Podemos ver esse processo como envolvendo as seguintes reações: 

CH 4 (g) + H,CKS) » CO(g) + 3Hj(g) [2210] 

CO(g) + H,0(g) ► COj(g) + H,(g) [22111 

Quando aquecido a aproximadamente 1.000 "C, o carbono também reage com o vapor para produzir uma mis- 
tura de gases H, e CO. 

C(5) + H,0(S) ♦ Hj(g) + CO(£) [22.12] 

Essa mistura, conhecida como gás d'água, é usada como combustível industrial. 






Figura 22.5 Montagem 
normalmente usada em laboratório 
para preparação do hidrogênio. 









Capítulo 22 Química dos não-metais 


31 * 


Figura 22.6 A reação de CaH 2 com a 
água é vigorosa e exotérmica. A cor 
violeta-avermelhado deve-se ã 
fenolftaleína adicionada á água, que 
indica a formação de íons Oh-. 

O borbulhamento é causado pela 
formação de gás H 2 . 





(a) 


(b) 


A eletrólise simples de água consome muita energia e, por isso, é muito cara para ser usada comercialmente 
para produzir H-,. Entretanto, H : é produzido como produto lateral na eletrólise de soluções de salmoura (NaCl) 
no processo de fabricação de Cl 2 e NaOH: 


2NaCI(aç) + 2HX)(/) 


eletnílisc 

» 


H,(g) + Cl,($) + 2NaOH(fl<í) 


(22.13] 


Utilização do hidrogênio 

O hidrogênio é uma substância comercialmente importante: aproximadamente 2 x 10’ kg (200 mil toneladas) 
são produzidos anualmente nos Estados Unidos. Mais de dois terços de H 2 produzido é usado para sintetizar 
amónia pelo processo de Haber. (Seção 1 5.1 1 0 hidrogênio também é usado para fabricar metanol (CHjOH) por 
reação catalitica de CO e H, a altas pressão e temperatura. 

CO(g) + 2H 2 (g) rCHpHC?) (22.141 

Compostos binários de hidrogênio 

O hidrogênio reage com outros elementos para formar compostos de três tipos gerais: (1) hidretos iônicos; 
(2) hidretos metálicos; e (3) hidretos moleculares. 

Os hidretos iônicos são formados pelos metais alcalinos e pelos metais alcalinos terrosos mais pesados (Ca, Sr 
e Ba). Esses metais ativos são muito menos eletronegativos que o hidrogênio. Em decorrência, o hidrogênio adqui- 
re elétrons deles para formar os íons hidreto (H), como mostrado aqui: 

2Li(s) + H : (g) » 2LiH(s) (22.15] 

Ca(s) + H 3 (g) ► CaHj(s) [22.16] 

Os hidretos iônicos são sólidos de alto ponto de fusão (LiH funde-se a 680 U C). 

O íon hidreto é muito básico e reage rapidamente com compostos contendo até mesmo prótons fracamente áci- 
dos para formar H, 2 . Por exemplo, H~ reage rapidamente com H,0. 

bT(fl^) + HjO (/) » H,(g) + OH-(flfl) [22. 17] 

Os hidretos iônicos podem, dessa forma, ser usados como fontes convenientes (apesar de caras) de H,. O hi- 
dreto de cálcio (CaHj) é vendido comercialmente e usado para inflar barcos salva-vidas, balões de previsão dt 
tempo e onde for desejado um meio simples e compacto de gerar H 2 . A reação de CaH, com a água é mostrada 
na Figura 22.6. 

A reação entre 1T e H,0 (Equação 22.1 7) não é apenas uma reação ácido-base, mas também uma reação red o •- 
O íon ET, conseqüentemente, é uma boa base e um bom agente redutor. De fato, os hidretos são capazes de redu. :r 
Oj a OET : 


2NaH(s) + Oj(£) > 2NaOH(s) 


[ 22 . 18 ] 
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7A 

A* 4 

VHv<- 

-Us7 

íuoto 

-237 

HF(S) 

-271 

íxfl/jÇt 

PH Ag) 
18.2 

1-W 

—33.0 

Hd(# 

-95,3 

GcHiiy) 

+ 111 

HiSefg) 

+71 

HBrÇv*) 

-53,2 


SbHjOj) 

HS7 

HsTcÇç) 
♦ 138 

HI(j) 

+1,30 


Portanto, os hid retos são normalmentc armazenados em um ambiente que é 
livre tanto de umidade quanto de ar. 

Os hidretos metálicos são formados quando o hidrogênio reage com os 
metais de transição. Esses compostos são assim chamados porque mantêm sua 
condutividade metálica e outras propriedades metálicas. Em muitos hidretos 
metálicos, a razão entre os átomos metálicos e os de hidrogênio não é fixa nem 
em pequenos números inteiros. A composição pode variar dentro de uma fai- 
xa, dependendo das condições das sínlcses. TiH : pode ser produzido, por 
exemplo, mas as preparações geralmente levam a TiH (> , que tem aproximada- 
mente 10“.i menos hidrogênio que TiH,. Esses hidretos metálicos nâu-estequio- 
mé tricôs são muitas vezes chamados hidretos intersticiais. Podem ser considera- 
dos soluções de átomos de hidrogénio no metal, com os átomos de hidrogênii 
que ocupam os buracos dos interstícios entre os átomos de metal na rede do só- 
lido. Entretanto, isso é uma grande simplificação porque existe evidência para 
interação química entre o metal e o hidrogénio. 

Os hidretos moleculares, formados por não-metais ou semimetais, são ga- 
ses ou líquidos sob condiçòes-padrão. Os hidretos moleculares estão listados 
na Figura 22,7, com suas energias livre de formação. Em cada família, a estabilidade térmica (medida AC" ) dimi- 
nui ã medida que descemos na tamília. (Recorde-se de que quanto mais estável um composto for em relação aos 
seus elementos sob condições-padrão, mais negativo será AG',’). Abordaremos mais especificamente os hidretos 
moleculares durante o exame dos outros elementos não-metálicos. 


Figura 22.7 Energias livre padrão 
de formação (k|/mol) de hidretos 
moleculares 


22.3 Grupo 8A: gases nobres 

Os elementos do grupo 8A são quimicamente não-reativos. Na realidade, muitas das referências a esses ele- 
mentos têm sido em relação às propriedades físicas, como quando abordamos forças intermoleculares. i S.-ç‘ o 

1 1 .2) A relativa inatividade desses elementos deve-se ã presença de um octeto completo de elétrons no nível de va- 
lência (exceto He, que tem nível ls completo). A estabilidade de tal arranjo c 
refletida nas altas energias de ionização dos elementos do grupo 8A. — (Se- 
ção 7.4) 

Os elementos do grupo 8A são todos gases à temperatura ambiente. Eles 
são componentes da atmosfera da Terra, com exceção do radônio, que existe 
apenas como um radioisõtopo de vida curta. i Seç ái » 21 .9) Somente o argõ- 

nin é rela rtvamente abundante (Tabela 18.1) 0 neónio, o argônio, o criptònio t 
o xenònio são recuperados a partir do ar líquido por destilação. O argônio £ 
usado com atmosfera bloqueadora em lâmpadas incandescentes. O gás con- 
duz o calor para longe do filamento, mas não reage com ele. Ele é também usadi 
como atmosfera protetora para prevenir a oxidação em solda e em determina- 
dos processos metalúrgicos de alta temperatura O neõnio é usado em sinaF 
elétricos; o gás é provocado a irradiar ao ser passada uma descarga elétrica 
através do tubo. (Seção 6.31 

O hélio é. de muitas maneiras, o mais importante dos gases nobres. O hélii 
líquido é usado como refrigerante em experimentos com temperaturas muito baixas. Ele entra em ebulição a 4,2 K 
sob I atm de pressão, o ponto de ebulição mais baixo de todas as substâncias. felizmente, o hélio é encontrado em 
concentrações relativamente altas em muitas tontes naturais. Parte desse hélio é separada para suprir demanda 4 
atuais, e parte é mantida paTa uso futuro. 

Compostos de gás nobre 

Uma vez que os gases nobres são extremamente estáveis, eles sofrerão reações apenas sob condições rigorosas 
Além disso, poderíamos supor que os gases nobres mais pesados fossem mais prováveis de formar compostas por- 
que suas energias de ionização são mais baixas (Figura 7.10). Uma energia de ionização mais baixa sugere a possi- 
bilidade de compartilhar um elétron com outro átomo, levando a uma ligação química. Além disso, como co 
-dementas do grupo 8A (exceto o hélio) já contém oito elétrons em seus níveis de valência, a formação de ligaçõt- 
cova lentes necessitará de um nível de valência expandido, -r :s-c. > 8.71 


PA 
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I TABELA 22.1 

Propriedades de compostos de xenônio 



CumpoMo 

Estado de oxidação dc Xc 

Ponto de fusão ('O 

AH ° (kj/mol)* 

XeF, 

+2 

129 

-10%) 

XeF, 

-Hl 

117 

-218Qf) 

XeF„ 

+6 

49 

-29%) 

XcOF 4 

+6 

-11 a -28 

+146(0 

XeO- 

+6 

h 

+402(5) 

XeCXF, 

+6 

31 

+145(s) 

Xe0 4 

+8 

c 

— 


* A 25 "C, para o composto nn estado indicado. 

* Um sólido; decwnptV-se J 40 X. 

‘ Um sólido; decnmpâe-se a —UI "C. 


O primeiro composto de gás nobre foi preparado em 1962 por Neil Bartlett enquanto ele estava no corpo do- 
cente da Universidade de British Columbia. Seu trabalho causou sensação porque destruiu a crença de que os ga- 
ses nobres eram quimicamente inertes. Bartlett inidalmente trabalhou com o xenônio em combinação com o flúor, 
o elemento que supomos ser o mais reativo. Desde aquele tempo os químicos têm preparado vários compostos de 
xenônio de flúor e oxigênio. Algumas propriedades dessas substâncias estão relacionadas na Tabela 22.1. Os três 
fluoretos (XeF,, XeF 4 e XeFj são preparados pela reação direta dos elementos. Variando a proporção dos reagentes 
e alterando as condições de reação, um ou outro dos três compostos pode ser obtido. Os compostos contendo oxi- 
génio são formados quando os fluoretos reagem com a água, como nas equações 22.19 e 22.20: 

XeF„(s) + H,0 (/) ► XeOF 4 (/) + 2FH( i ç) |22.19| 

XeF„(s) + 3H,0(/) * XeOJaq) + 6HF(<nj) |22.20] 


COMO FAZER 22.3 

Use o modelo RPENV para determinar a estrutura de XeF,. 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar a estrutura, devemos primeiro 
escrever a estTulura de Lewis para a molécula. A seguir contamos o número 
de pares de elétrons (domínios) ao redor do átomo de Xe central e usamos 
este número e o de ligações para determinar a geometria, como abordado 
na Seçào 9.2. 

Resolução: o número total de elétrons do nível de valência envolvido é 36 
(fi do xenônio e 7 de cada um dos quatro flúor). Isso leva á estrutura de Le- 
wis mostrada na Figura 22.8(a). Xe tem 12 elétrons em seu nível de valência, 
logo esperamos uma disposição octaédrica dos seis pares de elétrons. Dois 
desses são pares não-ligantes. Como os pares não-ligantes necessitam de 
um volume maior que os pares ligantes (Seção 92) è razoável esperar que 
esses pares não-ligantes sejam opostos entre si A estrutura esperada é qua- 
drática planar, como mostrada na Figura 22.8(b). A estrutura determinada 
experimentalmente está de acordo com essa suposição. 

PRATIQUE 

Descreva o arranjo e a geometria molecular de XeF,. 

Resposta: Bipirámlde trigonal e linear 



(b) 

Figura 22.8 (a) Arranjo e (b) 
geometria molecular de XeF,. 


As entalpias de formação dos fluoretos de xenônio são negativas (Tabela 22.1), o que sugere que esses compos? " 
devam ser razoavelmente estáveis. Conclui-se que de fato esse é o caso. Entretanto, eles são agentes fluorantes poder. - 
sos e devem ser manuseados em recipientes que não reagem facilmente para formar fluoretos. As en tal pias de forma- 
ção dos oxifluoretos e óxidos de xenônio, por outro lado, sâo positivas, formando esses compostos bastante instável' 
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O' urr - nobres furmam compostos muito menos facilmente que o xenônio. Apenas um composto biná- 

rio de enrtònjo KrF : . é conhecido com certeza e decompòe-se em seus elementos a -10 U C 


22.4 Grupo 7 A: halogênios 


Os elementos do grupo 7A. os halogênios, têm configurações mais exter- 
nas ms* * rip", onde n varia cie 2 até 6. Os halogênios têm afinidades eletrónica^ 
muito negativas (Seção 7.5) e com freqúenda atingem uma configuração ele- 
trónica de gás nobre ganhando um elétron, que resulta em um estado de oxi- 
dação -1. 0 flúor, sendo o elemento mais eletronegativo, existe em compostos 
apenas no estado de oxidação 1. Os outros halogênios também exibem esta- 
dos de oxidação positivo até +7 na combinação com átomos mais eletronegab- 
vos como O. Nos estados de oxidação positivos, os halogênios tendem a se: 
bons agentes oxidantes, aceitando elétrons facilmente. 

O cloro, o bromo e o iodo são encontrados como haletns na água do mar e em depósitos de sai. A concentraçà. 
de iodo nessas fontes é muito pequena, mas é concentrada por determinadas algas marinhas. Quando elas são co- 
lhidas, secas e queimadas, o iodo pode ser extraído a partir das cinzas. O flúor ocorre nos minerais fluorita (CaF 
crioiita (Nla,AIF^) e fluoroapatita [Ca-(P0 4 ) 3 F).‘ Apenas a fluorita é uma fonte comercial importante de flúor. 

Todos os isótopos do astatn são radioativos. O isótopo de vida mais longa é o astato-210, que tem meia-vida di 
8,1 h e decai principalmente por captura de elétron. Como o astato é tão instável ao decaimento nuclear, pouco s- 
conhece sobre sua química. 

Propriedades e preparação dos halogênios 

Algumas propriedades dos halogênios estão resumidas na Tabela 22.2. A maioria das propriedades varia de 
maneira regular à medida que vamos do flúor para o iodo. A eletronegatividade aumenta regularmente, por exerr- 
plo, de 4,0 para o flúor a 2,5 para o iodo. Os halogênios têm as mais altas eietronegatividades em cada período da 
tabela periódica. 

Sob condições normais os halogênios existem como moléculas diatômicas. As moléculas são mantidas junta* 
nos estados sólido e líquido por forças de dispersão de London. - (Seção 11.2lEmvirtudedeI 3 sermaiorcamai- 
polarizável das moléculas, as forças intermoleculares entre as moléculas de 1- são as mais fortes. Portanto, L, tem e- 
pontos de fusão e ebulição mais altos. À temperatura ambiente e 1 atm de pressão, I, é sólido. Br, é líquido e CL, e F 
são gases. O cloro se liquefaz muito facilmente com compressão à temperatura ambiente e, em geral, é armazenada 
e manuseado na forma líquida em recipientes de aço. 

A considerável baixa entalpia de ligação em F 3 (155 kj/mol) é responsável em parte pela extrema reatividaa. 
do flúor elementar. Por causa de sua alta reatividade, é muito difícil se trabalhar com F,. Determinados metais 
como o cobre e o níquel, podem ser usados para conter F : porque suas superfícies formam um revestimento protr 
tor de fluureto metálico. O cloro e os halogênios mais pesados são também reativos, apesar de ser menos que 
flúor. Eles combinam-se diretamente com a maioria dos elementos, exceto os gases nobres. 



TABELA 22.2 

Algumas propriedades dos halorjénios 



Propriedade 

f a 

Br 

1 


Raio atómico (Ã) 

0.71 

0,99 

1.14 

1,33 


Raio tônico, X* (À) 

1,33 

1,81 

1,96 

2.20 


Primeira energia de ionização 

1.681 

1.251 

1.140 

1,008 


IkJ/mol) 

Afinidade eletrónica (kj/mol) 

-328 

-349 

-325 

-295 


Eletronegatividade 

4.0 

3.0 

2,8 

2,5 

jfc FILMES 

Entalpia da ligação simples 
X — \ i kj/mol) 

155 

242 

193 

151 

JJ? Propriedades físicas dos 
\ / halogênios, Formação de 
cloreto de sódio 

Potencial de redução (V): 

2,87 

1,36 

1,07 

0,54 



| X-l -k?i - e * X-(aq) 


2 0 ~ minerais são substâncias sólidas presentes na natureza. Eles são geral mente conhecidos por seus nomes comuns em vez de 

*eitt rutnu-v químicos. O que conhecemos como rodais è simplesmente um agregado de diferentes tipos de minerais. 
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Por causa das aJtas eletronegatividades, os halogènios tendem a ganhar 
létrons de outras substâncias e, consequentemente, servem como agentes nxi- 
dantes. A habilidade oxidante dos halogènios, indicada por seus potenciais-pa- 
drão de redução, diminui ao se descer no grupo. Como resultado, certo 
halogênio é capaz de oxidar os ânions dos halogènios inferiores a ele no grupo 
Por exemplo, CU oxidará Br" e T, mas náo F, como visto na Figura 22.9. 

COMO FAZER 22.4 

Escreva a equação balanceada para a reação, se houver alguma, que ocorre 
entre (a) F (aq) e Br,(í), (b> Clfni/) e l,(s). 

Solução 

Análise: pede- se determinar se uma reação ocorre quando um haleto e um 
halogênio em particular são combinados. 

Planejamento: certo halogênio e capaz de reduzir os ânions dos halogènios 
abaixo dele na tabela periódica. Assim, o menor (de mais baixo número atô- 
mico) halogênio terminará como o ion luileto. Sc o halogênio com o menor 
número atômico já for um haleto, nào haverá reação Portanto, o segredo 
para determinar se ocorrerá ou não reação está na localização dos elemen- 
tos na tabela periódica. 

Resolução: (a) Br, é capaz de oxidar ( remover elétrons de) os ânions dos ha- 
logènios abaixo dele na tabela periódica. Assim, ele oxidará 1 . 

21 (aq) + Br,(/) > l,(s) 4 2Br (aq) 

(b) CF é o ânion de um halogênio acima do iodo na tabela periódica Portan- 
to, I, não pode oxidar Cl"; não haverá reação. 

PRATIQUE 

Escreva a equação química balanceada para a reação que ocorre entre 
Br'(ii^) e CU(aq). 

Resposta: 2Br {aq) + Cl.(«if) * Br,(0 + 2CI (aq) 



Figura 22^ Soluções aquosas de 
NaF, NaBr e Nal (da esquerda para 
a direita), às quais foi adicionado 
Cl,. Cada solução está em contato 
com o tetracloreto de carbono 
(CCf,), que forma a camada mais 
abaixo em cada recipiente. Os 
halogènios são mais solúveis em 
CCL, do que em H ,0. O ion F na 
solução de NaF (à esquerda) não 
reage com Cl 2 ; as camadas aquosa 
e de CCJ 4 permanecem incolores 
O ion Br (ao centro) é oxidado por 
Cl; para formar Br 2 , produzindo 
uma camada aquosa amarela e 
uma camada de CCI 4 alaranjada. O 
ion F (à direita) é oxidado a l„ 
produzindo uma camada aquosa 
âmbar e outra de CCI, violeta. 


Observe na Tabela 22.2 que o potencial de redução de F, é excepdonalmente alto. O gás flúor oxida a água rapi- 
damente: 


F JLaq) 4- H,0(/) 2HF(í«}) + ,(g) £° = 1,80 V [22.21 1 

O flúor nào pode ser preparado por oxidação eletrolítica de soluções aquosas de sais de fluoreto porque a água 
- oxidada mais rapidamente que F . (Seçào20.9) Na prática, o elemento é formado por oxidação eletrolítica de 

jma solução de KF em HF anidro. K.F reage com HF para formar um sal, K' HF. , que atua como um transportador 
de corrente no líquido. (O ion HF," c estável por causa das ligações de hidrogénio muito fortes.) A reação total da 
rélula é: 


2KHF,(/) * H,(s) + F,(g) + 2KF(/) 


[ 22 . 22 ] 


O cloro é produzido principalmente pela eletrólise de cloreto de sódio fun- 
dido ou em solução aquosa, como descrito nas seções 20.9 e 23.4. Tanto o bro- 
rno quanto o iodo são obtidos comerdalmente a partir dc salmouras contendo 
>s íons haletos por meio de oxidação com Cl r 

Utilização dos halogènios 

O flúor é um produto químico importante. Ele é usado, por exemplo, para 
.-'reparar os fluorocarbonos — compostos muito estáveis de carbono e flúor 
jsados como refrigerantes, lubrificantes e plásticos. O Teflon™ (Figura 22. 10) 
. um fluorocarbono polimérico notável por sua alta estabilidade térmica e de- 
-ciéncia de reahvidade quimica. (O quadro "A química no trabalho" da Seção 
25.4 descreve a descoberta desse material interessante e importante.) 



Figura 22.10 Estruturado 
Teflon™, um polímero de 
fluorocarbono. O Teflon 1 ’ e 
semelhante ao polietíleno (Se^a; 

1 2.2), no qual os átomos tít r sic 
substituídos por átomos de ; 
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O cloro é de longe o halogênio mais importante comercialmente. Apro- 
ximadamente 1,2 x IO 1 ' kg (12 milhões de toneladas) de Cl. é produzidc 
aiuidlmente nos Estados Unidos. Além disso, a produção de cloreto de hidro- 
gênio é aproximadamente 4,4 x 10* kg <4,4 milhões de toneladas) anualmenU 
Cerca da metade desse cloro é utilizada eventualmente na iabriração de com- 
postos orgânicos contendo cloro como cloreto de vinila (C : U C1), usado na fa- 
bricação do plástico de cloreto de polivinila (PVC). (Seção 12.2) Muito d< 
restante é usado como agente alvejante na indústria de papel e tecidos. Quar 
do Cl- se dissolve em base diluída fria, ele se desproporciona em CT e hipoclt 
rito, CIO". 

C1j(<mj) + 20H'(<Jij) Cr(a<j) + CIO"(rf<?) + Hp(/> [22.23’ 


Figura 22.11 O sal iodado 
contém 0,02% de Kl em massa. 



w 



O hipoclorito de sódio (NaCIO) ê o ingrediente abvo em muitos alvejante- 
líquidos. O cloro é usado também no tratamento de água para oxidar e de- 
truir bactérias. (Seção 18.6) 

Nem o bromo nem o iodo são tão utilizados como o flúor e o cloro. Entre 
tanto, o bromo é necessário para o brometo de prata usado em filmes fotográfi- 
cos. Um uso comum do iodo é como Kl no sal de cozinha. O sal iodado (Figurr 

22.11) fornece a pequena quantidade de iodo necessária na alimentação; ek 
essencial para a formação da tiroxina, hormônio secretado pela glândula r 
reóide. A falta de iodo na alimentação resulta em crescimento da glândula tm- 
de, uma condição chamada bócio. 

Os haletos de hidrogênio 

Todos os halogènios formam moléculas diatòmicas estáveis com o hid: 
gênio. As soluções aquosas de HC1, HBr e Hl são ácidus fortes. 

Os haletos de hidrogênio podem ser formados pela reaçào direta dos t 
mentos. Entretanto, a maneira mais importante de prepará-los é pela reac. 
de um sal desse haleto com um ácido não-volátil forte. O fluoreto do hidr. -c 
nio e o cloreto de hidrogênio são preparados dessa maneira pela reação de - 
barato e ficam facilmente disponíveis com ácido sulfúrico concentrado. 

CaF,(s) + H,SO,(/) — U 2HF(.ç) + CaSOp) [2124 

NaCl(s) + H,SO 4 (0 — U HC1 (s) + NaHS0 4 (s) [22 2f 

Nem o brometo de hidrogênio nem o iodeto de hidrogênio podem ser r : 
parados por reações de sais com H,S0 4 porque H,S0 4 oxida Br" e I (Figv 

22.12) . Essa diferença na reatividade reflete a maior facilidade de oxidac.ii - 
Br e I em relação a F e CT. Essas oxidações indesejáveis são evitadas ac - 
usar um ácido não-volátil, como H^POj, que é um agente oxidante mais fra- 
que 1 IjS0 4 . 


(b) 

Figura 22.12 (a) Iodeto de sódio 
no tubo de ensaio ã esquerda e 
brometo de sódio ã direita. 

O ácido sulfúrico está na pipeta. 
•D) A adição de ácido sulfurico aos 
tubos de ensaio oxida iodeto de 
sódio para formar iodo de cor 
escura a esquerda. O brometo de 
sócio e o*>dado a bromo 
marrorr -amarelado à direita. 
Quando ma s concentrado, o 
bromo toma-se mais 
marrom-avermeihado. 


COMO FAZER 22.5 

Escreva uma equação balanceada para a formação do gás brometo de hidrogéni. ■ 
partir da reação de brometo de sódio sólido com árido fosfórico. 

Solução 

Analise: pede-se escrever uma equação balanceada para a reação entre NaB r - 
H,PO, para formar HBr e outro produto. 

Planejamento: como nas equações 22.24 e 22.25, ocorre uma reação de metarc-. 
Vamos supor que apenas um dos hidrogénios de H,PO, sofra reação. (O núrv- 
real depende das condições da reaçào.) Assim, o íon restante H.PO < estará .-.ro- 
ciado ao (on Na‘ como NaH.PO, entre os produtos da equação. 

Resolução: a equação balanceada é: 

NaBr(s) + H,PO>/) » Nal l.PO^s) + FfBrQf) 
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PRATIQUE 

Escreva a equação balanceada para a preparação de Hl a partir de Nal e HJPO^ 
Resposta: Nal(s) + HjPO.CO * NaH.POás) + HI(ç) 


Oshaletos de hidrogénio formam soluções halídricas quando dissolvidos em água. Essas soluções exibem as 
propriedades características de ácidos, como a reação com metais ativos para produzir gás hidrogênio. (5 
4.4) O ácido fluorídrico também reage rapidamente com a sílica (SiO,) e com vários silicatos para formar ácido 
hexafluorossilícico (H.SiFJ, como nos exemplos a seguir: 

SiO ; (s) + 6HF(rtí/) ► H : SiF„(m/) + 2Hp</) [22.26] 

CaSiO, (s) t 8HF(o/j) * H 3 SiF 0 (aq) + CaF 2 (s) + 3H,0(/) [22.27] 

O vidro consiste principalmente em estruturas de silicatos (Seçáo 22.10), e 
essas reações permitem que HF caustique ou tome o vidro opaco (Figura 
22.13). Essa é também a razão pela qual HF é armazenado cm recipientes plás- 
ticos ou cera em vez de vidro. 

Compostos inter-halogênios 

Assim como existem moléculas formadas pela ligação entre dois átomos 
de um mesmo halogènio, existem também moléculas formadas por átomos de 
halogênio diferentes, como o CIF e o IF-. Esses compostos são chamados de in- 
ter-halogênios. 

Os inter-halogênios têm como átomos centrais Cl, Br ou I, circundados por 
3, 5 ou 7 átomos de flúor. O maior tamanho do átomo de I permite a formação 
de 1F., ÍF S e IF_, no qual o estado de oxidação de I é +3, +5 e +7, respectivamen- 
te. Com um átomo de bromo central, que é menor que o átomo de iodo, apenas 
RrFj e BrF, podem ser formados. O cloro, que é menor ainda, pode formar CIF, 
e, com dificuldade, C1F ? . O único composto inter-halogênio mais alto que não 
tem átomos de F mais externos é IC1-; o maior tamanho do átomo de I pode 
acomodar três átomos de Cl, enquanto Br não for grande o suficiente para per- 
mitir que BrG, se forme. 



Ficjura 22. 1 3 Vidro foscado ou 
causticado. Desenhos como esses 
são produzidos primeiramente pelo 
revestimento do vidro com cera. 

A cera é, então, removida nas áreas 
a serem gravadas. Quando tratadas 
com ácido fluorídrico, as áreas 
expostas do vidro são atacadas, 
produzindo o efeito fosco. 


COMO FAZER 22.6 

Use o modela RPENV para descrever a geometria molecular de BrF,. 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar a geometria de BrF„ devemos primeiro escrever sua estnitura de Levvis. Depois 
contamos o número dc domínios de elétrons ao redor do átomo de Br central para determinar o arranjo e procuramos 
quantas pares de elétrons Egantes ele tem. para determinar como passar do arranjo para a geometria molecular 
Resolução: a estrutura de Lewis de BrF, tem três pares de elétrons ligantes e dois pares de elétrons não- ligantes ao re- 
dor do átomo de Br central. De acordo com o modelo RPENV, esses cinco pares de elétrons são dispostos ao redor do 
átomo central nos vértices de uma bipirãmide de base trigonal (Tabela 93). Em virtude de os pares não-ligantes neces- 
sitarem de um espaço maior, eles são colocados no plano equatorial da bipirãmide trigonal 

P 

I / 

F 

Como os pares de elétrons não-compartilhados empurram os pares ligantes um pouco para trás, a molécula tem for- 
ma de um T dobrado. 

PRATIQUE 

Use o modelo RPENV para determinar a geometria molecular de 1F 5 . 

Resposta : pirâmide de base quadrada. 
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I TABELA 22.3 Os oxiácidos dos halogénios 

Estada de oxidação do 
halogénio 

Fórmula do árido 





Cl 

Br 

I 

Nome do áridu 

-1 

Hao 

HBrO 

HIO 

Árido kiptnftoso 

-r3 

HClOj 

- 

- 

Ácido ha toso 

+5 

Hao, 

HBrO, 

HIO, 

Árido hál/co 

+7 

1 lí 'II 1 

HBrO, 

ino 4 , h«,io„ 

Árido perál/co 


Uma vez que os compostos inter-halogênios contêm um átomo de halogénio em estado de oxidação positivo, 
eles são extremamente reativos. Invariavelmente são agentes oxidantes poderosos. Quando o composto age como 
oxidante, o estado de oxidação do átomo de halogénio central diminui para um valor preferível (geralmente 0 ou 
1) como no seguinte exemplo: 


2CoClj(s) + 2C1F,(£) ► 2CoF,(s) + 3CU(g) 


[22.28] 



Oxiácldos e oxiánions 

A Tabela 22.3 resume as fórmulas dos oxiácidos dos halogénios conhecidos e a maneira pela qual recebem os 

nomes. 1 (Serão 2.8) As forças ácidas dos oxiácidos aumentam com o au- 
mento do estado de oxidação do átomo de halogénio central ' (Seção 16.10) 

Todos os oxiácidos são agentes oxidantes fortes. Os oxiánions, formado^ 
pela remoção de H dos oxiácidos, geralmente são mais estáveis que os oxiári- 
dos. Os sais de hipoclorito são usados como alvejantes e desinfetantes por cau- 
sa da capacidade poderosa de agente oxidante do íon CIO". O cloreto de sódio 
é usado como agente alvejante. Os sais de clorato são similarmente muito rea- 
tivos. Por exemplo, o clorato de potássio c usado para fazer fósforos e fogos de 
artificio. 

O ácido perdórico e seus sais são os mais estáveis dos oxiácidos e oxiánions. 
As soluções diluídas de ácido perdórico são bastante seguras, e muitas sais de 
perdorato são estáveis exceto quando aqueddos com materiais orgânicos. 
Quando aquecidos, os percloratos podem tomar-se oxidantes vigorosos e att 
violentos. Cuidado considerável deve ser exerddo, por isso, ao se manipular 
essas substâncias; é crucial evitar o contato entre percloratos e material facil- 
mente oxidado como metais ativos e compostos orgânicos combustíveis 
O uso do pcrclorato de amónio (NH 4 CI0 4 ) como um oxidante nos impulsi- 
onadores sólidos de foguetes para ônibus espacial demonstra o poder oxi- 
dante dos perdoratos. O propelente sólido contém uma mistura de NHjCIO, 
e alumínio em pó, o agente redutor. Cada lançamento do ônibus espadai ne- 
cessita de aproximadamente 6 x 10' kg (600 toneladas) de NH 4 C1Q 4 (Figura 
22.14). 

Existem dois oxiáddos que têm iodo no estado de oxidação +7. Esses ári- 
dos periódicos são HI0 4 (chamado árido metaperiódico) e H..IO,, (chamadt 
ácido para periódico). As duas formas existem cm equilíbrio em solução aquosa. 




Figura 22.14 Lançamento do 
ônibus espacial Co lumbia do 
Kennedy Space C enter. 



H,IO t (nq) FTímj) + lO t {aq) + 2H ? 0(/) 


K „ = 0,015 


[22.29] 


Figura 22. 1 5 Ácido paraperiódico 

fHJCV 


H10 4 é um ácido forte e 11,10, é um ácido fraco; as duas primeiras constan- 
tes de dissociação para 1 1,10,, são = 2.8 x 10 2 e - 4,9 x IO - " A estrutura de 

H,10 fc é dada na Figura 22.15. 0 maior tamanho do átomo de iodo permite-lhe 
acomodar seis átomos dc oxigênio ao seu redor. Os halogénios menores não 
formam ácidos desse tipo. 


? r- — _ um t > narido, HOF. Como a eletronegahvidade do flúor é maior que a do oxigénio, devemos considerar o flúor CODK 

perteroent t a ratado de oxidação -1 e o oxigênio, ao estado de oxidação 0 nesse composto. 
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22.5 Oxigênio 

Por volta da metade do século XVII, os dentistas identificaram que o ar 
continha um componente associado com a queima e a respiração. Entretanto, 
o componente não foi isolado até 1774, quando Joseph Priestley (Figura 22.16) 
descobriu o oxigénio. Lavoisier, subsequentemente, nomeou o elemento de 
oxigênio, que significa 'formador de ácido'. 

O oxigénio c encontrado na combinação com outros elementos em uma 
grande variedade de compostos. Na realidade, o oxigênio é o elemento mais 
abundante em massa tanto na crosta terrestre quanto no corpo humano. É um 
agente oxidante para o metabolismo dos alimentos e é crurial à vida humana. 

Propriedades do oxigénio 

O oxigênio tem dois alõtropos, Q, e O,. Quando falamos de oxigênio mole- 
cular ou simplesmente oxigênio, geralmente subentende-se que estamos falan- 
do do dmtígênw (CX), a forma normal do elemento; O, é chamado ozônio. 

À temperatura ambiente o dioxigênio é um gás incolor e inodoro. Ele con- 
densa-se pnra um liquido a -183 °C e congela-se a -218 °C. É apenas ligeiramen- 
te solúvel em água, mas sua presença na água é essencial à vida marinha. 

A configuração eletrônica do átomo de oxigênio é [He] 2s'2p. Portanto, 
o oxigênio pode completar seu octeto de elétrons pegando dois elétrons 
para formar o iòn oxido (O 2 '), ou compartilhando dois elétrons. Em seus com- 
postos covalentes ele tende a formar duas ligações: como duas ligações sim- 
ples, como na água, ou como ligação dupla, como no fnrmaldeído (H,C * O). 

A molécula de O, contém uma ligação dupla. i Seção ^ I 

A ligação em Q, é muito forte (a entalpia de ligação é 495 kj / mol). O oxigê- 
nio também forma ligações fortes com muitos outras elementos. Por isso, mui- 
tos compostos contendo oxigénio são termodinamicamente mais estáveis que 
0 2 . Entretanto, na ausência de catalisadores, muitas reações de O r têm altas 
energias de ativação e, portanto, necessitam de altas temperaturas para pros- 
seguir à veloddade apropriada. Entretanto, uma vez que uma reação sufirien- 
lemente exotérmica se inicia, ela pode acelerar rapidamente produzindo uma 
reação de violência explosiva. 

Preparação do oxigênio 

Praficamente todo o oxigênio comercial é obtido do ar, O ponto de ebulição normal de O z é 1 83 “C, enquanto o 
de Nj, outro componente principal do ar, é -196 “C. Portanto, quando o ar é liqüefeito e deixado aquecer, N, entra 
em ebulição, deixando 0 2 líquido contaminado no geral por pequenas quantidades de N, e Ar. 

Um método comum de laboratório para preparar O, é a decomposição térmica do clorato de potássio (KCIO,) 
com dióxido de manganês (Mn O.) adicionado como um catalisador. 

Mm L 

2KC10,(s) * 2KC1(«) + 30,($) [22.30] 

Como H„ Oj também pode ser coletado por deslocamento da água por causa de sua relativamente baixa solu- 
bilidade (Figura 22.5). 

Muito de O, na atmosfera é reabastecido por processo de fotossíntese, no 
qual os vegetais verdes usam a energia da luz solar para gerar O, a partir do CO, 
atmosférico. A fotossíntese, por isso, não apenas regenera 0 ; , mas também usa 
COj. 

Utilização do oxigénio 

O oxigénio é um dos produtos químicos industriais mais utilizados, deixando para trás apenas ácido !? . lí- 
rico (H,50,) e nitrogênio (N 5 ). Aproximadamente 2.5 x IO 11 kg (25 milhões de toneladas) de O. é usaci. ; «*1- 
mente nos Estados Unidos. O oxigênio pode ser transportado e armazenado como um líquido ou em recrpLíjites 
de aço como um gás comprimido. Entretanto, aproximadamente 70% da produção de O, é gerada enje c r t 
necessário. 


V) 


FILME 

Reações com oxigénio 


Quimica «tos não-metais 



Figura 22.16 joseph Priestley 
(1 733-1 804). Priestley começou a 
interessar-se por química aos 39 
anos de idade. Como morava ao 
lado de uma cervejaria da qual 
podia obter dióxido de carbono, o 
foco de seus estudos foi primeiro 
nesse gás e, mais tarde, estendido 
a outros. 

Ele esteve sob suspeita de 
simpatizar com as revoluções 
americana e francesa, por Isso, sua 
igreja, sua cosa c laboratório em 
Birmingham, na Inglaterra, foram 
incendiados por uma mullidâo em 
1 791 . Priestley teve de escapar 
disfarçado. Mais tarde, ele 
emigrou, em 1 794, para os Estados 
Unidos, onde viveu seus úlbmos 
anos, em relativa reclusão, na 
Pensilvânia. 
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Figura 22.17 Soldagem com um 
maçarico de oxiacetileno. O calor 
de combustão do acetileno é 
excepcionalmente alto, causando 
assim uma temperatura de chama 
muito alta. 



Figura 22.18 Estrutura da 
molécula de ozônio. 


MODELO 3 D 
jUJ’ Ozônio 


O oxigênio á de longe o agente oxidanle mais usado. Mais da metade de 0 
produzido é usada na indústria de aço, principalmenie para remover as impu- 
rezas do aço. Ele também é usado para alvejar a polpa e o papel. (A oxidaçãi 
de compostos coloridos geralmente leva a produtos incolores.) Na medicina, o 
oxigénio ameniza as dificuldades de respiração. Ele é também usado com ace- 
tileno (C J-y na solda de oxiacetileno (Figura 22.17). A reação entre QH, e 0_, é 
altamente exotérmica, produzindo temperaturas acima de 3.000 “C: 

2C 3 H : (s) + 50 ; (g) » 4CO,Qf) + 2H,0(g) A H° = -2.510 kj [22.31 ] 

Ozônio 

O ozônio é um gás azul-claro venenoso com um odor pronunciado e irri- 
tante. A maioria das pessoas pode detectar aproximadamente 0,0 1 ppm no ar. 
A exposição de 0,1 a 1 ppm produz dores de cabeça, queimação nos olhos e ir- 
ritação das vias respiratórias. 

A estrutura da molécula de O, é mostrada na Figura 22.18. A molécula 
possui ligação .t que está deslocalizada sobre os três átomos de oxigê- 
nio. i Seção -'.0 A molécula dissocia-se facilmente, formando átomos de 
oxigênio reativos: 

0,(g) » 0 : (g) + 0(g) AH" = 105 kj [22.32! 

O ozônio é um agente oxidante mais forte que o dioxigénio. Uma medida 
desse poder oxidante é o alto potencial-padrão de redução de O v comparado 
ao de O,. 

0,(g) + 2H>7) + 2e ► 0,(?) + H.O(/) E°= 2,07 V [22.33] 

0 : (g) + 4H‘(flíj) + 4e" * 2H,O(0 P = 1,23V [22.341 

O ozônio forma óxidos com muitos elementos nas condições para as quais 
O, não reage; na realidade, ele oxida todos os metais comuns, exceto o ouro e a 
platina. 

O ozônio pode ser preparado passando eletricidade por O, seco em uma 
montagem como a mostrada na Figura 22.19: 

dtlnçldãdc 

30 ; {g) ► 20,0?) AH" = 285 kj 122.351 


O ozônio não pode ser armazenado por muito tempo, exceto a baixas temperaturas, porque ele se decompõe 
rapidamente em 0 2 . A decomposição é catalisada por determinados metais, como Ag, Pt e Pd, e muitos óxidos de 
metais de transição. 


Gás Oj seco 


É 


1(1.000-20 .OlHlj 
Volts 

rr 


Descarga elétrica 
entre os tubos 
inferno e externo 
produzem reação 
formando ozônio 



Lâmina metálica 
do lado de lora do 
tubo de vidro externo 

Lâmina metálica do 
lado de dentro do 
tubo de vidro interno 

O^emOj 


Figura 22.19 Montagem para 
produzir ozônio a partir de Oj. 
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COMO FAZER 22.7 

Usando AC', para o ozônio do Apêndice C, calcule a constante de equilíbrio, para a Equação 22.35 a 29 8 K. 



Solução 

Análise: pede-se calcular a constante de equilíbrio para a formação de O, a partir de 0 : (Equação 2235) dada a tempe- 
ratura e AG?. 

Planejamento: a relação entre a variação da energia livre, AG?, para uma reação e a constante de equilíbrio para a rea- 
ção foi determinada na Seção 19.7, Equação 19.22. 

Resolução: a partir do Apêndice C, temos; 

AG?(0,) = 163.4 kj/mol 


Assim, a Equação 2235, 


AC = (2 mols de 04(163,4 kj/mol de O,) = 3263 kj 


A partir da Equação 19.22, temos; 

AC* = -RT ln 

Assim, 


ln 


-AG" _ -3263 xlO'j 

RT ' (8314 ) mol ' K ‘)(29S.0K) 
K, m * * 5 x IO' 5 " 


Comentário: apesar da constante de equilíbrio desfavorável, o ozônio pode ser preparado a partir de O, como descri- 
to no texto precedente. A energia livre de formação desfavorável é superada pela energia da descarga elétrica, e O, é 
removido antes que a reação inversa possa ocorrer, logo resultando em uma mistura que não está no equilíbrio. 


PRATIQUE 

Usando os dados do Apêndice C, calcule AC" e a constante de equilíbrio (K,,) para a Equação 2232 a 298,0 K. 
Resposta: AG” = 66,7 kj; K n = 2 x 10" 15 . 


Atualmente os usos do ozônio como um reagente químico industriai são relativamente limitados. O ozônio e 
algumas vezes usado para tratamento doméstico da água em substituição ao cloro. Como Cl,, ele mata bactérias e 
oxida compostos orgânicos. Entretanto, o maior uso do ozônio é na preparação de medicamentos, lubrificante- 
sintéticos e outros compostas orgânicos comercialmente úteis, onde O, é usado para romper ligações duplas carbo- 
no-carbono. 

O ozônio é um componente importante da atmosfera superior, onde bloqueia a radiação ultravioleta. Dessa 
forma, o ozônio protege a Terra dos efeitos desses raios de alta energia. Por essa razão, a destruição do ozônio es- 
tira fosfórico c a principal preocupação científica. -- (Seção Ib ' Entretanto, na atmosfera mais baixa, o ozõ- 
nio é considerado um poluente do ar. Ele é o principal constituinte da névoa. i Seção 18.4) Por causa de seu pc>- 

der oxidante, ele danifica os sistemas vivos e os materiais estruturais, espedalmente a borracha. 

Óxidos 

A eletronegatividade do oxigênio é menor apenas que a do flúor. Como resultado, o oxigênio exibe estados dc 
oxidação negativos em todos os compostos exceto naqueles com flúor, OF ? e 0,F\. O estado de oxidação -2 é de lonct 
o mais comum. Os compostos nesse estado de oxidação são chamados óxidos. 

Os não-metais formam óxidos covalentes. A maioria desses óxidos são moléculas simples com baixos pontos dc 
fusão e ebulição. Entretanto, SiO, e B.O, têm estruturas polimáricas. (Seções 
22.111 e 22.1 1 ) A maioria dos óxidos não-metálicos combinam-se com a água para 
fornecer oxiáddos. O dióxido de enxofre (SO,), por exemplo, dissolve-se em H,0 
para formar ácido sulfuroso (H-.SOJ: 

S0 2 (g) + H,0 (/) ► H£0 } {aq) [22.36J 

Essa reação e a de SO, com H.O para formar 1 l : SO, são bastante responsáveis 
pela chuva ácida. » (Seção 18.4) A reação análoga de C0 2 com água para formar 
ácido carbônico (H,COJ provoca a acidez da água carbonatada. 


% 


ANIMAÇÃO 

Tendências periódicas: 
comportamento ácido-ba-c 
dos óxidos 




FILME 

O dióxido de carbern 
compotia-se come • 
na água 
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Figura 22.20 O óxido de bário 
(BaO), o sólido branco na base do 
recipiente, reage com água para 
produzir hidróxido de bário 
fBa(OH)j). A cor 

violeta-avermelhado da solução é 
causada pela fenolftaleína e indica 
a presença dc íons OH na solução. 



Figura 22.21 Um aparelho 
completo de respiração é usado 
por bombeiros e trabalhadores de 
resgate. A fonte de oxigênio é a 
reação entre superóxido de 
potássio (KO,) e agua na 
resptração. 


Os óxidos que reagem com a água para formar ácidos são chamados ani- 
H ridos ácidos (anidrido significa 'sem água') ou óxidos ácidos Poucos óxi- 
dos de não-metais, principalmente os com não-metais ern baixo estado dc 
oxidação — como N,0, NO e CO — , não reagem com água e nào são anidr:- 
dos ácidos. 

Muitos óxidos metálicos sáo compostos iônicos. Esses óxidos iônicos qut 
se dissolvem em água reagem para formar hidróxidos e, com isso, são chama- 
dos anidridos básicos. O óxido de bário (BaO), por exemplo, reage com a águ 
para formar hidróxido de bário [Ba(OH).]. 

BaO(s) + H,0(/) Ba(OH),(mj) [22.37 

Essa reação é mostrada na Figura 22.20. Esses tipos de reações devem-se : 
alta basiddade do ion 0 : ‘ e sua hidrólise virtualmente completa na água. 

0 2 'H) + H,O(0 ► 20H(aij) [223* 

Mesmo os óxidos iônicos insolúveis em água lendem a dissolver-se etr 
ácidos fortes. O óxido de ferro(TTl), por exemplo, dissolve-se em ácidos: 

Fe,0,(s) + 6H*(iiij) » 2E e''(ntj) + 3H.O(/) [22.3- 

Essa reação é usada para remover a ferrugem (Fe,0, -iiH ; 0) do ferro ou o 
aço antes que um revestimento de proteção de zinco ou estanho seja aplicado 

Os óxidos que podem exibir tanto caráter ácido quanto caráter básico sái 
conhecidos como mtfàttr os. o» (Seção 16.2) Se um metal forma mais de uir 
óxido, o caráter básico do óxido diminui à medida que o estado de oxidaçà 
do metal aumenta. 


Composto óxido 

Estado de oxidação de Cr 

Natureza do óxido 

CrO 

+2 

Básico 

CrA 

+3 

Aníótero 

CrO, 

+6 

Ácido 


Peróxidos e superóxidos 

Os compostos contendo ligações O — O e oxigênio em um estado de oxi- 
dação -1 são chamados }vróxidos. O oxigênio tem um estado de oxidação de - 
em 07, chamado íon superóxido. A maioria dos metais ativos (K, Rb e Cs) reagi 
com O, para fornecer os superóxidos (KO z , RbO : e CsO,). Seus vizinhos ativos 
na tabela periódica (Na, Ca, Sr e Ba) reagem com O,, produzindo peróxidos 
(Na 2 0,, CaO,, SrO : e BaO,). Metais menos ativos e não metais produzem óxi- 
dos normais. (Seção 7.8) 

Quando os superóxidos dissolvem-se em água. O, é produzido: 

4KO,(s) + 2H,O(0 . 4K + (fl<j) + 40 FT(aq) + 30,(g) [22.40! 

Por causa dessa reação, o superóxido de potássio (KO,) é usado comi 
uma fonte de oxigênio em máscaras utilizadas por bombeiros (Figura 22.2] 

A umidade na respiração taz com que o composto se decomponha para for- 
mar O, e KOH. KOH formado remove CO, do ar exalado: 

20H (fli)) + COjíg) * H : O(0 + CO, ''(th}) [22.41 1 


O pen ido de hidrogênio (H,0,) é o peróxido mais conhecido comercialmente mais importante. A estrutura dt 
H-O. é rr ?trada na Figura 2222. 0 peróxido de hidrogénio puro é um liquido xaroposo transparente com densidade 
de 4“ ü cm a 0 C. Ele funde-se a -0,4 “C, e seu ponto de ebulição normal ê 151 "C. Essas propriedades são carac- 
terbíicas de um liquido alta mente polar com ligaçóes de hidrogênio fortes como a água. O peróxido de hidrugênn 
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94" 



H 


f° 


Figura 22.22 Estrutura molecu la- 
peróxido de hidrogénio (H,0,). No»e 
que os átomos da molécula náo se 
encontram em um único plano. 


MODELO 3-D 

Peróxido de hidrogênio 



concentrado é uma substância perigosamente reativa porque sua decomposição para formar água e gás oxigênio e 
muito exotérmica. 


2H,Oj(/) ► 2H,0(Í) + 0,(5) AH" = -196,1 kj (22.42] 

O peróxido de hidrogênio é vendido como um reagente químico em soluções aquosas de até aproximadamente 
30% em massa. Uma solução contendo aproximadamente 3% de H,0, em massa é vendida nas drogarias e usada 
como um anti-séptico leve; algumas soluções mais concentradas são empregadas para alvejar tecidos, 

O ion peróxido é também um produto lateral do metabolismo que resulta da redução do oxigênio molecular 
(Oj). O corpo dispõe dessa espécie reativa com enzimas como peroxidase e catalase. 

O peróxido de hidrogénio pode agir como um agente oxidante ou redutor. As semi-reaçòes em meio áddo são 

2H‘ (aq) + + 2e* » 2H,0(Q E° = 1,78 V [22.43] 

0,(5) + 2H* (aq) + 2e~ * H,0,H) £° = 0,68V (22.44] 

A combinação dessas duas semi-reações levam ao desproporcionamento de H.O, em H.O e 0 2 , mostrado na 
Equação 22.43. O despropordonamento ocorre quando um elemento é simultaneamente oxidado e reduzido. 

22.6 Outros elementos do grupo 6A: 5, Se, Te e Po 

Além do oxigênio, os outros elementos do grupo 6A são enxofre, selênio, telúrio e polônio. Nesta seção inspe- 
donaremos as propriedades do grupo como um todo e examinaremos a química do enxofre, do selênio e do telú- 
rio. Não diremos muito sobre o polônio, que não tem isótopos estáveis e é encontrado apenas em quantidade- 
diminutas nos minerais contendo rádio. 

Características gerais dos elementos do grupo 6A 

Os elementos do grupo 6A possuem configuração eletrônica mais externa 
geral nfnp*. onde n tem valor que varia de 2 a 6. Portanto, esses elementos po- 
dem atingir uma configuração eletrônica de gás nobre por adição de dois elé- 
trons, o que resulta em um estado de oxidação -2. Uma vez que os elementos 
do grupo 6A são não-metais, esse é um estado de oxidação comum. Entretan- 
to, exceto para o oxigênio, os elementos do grupo 6A são comumente encon- 
trados em estados de oxidação positivos até +6; eles podem ter seus níveis de 
valência expandido. Portanto, existem compostos como SF (i , SeF e e TeF ( , nos 
quais o átomo central está no estado de oxidação + 6 com mais de um octeto de 
elétrons de valência. 

A Tabela 22.4 resume algumas das mais importantes propriedades dos átomos dos elementos do grup 
maioria das propriedades listadas na Tabela 22.4, vemos uma variação regular como função do aumento d. nume- 
ro atômico. Por exemplo, os raios atômico e iónico aumentam; as energias de ionização diminuem, como 
à proporção que descemos na família. 
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I TABELA 22.4 Algumas propriedades dos elementos do grupo 6A 

Propriedade 

O 

S 

Se 

Te 

Rj>- atõnuco (A) 

0,73 

1.04 

1.17 

1,43 

Raio iònico de X 1 ' (Á) 

1,40 

1,84 

1,98 

2,21 

írimeira energia de ionização 
(kj mol) 

1.314 

1.000 

941 

869 

Afinidade eletrónica (kj/mol) 

-141 

-200 

-195 

-190 

Eletronegatividade 

3,5 

2,5 

2,4 

24 

Entalpia da ligação simples 
X — X (kj/mol) 

146» 

266 

172 

126 

Potencial de redução de HjX 
em meio ácido (V) 

1,23 

0,14 

-0,40 

-0,72 


* Cum base na ligarão O — O em H 3 Oj. 


Ocorrências e preparação de S, Se e Te 

MODtLO 3-D Grandes depósitos no subsolo sào a principal fonte de enxofre elemen- 

Jrm s « tar. O processo de Frasch, ilustrado na Figura 22.23, è usado para obter o ele- 

mento a partir desses depósitos. O método é baseado no baixo ponto de fusão 
e baixa densidade do enxofre. A água superaquecida é forçada dentro do de- 
pósito, onde ela funde o eaxofre. O ar comprimido a seguir força o enxofre fundido para cima por um cano onde o 
enxofre esfria e se solidifica. 

O enxofre também está presente em grandes quantidades como minerais de sulfeto e sulfato. Sua presença 
como componente minoritário do carvão e do petróleo apresenta um problema principal. A combustão desses 
combustíveis 'sujos' leva a séria poluição por óxido de enxofre. (Seção lv4 Muito esforço tem sido dirigido à 
remoção desse enxofre, e esses esforços têm aumentado a disponibilidade de enxofre. A venda desse enxofre ajuda 
a cobrir parcialmente os custos do processo de dessulfurização do equipamento. 

O selênio e o telúrio estão presentes em minerais raros como Cu,Se, Pb Se, Ag : Se, Cu : Te, PbTe, Ag : Te e Au.Te. 
Eles também estão presentes como constituintes minoritários em minérios de sulfeto de cobre, ferro, níquel e 
chumbo. 


Figura 22.2 3 Extração de enxofre 
pelo processo de Frasch. O processo 
tem seu nome em homenagem a 
Herman Frasch, que o inventou em 
1890. O processo á particularmente 
útil para a extração de enxofre de 
depósitos localizados sob areia 
movediça ou água. 



Enxofre 

solidificado 


Ar comprimido 


Água 

quente 


Camadas 
rochosas 


Formação 

contendo 

enxofre 


Sal — 
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(a) (b) 

Figura 22.24 A forma amarela cristalina comum do enxofre rómbico consiste em moléculas de S g . Essas moléculas são 
anéis dobrados de átomos de S. 


Propriedades e usos de enxofre, selênio e telúrio 

Corno normaimente o encontramos, o enxofre é amarelo, sem sabor e 
quase inodoro. Ele é insolúvel em água e existe em várias formas alotrópicas. 
A forma lermodmamicamente eslável á temperatura ambiente é o enxofre 
rômbico, que consiste em anéis de S„ dobrados, como mostrado na Figura 
22.21. Quando aquecido acima de seu ponto de fusão (113 "C), o enxofre sofre 
certa variedade de mudanças. O enxofre fundido primeiro contém moléculas 
de S g e c fluido porque os anéis escorregam entre si facilmente. Além disso o 
aquecimento desse líquido cor de palha faz com que os anéis se quebrem; os 
fragmentos depois se juntam para formar moléctdas muito longas que podem 
tomar-se 'embaraçadas'. O enxofre em decorrência torna-se altamente visco- 
so. Essa variação é marcada por uma variação de cor para marrom-avermelha- 
do (Figura 22.25). Um aquecimento adicional quebra as cadeias, e a 
viscosidade diminui outra vez. 

Os Estados Unidos produzem anualmente 1,4 x IO 1 kg (14 milhões de to- 
neladas) de enxofre, e a maior parte dessa produção é usada na fabricação de 
ácido sulfúrico. O enxofre é também usado para vulcanizar a borracha, um 
processo que a endurece introduzindo ligações cruzadas entre as cadeias poli- 
méricas. (Stv.io 1 2.2 1 

Os alótropos mais estáveis tanto do selênio quanto do telúrio são subs- 
tâncias cristalinas contendo cadeias helicoidais de átomos, como ilustrado na 
Figura 22.26. Cada átomo da radeia está próximo aos átomos em cadeias adja- 
centes, parecendo ocorrer algum compartUhamento de pares de elétrons entre 
esses átomos. 

A condutividade elétrica do selênio é muito baixa no escuro, mas aumenta 
muito com a exposição ã luz. Essa propriedade do elemento é utilizada nas cé- 
lulas fotoelétricas e medidores de luz. As fotocopiadoras também dependem 
da fotocondutividade do selênio. As máquinas de fotocópia contêm um dnto 
ou tambor revestido com um filme de selênio. Esse tambor é eletmstaticamen- 
te carregado e exposto à luz refletida a partir da imagem fotocopiada. A carga 
elétrica escoa do selênio, onde este se toma condutor pela exposição ã luz. Um 
pó preto (o 'toner') cola apenas nas áreas que permanecem carregadas. A foto- 
cópia é feita quando o toner é transferido para uma folha de papel, que é aque- 
ddu para que o toner se funda a ele. 

Sulfetos 

O enxofre forma compostos pela combinação direta com muitos elemen- 
tos. Quando o elemento é menos eletronegativo que o enxofre, formam-se os 
sulfetos, que contêm S' . O sulfeto de íerro(ll) (FeS) forma-se, por exemplo, pela 



Figura 22.25 Quando o enxofre é 
aquecido acima de seu ponto de 
fusão (1 1 i n C), ele se torna escuro e 
viscoso. Aqui o líquido é mostrado 
caindo em água fria, onde ele 
novamente se solidifica. 



Figura 22.26 Parte d, err. 
do selênio cristalino. - - 

tracejadas representam rrrs^cbei 
de ligações fracas em - 
em cadeias adjacente: C íVe 
tem a mesma estru^-; 
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Figura 22.27 A pirita de ferro 
(FeSJ é também conhecida como 
"ouro de tolo" por sua cor ter 
enganado pessoas que a 
confundiam com ouro. O ouro é 
muito mais denso e muito mais 
maleável que a pirita de ferro 


combinação direta de ferro e enxofre. Muitos elementos metálicos são encon- 
trados na forma de minérios de sulfeto, como Pb5 (galena) e HçS (rinabre). Uma 
série de minérios relacionados contendo o íon dissulfeto, 5,' (semelhante ao 
íon pe rórido), são conhecidos como piritas. A piri ta de ferro, FeS 1( ocorre como 
cristais cúbicos amarelo-dourado (Figura 2227). Como ele tem sido ocasional- 
mente contundido com ouro pelos mineiros, é chamado 'ouro dos tolos'. 

Um dos mais importantes sulfetos è o sulfeto de hidrogênio (H,S). Essa 
substância nomialmrnte náo é produzida pela união direta dos elemento- 
porque é instável a temperaturas elevadas e decompõe-se nos elementos. Ela c- 
nonnalmente preparada pela ação de ácido diluido no sulfeto de ferro(D). 


FeS{s) + 2 H~{aq) . H,S (aq) - Fe J >ç) 


[22.45] 


Uma das propriedades do sulfeto de hidrogênio mais facilmente reconhe- 
cida é o odor; H ; S é enormemente responsável pelo odor repulsivo de ovos po- 
dres. O sulfeto de hidrogênio è bastante tóxico. Felizmente, nosso olfato é capaz de detectar H-,5 em concentrações 
extremamente baixas e não-tóxicas. As moléculas orgânicas contendo enxofre, similarmente odoríferas, são adici- 
onadas ao gás natural para íomecer-lhc um odor dclectável. 

Óxidos, oxiácidos e oxiànions de enxofre 


O dióxido de enxofre é formado quando o enxofre é queimado ao ar; ele tem um odor sufocante e é venenoso 
O gás ê particularmente tóxico aos organismos inferiores, como fungos, de forma que é usado para esterilizar fru- 
tas secas e vinho. A 1 atm de pressão e temperatura ambiente, SO, dissolve-se em água para produzir uma soluçãi 
de aproximadamente 1,6 mol/L de concentração. A solução de SO, é ácida e a descrevemos como ácido sulfuroso 
(FUSO,). O acido sulfuroso ê um ácido diprótico: 


H-SO,(<uj) H ffl/jf) + HSO, (iuf) 


= 1,7 x 10 2 (25 ‘XZ) 


[22.46] 


HSO,'(oij) H*(<k?) + SOy (aq) 


K„ : = 6,4 x 1(T (25 "C) 


[2247] 


Os sais de SO,' (sulfitos) e 1 ISO,' (hidrogenossulfitos ou hidrogenobissulfitos) sào bem conhecidos. Pequena.- 
quantidades dc Na-SO, ou Ma HSO-, são usadas como aditivos de alimentos para prevenir o estrago bacteriano. 
Como algumas pessoas são exlremamente alérgicas aos sulfitos, todos os produtos alimentícios com sulfitos de- 
vem conter advertência revelando sua presença. 

Apesar de a combustão do enxofre ao ar produzir praticamente SO } , pequenas quantidades de SO, fambén 
são formadas. A reação produz sobretudo SO- porque a barreira de energia de ativação para a oxidação adicional a 
SO, é muito alta, a menos que a reação seja catalisada. O trióxido de enxofre é de grande importância comerciai 
porque de é o anidrido do ácido sulfúrico. Na fabricação do ácido sulfúrico, SO, é obtido primeiro pela queima di 
enxofre Ele é a seguir oxidado a SO,, usando um catalisador como V,0, ou platina. SO, é dissolvido em H,SO, por- 
que nao se dissolve rapidamente em água (Equação 2248). H-S-O,- formado nessa reação, chamado ácido pirossulfú 
rico, c depois adicionado à água para formar H,S0 4 , como mostrado na Equação 2249. 


SO,(g) + H,S0 4 (/) H 3 SjO,(/) [22.48! 

H&PtO) + HjCHO * 2 HjS0 4 (/) [22.49] 


O ácido sulfúrico comercial é 98% de H-S0 4 . Ele é um líquido oleoso, denso e incolor que entra em ebulição c. 
340 °C. O ácido sulfúrico tem muitas propriedades úteis: é um árido forte, um bom agente desidratante e um borr 
agente oxidante moderado. Sua habilidade de desidratação é demonstrada na Figura 22.28. 

Ano após ano, a produção de ácido sulfúrico é a maior de todos os produtos químicos produzidos nos Estado- 
Unidas. Aproximadamente 4,0 x 10 ll ‘ kg (40 milhões de toneladas) sào produzidos anualmente naquele país. O áci- 
do sulfúrico é empregado sob alguma forma em quase todos os processos de fabricação. Em conseqüencia, seu 
consumo é considerado uma medida de atividade industrial. 

O ácido sulfúrico é classificado como um árido forte, mas apenas o primeiro hidrogênio é completamente ioni- 
zado em solução aquosa. O segundo hidrogênio ioniza-se parcialmente. 

HSO.(fuj) * H‘(urç) + HS0 4 (iiíj) 


HSO,"(/?ç) FT(flif) + SO, 1_ (nij) K, = 1 ,1 x 1 O* 1 
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Figura 22.28 Reação entre sacarose 
(C,jHj 3 O n ) e ácido sulfúrico 
concentrado. A sacarose é um 
carboidrato que contém dois átomos 
de H para cada átomo de O. O ácido 
sulfúrico, que é um excelente agente 
de desidratação, remove HjO da 
sacarose para formar carbono, a massa 
negra remanescente ao final da reação. 


U) 


<b) 


<c) 




FILME 

Desidratação do açúcar 


Consequentemente, o ácido sulfúrico forma duas séries de compostos: os 
sulfatos e os bissulfatos (ou hidrogenossulfatos). Os sais de bissulfato são com- 
ponentes comuns dos 'ácidos secos’ usados para ajustar o pH de piscinas e 
aquecedores; são também componentes de muitos materiais de limpeza para 
vaso sanitário. 

O ion tiossulfato (S 5 0, 5 ') está relacionado com o ion sulfato e é formado 
ebuündo uma solução alcalina de SO , r com enxofre elementar. 


8SOi(aq) + %(s) . 85,0 {(aq) 


[22.50] 


O termo tio indica a substituição de oxigênio por enxofre. As estruturas 
dos tons sulfato e bossulfato estão comparadas na Figura 22.29. Quando acidi- 
ficado, o ion tiossulfato decompõe-se para formar enxofre e H-.SO,. 

O sal pentaidratado de tiossulfato de sódio (Na 5.0, • 5H,0), conhecido 
como 'hipo', ê usado em fotografias. O filme fotográfico consiste em tuna sus- 
pensão de microcristais de AgBr em gelatina. Quando expostos à luz, porte de 
AgBr decompõe-se, formando grânulos muito pequenos de prata. Quando o 
filme è tratado com um agente redutor moderado (o 'revelador'), os ions Ag' 
em AgBr próximos aos grânulos são reduzidos, formando uma imagem de 
prata metálica preta. O filme é depois tratado com uma solução de tiossulfato 
de sódio para remover AgBr que não foi exposto. O ion tiossulfato reage com 
AgBr para formar um complexo de tiossulfato de prata solúvel. 


AgBr(s) +2S z Oi'(aq) Ag(S,Q &*~(aq) + Br 


[22.51] 


Essa etapa do processo é chamada 'fixação'. O ion tiossulfato é também 
usado na análise quantitativa como um agente redutor do iodo: 


2S 1 0;(aq) + h(s) * 2Y«iq) + S p^aq) 


[22.52] 


22.7 Nitrogênio 




Figura 22.29 Comparação das 
estruturas de (a) ion de sulfato (SO, 
e (b) ion de tiossulfato 


O nitrogênio foi descoberto em 1772 pelo botânico escocês Daniel Ruther- 
ford. Ele descobriu que quando um rato era preso em uma jarra fechada, o ani- 
mal consumia rapidamente o componente do ar que sustenta a vida (oxigênio) e morria. Quando o 'ar fixo iCC J 
no recipiente era removido; sobrava um 'ar nocivo' que não sustentaria a combustão ou a vida. Esse gás é conKíCi- 
do por nós como nitrogênio. 

O nitrogênio constitui 78% em volume da atmosfera da Terra, onde ele está presente em moléculas dt N 
->ar de o nitrogênio ser um elemento-chave para os seres vivos, os compostos de nitrogénio não são abtm d antes 
crosta da Terra. O principal depósito natural de compostos de nitrogénio são os de K.NO, (salitre r _ bvisa r 
NaNO, (salitre do Chile) no Chile e outras regiões desérticas da América do Sul. 
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Propriedades do nitrogênio 

O nitrogénio é um gás incolor, inodoro e sem sabor composto de moléculas de N,. Seu ponto de fusão é— 210*C, 
£ ■sju ponto de ebulição normal é -196 °C. 

A molécula de N, é muito pouco reativa por causa da forte ligação tripla entre os átomos de nitrogênio (a ental- 
pia da ligação N = N é 941 kj/mol, aproximadamente duas veze6 aquela para a Ligação em O., veja a Tabela 8.4). 
Quando as substancias se queimam ao ar, normalmente reagem com O,, mas não reagem com N,. Entretanto, 
quando o magnésio se queima ao ar, ele também reage com N-, para formar o nitrito de magnésio (MgjN,). Uma re- 
ação similar ocorre com o lírio, formando LijN. 

3Mg(s) + N,($) > Mg,N,(s) [22.531 

O íon nitrito é uma base Bronsted-Lowiy forte. Ele reage com água para formar amónia (NH,), como na se- 
guinte reação: 


Mg,N,(s) + 611,0(0 ► 2NH,(m/) + 3Mg(OH),(s) 


[22.541 


A configuração eletrônica do átomo de nitrogênio é [He] 2s*2p '. O elemen- 
to exibe todos os estados de oxidação formais de +5 a -3, como mostrado na 
Tabela 22.5. Os estados de oxidação +5, 0 e -3 são os mais comumente encon- 
trados e em geral os mais estáveis. Como o nitrogênio é mais eletroncgatívo do 
que todos os elementos, com exceção do flúor, do oxigénio e do cloro, ele exibe 
estadus de oxidação positivo apenas na combinação com esses três elementos 
A Figura 22.30 resume os potenciais-padrão de redução para a intercon- 
versão de várias espécies comuns de nitrogênio. Os potenciais no diagrama 
são grandes e positivos, o que indica que os óxidos de nitrogénio e os oxiá- 
nions mostrados são agentes oxidantes fortes. 

Preparação e utilização do nitrogênio 

O nitrogênio elementar é obtido em quantidades comerciais pela destila- 
ção fracionada de ar líquido. Aproximadamente 3,6* 1 0 11 kg (36 milhões de to- 
neladas) de N, são produzidos anualmente nos Estados Umdos. 

Por causa de sua baixa reatividade, grandes quantidades de N, são usadas 
como coberta gasosa inerte para excluir O, du rante o processamento e embalo 
de alimentos, a fabricação de produtos químicos, a fabricação de metais e a 
produção de dispositivos eletrônicos. N, liquido é empregado como um líqui- 
do refrigerante para refrigerar alimentos rapidamente. 

O principal uso de N, é na fabricação de fertilizantes que contêm nitrogênio, que fornecem uma fonte de nitro- 
gênio fixado. Abordamos anteriormente a fixação de nitrogênio no quadro "A química e a vida" da Seção 14.7 e na 
seção "A química no trabalho" da Seção 15.1. 0 ponto de partida na fixação de nitrogênio é a fabricação da amónia 
via processo de Haber. IS cão 13.1 ) A amónia pode, então, ser convertida em uma variedade de espécies sim- 
ples contendo nitrogênio, como mostrado na Figura 22.31. Muitas dessas reações ao longo da cadeia de conversão 
são abordadas com mais detalhes adiante nesta seção. 


TABELA 22.5 Estados de 
oxidação do nitrogênio 

Estado de 
oxidação 

Exemplos 

+5 

NA, HNO v 
NÒ/ 

+4 

NO,, NA 

+3 

HNO,, NO/, NF, 

+2 

NO 

+1 

N,0, H,N,0„ 

N,0, v , HNF, 

U 

Nj 

-1 

NH,OH, NH,F 

-2 

n,f 4 

-3 

NH„ NH/, NH/ 


Figura 22.30 Potenciais-padrão 
de redução em meio ácido para 
i q jns compostos comuns 
o-trndo nitrogênio. A redução de 
*vC a NO- em meio ácido, por 
ç.emo '0 tem potencial-padrão de 
£ts*x» de 0,79 V (o item mais è 
tsc-jfx . ocè deve ser capaz de 
ia .rí* essa semi-reaçào usando 
ís *éc- e zoardadas na Seção 


-U.V6 v 


NO 


- WV *,^ + Vl2V -UMV ' 1+1,59 V +1,77 V , +0.27V , 

I ► NO,— — +-HNO, ►NO- ►N^O ► N, ►NR, 


+ 123 V 
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\\H 4 

(hidrazina) 



N, 

(dinitrogênio) 

NH, 

(amónia) 

NO 

(óxido nítrico) 

NO, 

(dióxido de nitrogênio) 

HNOj 

(ácido nítrico) 


A 





NH.f 

(sais de amónio) 


NQf 1 

(sais de nitrito) 

NO, 

(sais de nitrato) 


Figura 22.31 Sequência de conversão de N, em compostos comuns de nitrogénio. 


Compostos de nitrogênio com hidrogênio 

A amónia é um dos mais importantes compostos de nitrogênio. Ela é um gás tóxico incolor que tem odor irri- 
tante característico. Como temos observado nas abordagens anteriores, a molécula dc NH, é básica (K h - 1,8 x 10' ). 

a» (Seção 16.7) 

No laboratório NH, pode ser preparado pela ação de NaOH em um sal de amónio. O íon NH/, que é o ácido 
conjugado de NH V transfere um próton para OIT. NH, resultante é volátil e é expelido da solução por aquecimento 
brando. 

NH,Cl(<nj) + NaOH(í?</) * NHj(g) + H,0(/) + NaC\(aq) [22.55] 

A produção comercial de NH, è realizada pelo processo de Haber. 

N,(s) + 3H 2 (s) ► 2NH,(£) [22.561 

Aproximadamente 1,6 x 10* 1 kg (16 milhões de toneladas) de amónia é pro- 
duzida anualmente nos Estados Unidos. Em torno de 75% é usado para fertili- 
zantes. 

A hidrazina (N.HJ exibe a mesma relação para a amónia que o peróxido de 
hidrogênio exibe em relação à água. Como mostrado na Figura 22.32, a molé- 
cula de hidr azin a contém uma ligação simples N — N. A hidrazina é bastante 
tóxica. Ela pode ser preparada pela reação da amónia com o íon hipodorito 
(OCT) em solução aquosa. 

2NH ,(lUf) + OCI (íjç) » N,H t (aq) + 0'(pij) + H ; 0(/) [22.57] 

A reação é complexa, env olvendo vários intermediários, indusive a cloroamina (NHjCl). O tóxico NH.Cl borbu- 
lha da solução quando a amónia doméstica e o alvejante de cloro (o qual contém OCl") são misturados. Essa reação é 
uma das razões por que é ritado freqüentemente nas advertências para não misturar alvejante e amónia doméstica. 

A hidrazina pura é um líquido oleoso e incolor que explode com o aquecimento ao ar. Ela pode ser manuseada 
com segurança em solução aquosa, onde se comporta como uma base fraca (Kj,zl,3 x UT"). O composto é um agen- 
te redutor forte e versátil. O principal uso da hidrazina e compostos semelhantes, como a metilidrazina (Figura 
22.32), é em combustível de foguete. 


COMO FAZER 22.8 

A hidroxilamina (NH.OH) reduz ocobre(ll) a metal livre em meio ácido. Escreva uma equação balanceada para a rei 
çâo, supondo que N, seja um produto da oxidação. 

Solução 

Análise e Planejamento: foi dito que a reação de NH.OH com Cu ! * produz N, e Cu. Pede-se escrever uma equa ;ã 
balanceada para a reação. Como Cu e N variam os números de oxidação durante a reação, essa é uma reação rc-d ■ «. 
que pode ser balanceada pelo método das semi-reações abordado na Seção 202. 



Figura 22.32 Estruturas da 
hidrazina (N,H 4 ) e da metilidrazina 
(CH,NHNH,j 
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Besotução: as semi-reações não-baJanceadas e incompletas sâo: 

Cu 3 '(aq) ► Cu(s) 

NH,OH(nç) s N : ($) 

O balanceamento dessas equações como descrito na Seção 20.2 fornece: 

Cif ‘(iwj) + 2e~ * Cu(s) 

2NH,OH(rrç) — -* N,(,ç) + 2H,0(/) + 2H '(■«?) + 2e 
A adição dessas semi-reações fornece a equação balanceada: 

Cu : ‘(i 2 ç) + 2 NH,OH(úç) » Cu(s) + N 2 (g) + 2H : 0(/) + 2H'Uu]) 

PRATIQUE 

<a) Nas usinas de energia, a hidrazina é usada para prevenir a corrosão de partes metálicas dos aquecedores de vapor 
por O, dissolvido na água. A hidrazina reage com O, na água para fornecer N, e H,0. Escreva uma equação balancea- 
da para essa reação, (b) A metilídrazina, N,H,CH 3 (/), é usada para oxidar o tetnjxido de dinitrogénio, N,0 4 (/), para 
impulsionar os foguetes de pilotagem do ônibus espacial. A reação dessas duas substâncias produz N ? , CO, e H,0. 
Escreva uma equação balanceada para essa reação. 

Respostas: (a) N,H,(íuj) + OJflq) » N,(g) + 2H,0(/); (b) 5N 2 0 4 (/) + * 9N : 0f) + 4CO,(g) + 12HjO(g) 


Óxidos e oxiácidos de nitrogênio 


O nitrogênio forma três óxidos comuns: N : 0 (óxido nitroso), NO (óxido nítrico) e NO, (dióxido de nitrogênio). 
Ele também forma dois óxidos instáveis que não abordaremos, N,0, (trióxido de dinitrogénio) e N,0, (pentóxido 
de dinitrogénio). 


O óxido nitroso (N,0) ê também conhecido como gás hilariante, porque 
■'Jk filme uma pessoa toma-se um pouco eufórica depois de inalar apenas uma pequena 

X Dicwido de nitrogénio e quantidade dele. Esse gás incolor foi a primeira substância usada como anesté- 

\ tetroxido de dinitrogénio sxco geral. Ele é usado como gás comprimido propelente em vários aerossóis e 

espumas, como no creme chantili. Pode ser preparado no laboratório por aquecimento cuidadoso de nitrato de 
amónio a aproximadamente 200 "C. 


NH,NOj(s) — U N,0(^) + 2H : 0 lg) 


[22.58] 


O óxido nítrico (NO) também é incolor, mas, diferentemente de N,0, ele é levemente tóxico. Pode ser preparado 
no laboratório pela redução de ácido nítrico diluído, usando cobre ou ferro como agente redutor, como mostrado 
na Figura 22.33. 

3Cu(s) + 2N0 1 (/jí/) + 8FT(n<f) > 3Cu ’*(«</) + 2NO^) + 4H,0 (/) [22-591 

Ele também é produzido pela reação direta de N, e O, a altas temperaturas. Essa reação é uma fonte signifi- 
cativa de poluentes do ar de óxidos de nitrogênio. - (Seção 18.4 1 Entretanto, a combinação direta de N, e O, não e 

usada para produção comercial de NO porque o rendimento é baixo; a constante de equilíbrio K a 2.400 K é ape- 
nas 0,05 (veja o quadro "A química no trabalho" da Seção 15.6). 


Figura 22.33 (a) O óxido nítrico (NO) 
pode ser preparado pela reação de 
cobre com 6 mol/L de ácido nítrico. 
Nessa foto uma jarra contendo 6 mol/L 
oe HNO] foi colocada de cabeça para 
ra xo sobre alguns pedaços de cobre. 
vO incolor, que é apenas levemente 
_ ■ e em água, é coletado na jarra. 

A cor aeul da solução deve-se à 

de ons de Cu 2 ', (b) O gás 
nC -o: coletado como mostrado 

s ess.e-da. (c Quando a tampa é 
e~ : de NO, ele reage 
com G>oeT<> do ar para formar N0 3 
man-om- amarelado. 



(«) (b) 



(c) 
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A rota comercial para NO (e, em conseqüênda, para outros compostos de 
nitrogénio contendo oxigênio) é feita por oxidação catalítica de NH V 

cjtalxuniur Je Pt 

4NH 3 ( ? ) + 50 : (g) — 4NO(ç) + 6H,0(#) [22.601 

A conversão catalítica de NH, em NO é a primeira etapa em um processo 
de três etapas conhecido como processo de Ostwald, pelo qual NHj é conver- 
tido comercialmente em ácido nítrico (HNO,) (Figura 22.34). O óxido nítrico 
reage rapidamente com O,, formando NO, quando exposto ao ar (veja a Figura 
2233). 


2NO( í r) 0,(£) * 2NO,(s) [22.61 1 

Quando dissolvido em água, NO, forma ácido nítrico. 

3NO,(g) + H,0(/) * 2H'(/aq) + 2NO 3 (nq) + NO(jf) [22.621 

O nitrogênio è tanto oxidado quanto reduzido nessa reação, de forma que 
se desproporciona. O produto da redução, NO, pode ser convertido de volta 
em NÓ, pela exposição ao ar e, depois disso, dissolvido em água para preparar 
mais HNO,. 

Descobriu-se recentemente que NO é um importante neurotransmissor no 
corpo humano. Ele faz com que os músculos que revestem os vasos sanguíneos 
relaxem, permitindo assim fluxo maior de sangue. 

O dióxido de nitrogênio (NO,) c um gás marrom-amarelado (Figura 22.33). 
Como NO, ele é o constituinte principal da névoa, (Seção 18.4 ) Ele é tóxico 
e tem odor sufocante. Como abordado na introdução do Capítulo 15, NO, e 
\,0 4 existem em equilíbrio (figuras 15.1 e 15.2): 

2NO,(£) NAC?) AH' = -58 kj [22.631 

Os dois oxiáridos comuns de nitrogênio são os ácidos nítrico (HNO,) e ni- 
troso (HNO,) (Figura 22.35). O dado nítrico é um líquido corrosivo e incolor. As 
soluções de ácido nítrico geralmente tomam-se um pouco amarelas (Figura 
22.36) como resultado de pequenas quantidades de NO, formado por decom- 
posição fotoquímica: 

4HNO,(a</) — ^ 4NOj(g) + O 2 (#) + 2H ,0(0 [22.64J 



Figura 22.34 O processo Ostwald 
para a conversão de NH, em 
HNO,. 



Áddo nítrico 


O áddo nítrico é um árido forte. Também é um agente oxidante forte, 
:omo os seguintes potendais-padrào de redução indicam: 

NOj'(<wj) + 2H‘(dij) + e * NO,(ir) + H,0(f) £*’ = +0,79 V [22.65] 

NO,*(flíj) + 4H (aç) + 3e » NO(ç) + 2H,0(/) E° = +0,96 V [22.66] 

O áddo nítrico concentrado atacará ou oxidará a maioria dos metais, exce- 
to Au, Pt, Rh e Ir. 

Cerca de 8 x 10 ‘ kg (8 milhões de toneladas) de ácido nitrico é produzido 
anualmente nos Estados Unidos. Seu maior uso é na fabricação de NH 4 NO, 
para fertilizantes, que responde por aproximadamente 80% da quantidade 
produzida. HNO, também é usado na produção de plásticos, drogas e ex- 
plosivos. 

Entre os explosivos fabricados a partir do áddo nítrico estão a nitrogliceri- 
ia, o trinitrotolueno (TNT) e a nitrocelulose. A reação de áddo nítrico com a 
glicerina para formar a nitroglicerina é mostrada na Equação 22.67. 



Ácido nitroso 


Figura 22.35 Estruturas de s : : 
nítrico e ácido nitroso. 
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A seguinte reação ocorre quando a nitraglicerina explode: 

4C,H,N A(/) ► 6N ; Qf) + 12CO,(ç) + lOHXXtf) + Oj(g) [22.» 


Figura 22.36 A solução de ácido 

nítrico incolor (à esquerda) Todos os produtos dessa reação contém ligações muito fortes. Como resu 

torna-se amarela ao scr exposta à tado, a reação é bastante exotcrmica, Além disso, furma-se uma tremend. 

Iu 2 solar (à direita). quantidade de produtos gasosos a partir de liquido. A repentina formaçãi 

desses gases, com as respectivas expansões resultantes do calor gerado pela re- 
ação, produzem a explosão. (Veja o quadro "A química no trabalho" da Seção 8.8.) 

O ácido nitroso (HNO : ) (Figura 22.35) é consideravelmente menos estável que HNO, e tende a desproporciona 
em NO e HNO,. Ele normalmente é preparado pela ação de um ácido forte, como HtSQ,, em uma solução fria dt 
sal nitrito, como NaNO,. O ácido nitroso é um ácido fraco (K„ = 4,5 x IO -1 ). 



A química e a vida 


Nitritos nos alimentos 


Os sais de nitrito são usados como aditivo alimentar em 
carnes curadas, como bacon, cachorros-quentes e presunto. 
O íon nitrito tem duas funções como aditivo. Primeiro, ele 
retarda a deterioração inibindo o crescimento de bactérias, 
especialmerile a Clostridium botuliuum, que produz envene- 
namento alimentar potenaalmente fatal conheddo como botu- 
lisnto. Também preserv a o sabor apetitoso e a cor avermelhada 
da carne. Debates sobre a continuidade do uso de nitritos em 
produtos de carnes curadas são levantados porque HNO;, 
(formado quando NO- reage com o ácido do estômago) 
pode reagir com aminoáddos para fnrmar compostos co- 
nhecidos como nHrasammas (Figura 22 37). Essas reações de- 
vem ocorrer no trato gastrointestinal e podem também 
ocorrer a altas temperaturas, como as que ocorrem durante a 


fritura. As nitrosaminas mostraram produzir câncer em ani- 
mais de laboratório, fazendo com que o U.S. Food and Drug 
Administration reduzisse os limites de concentrações per- 
missiveis de NO, nos alimentos Bioquímicos de alimentos 
têm explorado formas de preservação de alimentos que não 
contenham nitrito. 



Figura 22.37 Estrutura geral de uma 
nitrosamina. O símbolo R representa 
um grupo orgânico, como 0 metil 
(CH,) ou elil (CjH,). As nilrosaminas 
diferentes tèm grupos R diferentes. 


22.8 Outros elementos do grupo 5A: P, As, Sb e Bi 


5A 


O nitrogênio é 0 mais importante dos elementos do grupo 5A. Dos outros elementos nesse grupo — fósfor 
arsênio, antimônio e bismuto — o fósforo tem papel central em vários aspectos da bioquímica c da quimica ambic' 

tal. Nesta seção exploraremos a quimica desses outros elementos do grupo 5A 
com ênfase na química do fósforo. 

Características gerais dos elementos do grupo 5A 

Os elementos do grupo 5A possuem configuração eletrônica mais extern 
nsuy', onde n tem valores variando de 2 a 6. Uma configuração de gás nobr- 
resulta da adição de três elétrons para formar o estado de oxidação -3. Entn. 
tanto, compostos iônicos contendo íons não são comuns, exceto para os sal- 
dos metais mais ativos, como em Li,N. Mais comumente, o elemento do grup 
5A adquire um octeto de elétrons por ligação covalente. O número de oxidaç.i 
pode variar de -3 a +5, dependendo da natureza e do número de átomos para 
quais o elemento do grupo 5A está ligado. 
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I TABELA 22.ii Propriedades dos elementos do grupo 5A 

r ;r,priedadc 

N 

P 

As 

Sb 

Bi 

•aio atômico (A) 

0,75 

1,10 

UI 

1,41 

1,55 

• --irndra energia de ionização (kj/mot) 

1.402 

1.012 

947 

834 

703 

- ftnidade eletrônica (kj/mol) 

>0 

-72 

-78 

-103 

-91 

- , 1 'tronegatividade 

3,0 

2,1 

2,0 

1,9 

1,9 

r ntalpia da ligação simples X — X (kj /mol)* 

163 

200 

150 

120 

- 

: ntalpia da ligação simples X = X (kj/mol) 

941 

490 

380 

295 

192 


dores apenas aproximados. 


Por causa de sua baixa eletronegatividade, o fósforo é encontrado com mais frequência em estados de oxidação 
: si ti vos que o nitrogênio. Além disso, os compostos nos quais o fósforo tem estado de oxidação +5 não são forte- 
- ente oxidantes como os compostos correspondentes de nitrogênio. Contrariamente, os compostos nos quais o 
-foro tem estado de oxidação -3 são agentes redutores muito mais fortes que os compostos de nitrogênio COrres- 
■ndentes. 

Algumas das propriedades importantes dos elementos do grupo 5A estão listadas na Tabela 22.6. 0 padrão ge- 
! que emerge desses dados é similar ao que temos visto antes com outros grupos: o tamanho e o caráter metálico 
.unentam à medida que o número atômico aumenta no grupo. 

A variação nas propriedades entre os elementos do grupo 5A é mais impressionante que as vistas nos grupos 
A e 7A. O nitrogénio em um extremo existe como molécula diatómica gasosa; ele é claramente não-metálico de ca- 
ner. No outro extremo, o bismuto é uma substância branco-avermelhada parecendo metálico que lem a maioria 
:as características de um metal. 

Os valores listados para as entalpias de ligação X — X não são muito confiáveis porque é difícil obter tais dados 
i partir de experimentos termoquímicos. Entretanto, não existe dúvida sobre a tendência geral: um valor baixo 
: ara a ligação simples N — N, um aumento no fósforo, em seguida um gradual declínio para o arsênio e o antimô- 
io. A partir de observações dos elementos na fase gasosa, é possível estimar as entalpias das ligações triplas 
X, como listado na Tabela 2Z6. Aqui vemos uma tendência diferente daquela para a ligação simples X — X. 
1 nitrogênio forma uma ligação tripla muito mais forte que os outros elementos, existindo um declínio regular na 
ntalpia da ligação tripla quando descemos no grupo. Esses dados nos ajudam a estimar por que o nitrogénio é o 
nico no grupo 5A a existir como molécula diatómica em seu estado mais estável a 25 U G Todos os outros elemen- 
' -í existem nas formas estruturais com ligações simples entre os átomos. 

Ocorrência, isolamento e propriedades do fósforo 

O fósforo ocorre sobretudo na forma dc minerais de fosfato. A principal fonte de fósforo é a rocha de fosfato, 
ue contém fostato principalmente como Ca,(P0 4 )j. O elemento é produzido comercialmente pela redução do fos- 
•Jto de cálcio com carbono na presença de 5iO,: 

I 3CD*C 

2Ca ,(P0 4 ),(s) + 6SiO,(s) + 10C(s) * P 4 <£) + 6CaSiO,(0 + lOCOfg) |22.b9j 

O fósforo produzido dessa maneira é o alótropo conhecido como fósforo 
-ranço. Essa forma se destila a partir da mistura de reação à medida que a rea- 
ção prossegue. 

O fósforo branco consiste em tetraedros de P 4 (Figura 22.38). Qs ângulos 
:e ligação de 60 r em P 4 são surpreendenternente pequenos para moléculas, de 
• 'rma que existe muita tensão na ligação, o que é coerente com a alta rea lívida- 
ce do fósforo branco. Esse alótropo explode espontaneamente em chamas se 
\ posto ao ar. Ele é um sólido branco parecido com cera que se funde a 44,2 °C 
entra em ebulição a 280 J C. Quando aquecido na ausência de ar a aproxima- 
í amente 400 C, é convertido no alótropo mais estável conhecido como fósforo 
cnnelho. Essa forma não se incendeia em contato com o ar. Ela também é con- 
':deravelmente menos tóxica que a forma branca. Ambos os alótropos são 
mostrados na Figura 22.39. Indicaremos o fósforo elementar simplesmente 
como P(s). 



Figura 22.38 Estrutura te - - - 
da molécula de P 4 de fosto r . 
branco. 
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Figura 22.39 Os alótropos branco 
e vermelho do fósforo. O fósforo 
branco é muito reativo e é 
normalmente armazenado sob 
água para protegê-lo do oxigênio. 
O fósforo vermelho é bem menos 
reativo que o fósforo branco, e não 
é necessário armazená-lo sob água. 


Haletos de fósforo 

O fósforo forma uma grande variedade de cumpustos com us halogênios, 
os mais importante dos quais são os trialetos e penta-haletos. O tricloreto de 
fósforo (PCI,) é comerdalmente o mais significativo desses compostos, sendo 
usado para preparar grande variedade de produtos, incluindo sabões, deter- 
gentes, plásticos e inseticidas. 

Cloretos, brometos e iodetos de fósforo podem ser preparados pela oxida- 
ção direta de fósforo elementar com halogénio elementar. PCI,, por exemplo, 
que é um líquido à temperatura ambiente, é preparado ao se passar um fluxo 
de gás cloro seco sobre o fósforo branco ou vermelho. 

2P(s) + 3Cl,(g) > 2PC1 3 (0 [22.70] 

Se um excesso de gás cloro estiver presente, estabelece-se um equilíbrio 
entre PCI, e PCI,. 

PC1,W + C1 2 C?) — PCI,(£) [22.71 1 

Como F, é um agente oxídanto tão forte, a reação direta do fósforo com F : 
normalmente produz PF y no qual o fósforo está em seu estado de oxidação 
mais positivo. 

2P(s) + 5 Fj(£) * 2PF,(g) [22.72] 


Os haletos de fósforo hidrolizam-se em contato com a água. As reações 
ocorrem rapidamente; a maioria dos haletos de fósforo exalam vapores no ar como resultado da reação com o va- 
por de água. Na presença de excesso de água os produtos são os oxiáddos de fósforo correspondentes e o haleto de 
fósforo. 


PBr,(0 + 3H,O(0 *- HjPOjfflíj) + 3HBr(í?ç) 122.73] 

PC1,(/) + 4H,0 (0 » H^O^) + 5HCl(rtq) [22.74] 

Compostos oxi de fósforo 

Provavelmente os compostos de fósforo mais significativos sào aqueles nos quais o elemento está combina- 
do de alguma forma com o oxigênio. O óxido de fósforo(IIT) (P ; OJ é obtido ao se deixar o fósforo branco oxidar 
cm um suprimento limitado de oxigênio. Quando a oxidação ocorre na presença de excesso de oxigênio, for- 
ma-se óxido de fósforo(V) (P 4 O 10 ). Esse composto é também rapidamente formado pela oxidação de P 4 0 6 . Esse- 
dois óxidos representam os dois estados de oxidação mais comuns para o fósforo, +3 e +5. A relação estrutural en- 
tre P 4 O t e P 4 O ]0 é mostrada na Figura 22.40. Observe a semelhança que essas moléculas têm com a molécula de P. 
mostrada na Figura 22.38; todas as três têm um ceme de P 4 . 


Figura 22.40 

P4O4 e PA to* 
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COMO FAZER 22.9 

Os produtos químicos reativos na ponta de um fósforo que 'risca cm qualquer lugar' geralmente são P> c urr, _ - 

oxidante como KClOv Quando o fósforo é riscado em uma superfície áspera, o calor gerado pelo atrito ir.c rrdej 
e o agente oxidante produz combustão rápida. Os produtos da combustão de PA são P 4 O 10 eSO,. Calei: it a ; - -- 
çào de entalpia-padrão para a combustão de PA no ar, dadas as seguintes entalpias-padrão de forma F f 
(-154,4 kj/moí); P 4 0 )t1 (-2.940 kj/mol); SO, (-296,9 kj/mol). 


Solução 

Análise: dados os reagentes (PA e O, do ar) e os produtos (P 4 O u , e SO,) para uma reação, com suas entalpLa^pc-^ • 
de formação, pede-sc calcular a variação de entalpia-padrão para a reação. 

Planejamento: primeiro precisamos de uma equação química balanceada para a reação. A variação de entalpia ; 
reação é igual às entalpias-padrão de formação dos produtos menos as dos reagentes (Equação 5.28, Seção 5.7 . Ttv : 
samos também recordar que a entalpia-padrão de formação de qualquer elemento em seu estado-padrão é zer 

Assim, AH°(0 3 ) = 0. 

Resolução: a equação química para a combustão é: 

PAís) + 80 &) > Pp„,(s) + 3SO.(5) 

Assim, podemos escrever: 

A/f 1 = AH “(P<OJ + 3A/-Í °(S0 2 ) - AH°(P,Sj) - 8AH °(Oj) 

= -2.940 kj + 3(-296,9) kj - (-154,4 kj) - 6(0) 

= -3.676 kj 

Comentário: a reação é fortemente exobérmiea, tomando evidente por que P 4 S, é usado na ponta do fósforo. 
PRATIQUE 

Escreva a equação balanceada para a reação de P 4 0 ]L , com água e calcule AH" para essa reação usando os dados d 
Apêndice C. 

Resposta: P 4 O k ,(s) + 6H,0(Í) * 4H,P0 4 (flq); -498,0 kj. 


O óxido de fósforo(V) é o anidrido do ácido fosfórico (HjPOJ, um ácido 
triprótico fraco. Na realidade, P 4 O l0 fem afinidade muito alfa por água e, em 
decorrência, é usado como agente dessecante. O óxido de fòsforo(IÒ) é o ani- 
drido do ácido fosforoso (H a PO,), um ácido diprõtíco fraco. As estruturas de 
H-.POj e HjFOj são mostradas na Figura 22.41 O átomo de hidrogênio ligado 
diretamente ao átomo de fósforo em H 3 P0 3 não é ácido porque a ligação P — H 
é praticamente apoiar. 

Uma característica dos ácidos fosfórico e fosforoso é a tendênda em sofrer 
reações de condensação quando aquecidos. Uma reação de condensação é aquela 
na qual duas ou mais moléculas combinam-se para formar uma molécula maior 
eliminando uma molécula pequena, como H 2 0. (Seção 12.2) A reação na 
qual duas moléculas de H 4 P0 4 unem-se por eliminação de uma molécula de 
HjO para formar H 4 P>0 7 está representada na Equação 22.75. 
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Figura 22.41 Estruturas de - . 
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Unidade repetitiva da qual a 
fórmula mínima é obtida 



(HP0 3 ) rl 

Acido polimetafosfõríco 


Figura 22.42 Estruturas de ácido 
trimetafosfórico e de ácido 
polimetafosfórico. 


A condensação adicional produz fosfatos com uma fórmula mínima 

HPO,. 

nH,P 0 4 » (HPOj)„ + ttHjO [22.76] 

Dois fosfatos com essa fórmula mínima, um cíclico e 0 outro polimérico. 
são mostrados na Figura 22.42. Os três ácidos F^PO*, H ,P ; 0 7 e (HP0 3 )„ pos 
suem fósforo no estado de oxidação +5, e todos são, portanto, chamados de 
ácido fósfórico. Para diferenciá-los, sâo usados os prefixos orto-, piro- e meta-: 
H;PO, é o ácido ortofosfórico, H 4 P.,C) 7 é o ácido pirofosfórico e (HPO,),, é o áci- 
do metafosfórico. 

O ácido fosfórico e seus sais são mais utilizados como detergentes e fertili- 
zantes. Os fosfatos nos detergentes estão geralmente na forma de trifosfato dc 
sódio (Na 5 P-,O í( ,). Uma formulação típica contém 47% de fosfato, 16% de alve- 
jantes, perfumes e abrasivos e 37% de tensoativo alquilsufonato linear (ASL 
(mostrado como segue): 


CH 3 -(CH 2 ) w -Ç-^2/“f“ 0 ~ Na 

C I k O 


(Temos usado a notação para o anel de benzeno como descrito na Seção 8.6.) Os ions fosfato formam ligações 
com ions de metal que contribuem para a dureza da agua. Isso impede que os íons interfiram com a ação dos tens. - 
ativos. O fosfato mantém também o pH acima de 7 e evita, dessa forma, que as moléculas dos tensoativos sejarr 
protonadas (ganhem íon H’). 

A maior parte das rochas fosfáticas retiradas de minas é convertida em fertilizantes. Ca, (PO,)-, na rocha fosfáti- 
ca é insolúvel (K p - 2,0x 10“ : °). É convertido em uma forma solúvel para uso em fertilizantes pelo tratamento da r. 
cha fosfática com ácido sulfúrico e fosfórico. 


Ca,(POJ,(s) + 3H : SO,(rtí/) ► 3CaSO,(s) + 2HjP0 4 (<rç) 122“ 

Ca 3 (PO ( ) 3 (s) + 4HjP0 4 (aq) > 3Ca J ~(mj) + ÓH.PO,^) [22.78 

A mistura formada quando a rocha fosfática molda é tratada com ácido sulfúrico e, a seguir, seca c pul verizacu 
é conhecida como superfosfato. CaSO, formado nesse processo é de pouco uso no solo exceto quando existe defi- 
ciências de cálcio e de enxofra Ela também dilui o fósforo, que é um nutriente de interesse. Se a rocha fosfática - 
tratada com árido fosfórico, o produto não contém CaS0 4 e tem alta porcentagem de fósforo. Esse produto é c - 
nherido como superlosfato triplo. Apesar de a solubilidade de Ca(H,P0 4 ), permitir que ele seja assimilado pel - 
vegetais, também permite que ele seja carregado do solo e para dentro dos organismos pela água, assim contr- 
buindo para a poluição da água (Seçá< 1-s.óJ 

Os compostos de fósforo são importantes nos sistemas biológicos. O elemento ocorre nos grupos fosfato en 
RN'A e DNA, as moléculas responsáv eis pelo controle da biossíntese de proteínas e transmissão de informaçõr- 
genéticas. (Seção 25. l|Ele lambém ocorre na adenosina trifosfato (ATP), que armazena energia dentro da>- 
lulas biológicas. 
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A ligação P — O — P no final do grupo fosfato é quebrada pela hidrólise com água, formando a aden» - * 
difosfato (ADP). Essa reação libera 33 kj de energia. 

0 O O 
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H,0+ W—Q' I | '"'C) '' 

/O /O /O 
H H H 
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0 O O 

1 I I 

H— 0^1 -0- H + H— "O" 
/O /O 

H H H 

ADP 


Adenosina 


[ZZ-T^I 


Essa energia é usada para realizar o trabalho mecânico na contração muscular e cm muitas outras reações bio- 
químicas (Figura 19.19). 


Arsênio na água potável 


A química e a vida 

Fm 2001 a Agência de Proteção Ambiental (EPA) emitiu 
uma norma que reduzia o padrão para o arsênio em for- 
necimentos de água públicos de 50 ppb (equiv alente a 
50 /ig/L) para lü ppb, eletiva até 2006. A maioria das re- 
giões dos Estados Unidos tende a ter lençóis de água com 
níveis de arsênio baixos ou moderados (2-10 ppb) (Figura 
22.43), A região oeste tende a ter níveis mais altos, vindo 
principalmente de fontes geológicas naturais na área. 

Na água, as formas mais comuns de arsênio são o íon de 
arseniato e seus ânions de hidrogênio protonalado (AsO/”, 
H AsO, 2 e HiAsO, ) e o ion de arseniato e suas formas pro 
tonadas I AsÒ, J , HAsO/, H.AsO. e H,AsO,). Essas espé- 
cies são chamadas coletivamente pelo número de oxidação 
do arsênio como arsenio(V) e arsênio(ITl), respectivamente. 
O arsênio(V) é mais predominante em águas de superfícies 
ricas em oxigénio (aeróbicas), enquanto o arsênioflll) é mais 
provável de ocorrer em lençóis de água pobres em oxigênio 
(anaeróbicas). Na faixa de pH de I a lü, o arsênio(V) está 
presente sobretudo como HAsO, e FUAsO,*, e o arsê- 
nioflll) está presente prinapalmente como ácido neutro, 
H 1 AsO, 

Um dos desafias na determinação dos efeitos para a saúde 
do arsênio em águas potáveis é a diferente química do arsè- 
mo(V) e do arsènioflll), bem como as diferentes concentra- 
ções necessárias para respostas fisiológicas em diferentes 
indivíduos. Estudos estatísticos correlacionando níveis de 
arsênio com a ocorrência de doenças, no entanto, indicam 
alto risco de câncer de pulmão e bexiga, que está crescendo 
mesmo com baixos níveis de arsênio. Um relatório de 2001 
do National Research Council sugere, por exemplo, que as 
pessoas que consomem água com 3 ppb de arsênio diaria- 
mente têm risco de cerca de 1 em mil de desenvolver essas 
formas de câncer durante suas vidas. A 10 ppb, o risco é 
aproximadamente de 3 em mil. 



Figura 22.43 Os municípios norte-americanos nos quais 
pelo menos 10% das amostras de lençóis de água 
excedem 100 ppm de As são indicados pela cor mais 
escura na escala. Ao passo que a cor da escala se toma 
mais clara, a escala vai de 10 para 5 ppm, e de 5 para 3. 

As tecnologias atuais para a remoção de arsênio desem- 
|H*nham mais efetivamente quando tratam o arsênio na for- 
ma de arsènio(V), desse modo as estratégias de tratamert 
de água requerem pré-oxidação da agua potável. Uma x r: 
na forma de arsênio(V), há um número de possíveis estraté- 
gias para a remoção. Por exemplo, Fe,(SO t ), poderia ser i.f r. - 
nado para precipitar FeAsO v que é removido por filtra ci j õ- 
quenos serviços de utilidade pública em área- •— o? 
arsênio está presente naturalmente em lençóis d - 
mem que os custos de redução de arsênio mesr. rnr 
vel de 11) ppb os force a sair do negócio, deixandi •— 
dependentes de água de poços não-tratada 
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22.9 Carbono 


O carbono constitui apenas 0,027% da crosta da Terra, portanto não é um elemento abundante. Apesar de parte 
do carbonose apresentar na íorma elementar como grafite ou diamante, a maioria é encontrada na forma combina- 
da. Mais da metade ocorre em compostos carbonatos, como CaCO v O carbono é também encontrado no carvão, m > 
petroleo e no gás natural. A importância do demento origina-se em grande parte de sua presença em todos os sere^ 
vivns: a vida como conhecemos é baseada nos compostos de carbono. Nesta seção daremos uma breve olhada nr 
carbono e em -cus muitos compostos inorgânicos. Abordaremos a química orgânica no Capitulo 25. 

Formas elementares do carbono 

O carbono existe em três formas cristalinas: grafite, diamante e fulerenos. iSeção ! i.S) A grafito ê um sólidi 
macio, preto e escorregadio que tem brilho metálico e conduz eletricidade. Ela consiste em folhas paralelas de áto- 
mos de carbono mantidos unidos pelas forças de London (Figura 11.41(b)). 

O diamante è um sólido duro e transparente no qual os átomos de carbom 
formam uma rede cristalina (Figura 1 1.41(a)). O diamante é mais denso que : 
grafite {d - 225 g/ cm ’ para a grafite; d = 3,51 g/ cm' para o diamante). A pres- 
sões e temperaturas muito altas (da ordem de 100 mil atm a 3.000 °C), a grafite 
converte-se no diamante (Figura 22.44). Cerca de 3 x 10* kg de diamantes de 
grau industrial são sintetizados a cada ano, principalmente para uso em terra- 
mentas de corte, para amolar e para polimento. 

Os fulerenos são as formas moleculares de carbono descobertas em mea- 
dos da década de 1980 (veja o quadro "Um olhar mais de perto" da Seção 1 1 .8) 
Os fulerenos consistem em moléculas individuais como C„, e C^. As molécu- 
las de C„i lembram as bolas de futebol (Figura 11.43). As propriedades quími- 
cas dessas substâncias atualmente são exploradas por diversos grupos dt 
pesquisa. 

O carbono existe também em três formas microcristalinas e amorfas co- 
muns de grafite. O carbono preto é formado quando os hidrocarbonetos comr 
o metano são aquecidos com fornecimento muito limitado de oxigênio. 



Figura 22.44 A grafite e um 
diamante sintético preparado a 
partir da grafite. Geralmente os 
diamantes sintéticos possuem 
tamanhos menores e cores menos 
brilhantes que os diamantes 
naturais, e por isso não são usados 
em jóias. 


CH*te) + Qjfc) ► C(s) + 2HP0:) 


[22.801 


Ele é usado como pigmento em tintas pretas; grandes quantidades sir 
também usadas na fabricação de pneus automotivos. O carvão vegetal é for 
mado quando a madeira é aquecida fortemente na ausência de ar. O carvão 
vegetal tem estrutura muito aberta, fomecendo-lhe enorme área superficial por 
unidade de massa. O carvão vegetal ativado, uma forma pulverizada cuja su- 
perfície é limpa pelo aquecimento com vapor, é muito utilizado para absorver moléculas. Ê usado em filtros para 
remover odores desagradáveis do ar c impurezas coloridas ou de sabor ruim da água. O coque é uma forma impu 
ra de carbono formada quando o carvão é bastante aquecido na ausência de ar. Ele é muito utilizado como agenti 
redutor nas operações metalúrgicas. 1 Sei -io 23.2 ! 

Óxidos de carbono 

O carbono forma dois óxidos pnncipais: o monóxido de carbono (CO) e o dióxido de carbono (CO,). O monóxido dc 
carbono è formado ao se queimarem carbono ou hidrocarbonetos com fornecimento limitado de oxigênio. 


2C(s) + 0 2 (g) * 2CO(#) [22.81 1 

Ele é um gás incolor, inodoro e insípido (pf = -199 °C: pe - -192 "C). Ele é toxico porque pode se ligar á hemo- 
globina tf assim interferir com o transporte de oxigênio. - Srçáo 1 .>.4 ) O baixo nível de envenenamento provoca 
dor de cabeça e tonteira; o alto nível pode causar a morte. O monóxido de carbono é produzido por motores dc au- 
tomóvel e é o principal componente dos poluentes do ar. 

O monóxido dc carbono é singular visto que tem um par de elétrons livres no carbono; ;C = O:. É também iso- 
eletrónico de N-, logo você poderia imaginai que CO fosse igualmente não-reativo. Alem disso, ambas as substán 
cias têm altas energias de ligação (1.072 kj/mol para C = O e 941 kj/mol para N = N). Entretanto, por causa da 
carga nuclear mais baixa no carbono (comparada com N ou O), o par de elétrons livres dele não é mantido tão for- 
temente como o de N ou o de O. Consequentemente, CO é mais capaz de funcionar como um doador de pa r de elé- 
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A química no trabalho Fibras de carbono e compósitos 


As propriedades da grafite são anisotrõpicas, isto é, elas 
variam em diferentes direções e sentidos ao longo do sólido. 
Ao longo dos planos do cartono, a grafite possui grande for- 
ça por causa do número e da força das ligações carbono — car- 
bono ao longo dessas direções. Entretanto, as ligações entre os 
planos são relativamente fracas, fazendo com que a grafite 
seja fraca naquele sentido 

As fibras de grafite podem ser preparadas de forma que os 
planos do carbono sejam alinhados em extensões variadas pa- 
ralelas ao eixo da fibra. Essas fibras são também leves (densi- 
dade de aproximadamente 2 g/cm 3 ) e quimicamente não 
muito reativas. As fibras orientadas são feitas primeiro por pi- 
rõlise vagarosa (decomposição pela ação do calor) de fibras 
orgânicas de aproximadamente 150 "C a 300 "C Essas fibras 
são, então, aquecidas a aproximadamente 2.500 "C para que 
se tomem grafite (conversão de carbono amorfo em grafito). 
O estiramento da fibra durante a pirólise auxilia na orienta- 
ção dos planos de grafite paralelos ao eixo da fibra. Mais fi- 
bras de carbono amorfo são formadas por pirólise de fibras 
orgânicas a baixas temperaturas (1.200"C a 1.40CTC). Esses ma- 
teriais amorfos, normalmente chamados fibras dc carbono, são o 
tipo mais LumumeniL' usado em materiais comerciais. 


Os materiais compósitos que se aproveitam da força, esta- 
bilidade e baixa densidade das fibras de carbono são muito 
usados. Os compósitos são combinações de dois ou mais ma- 
teriais. Esses materiais estão presentes como fases separadas 
e são combinados para formar estruturas que aproveitam al- 
gumas propriedades desejáveis de cada componente. Fm 
compósitos de carbono, as fibras de grafite são frequente- 
mente compostas em um tecida incrustado em uma matriz 
que os une em uma estrutura sólida. As fibras transmitem 
peso igualmente por toda a matriz. O compósito termina- 
do toma-se, assim, mais forte que quaisquer de seus com- 
ponentes. 

Sistemas epóxi são matrizes úteis por causa de sua exce- 
lente aderência. São usados amplamente em um número de 
aplicações, inclusive equipamentos esportivos de grafite de 
altu desempenho, como raquetes de tênis, tacos de golfe, e, 
mais recentemente, cm estruturas de bicicletas (Figura 
22.45). Os sistemas epóxi podem ser usadas apenas quando 
a temperatura permanece abai.xo de 150 X. Resinas mais re- 
sistentes ao calor são necessárias para muitas aplicações 
aeroespaciais, onde compósitos de carbono encontram 
ampla utilidade. 



Figura 22.45 Os compósitos de carbono sâo extensivamente usados em aplicações aeroespaciais e automotivas, e em 
itens esportivos. Essa bicicross de alto desempenho (e alto preço!) tem estrutura de compósito de fibra de carbono, que a 
laz ser leve e a ajuda na absorção de impactos. 


trons (base de Lesvis) que N 2 . Ele forma urna grande variedade de compostas covalentes, conhecidos como 
carbonilas metálicas, como os metais de transição. Ni(CO)„ por exemplo, é um composto sólido volátil tóxico que é 
formado simplesmente pelo aquecimento de níquel metálico na presença de CO. A formação de carbonilas metáli- 
cas é a primeira etapa na catálise com metais de transição de uma variedade de reações de CO. 

O monóxido de carbono tem vários usos comerciais. Como ele se queima rapidamente, formando CO : , é em- 
pregado como combustível. 


2COC?) + 0 : (,ç) 


2CO,(j>) AH" = -566 kj 


[22.821 
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r_r e :.-rr.r'fm um importante agente redutor, bastante utilizado nas operações metalúrgicas para reduzir óxi- 
i - t l-:; : ; - como os óxidos de ferro em altos-fomos. 

Fe,0 4 (s) + 4CO(g) * 3Fe(s) + 4CO,(g) [22.83] 

Lr.-.. reação é abordada com mais detalhes na Seção 23.2. 0 monóxido de carbono é também usado na prepara- 
ção do - anos compostos orgânicos. Na Seção 22.2 vimos que ele pode ser combinado calaliticamente com H 3 para a 
tãbncação do metanol (CH-,OH) (Equação 22.14). 

O dióxido dc carbono é produzido quando substâncias que contém carbono são queimadas com excesso de oxi- 
génio. 

C(s) + 0 2 (£) * C0 2 (g) [22.84] 

C,H,OH(0 + 30,(g) 2CO,(g) + 3H,0(tf) [22.85] 

Ele também é produzido quando muitos carbonatos são aquecidos. 

CaC0 1 (s) » CaO(s) + CO,(g) [22.86] 

Grandes quantidades também são obtidas como produto paralelo da fermentação de açúcar durante a produ- 
ção de etanol. 

QF, A ,(«?) 2C,H ,OH(mj) + 2CO,($) 

Glicose Etanol [22.87] 

No laboratório, CO, geralmente é produzido pela ação de ácidos nos car- 
bonatos, como mostrado na Figura 22.46: 

CO f(aq) + 2ET(iWf) * CO,(g) + H,0 (/) [22.881 

O dióxido de carbono é um gás incolor e inodoro. É o componente minoritá- 
rio da atmosfera terrestre, mas o principal contribuinte do chamado efeito estu- 
fa. (Seção 18.4) Apesar de não ser tóxico, altas concentrações aumentam a 
velocidade de respiração e podem causar sufocamento. Ele é facilmente lique- 
feito por compressão. Entretanto, quando resfriado ã pressão atmosférica, ele 
condensa-se como um sólido em vez de como lfquido. O sólido sublima-se a 
-78 °C. Essa propriedade faz com que CO, sólido seja valioso como refrigerante 
que está sempre livre da forma líquida. CO, sólido é conhecido como Gele 
Seco™. Aproximadamente metade de CO, consumido anualmente é usadr 
para refrigeração. O outro uso importante é na produção de bebidas carbonata- 
das. Grandes quantidades também são usadas na fabricação de soda (Na,CO 
10H,O) e bicarbonato de sódio ou sodã de cozimento (NaHCO-J. O bicarbonato dt 
sódio é chamado, assim, por causa da seguinte reação que ocorre no cozimento: 

NaHCO,(s) 4 H>< 7 ) » Na (nq) + CO,^) + H,0 (/) [22.8S 

H’(aij)é fornecido pelo vinagre, pelo leite azedo ou pela hidrólise de determinados sais. As bolhas deC0 2 qui 
se formam são aprisionadas na massa, fazendo com que ela cresça. A soda é usada para precipitar os íons molálico- 
que interferem com a ação de limpeza do sabão. 

Ácido carbônico e carbonatos 

O dióxido de carbono é moderadamente solúvel em H,0 na pressão atmosférica. As soluções resultantes sã. 
moderadamente áridas devido à formação do árido carbônico (H,C0 3 ). 

CO,(aç) + HjO(0 4=^ H,CO*H) [22.90 

O ácido carbônico é um ácido diprótico fraco. Seu caráter ácido faz com que as bebidas carbonatadas tenha:; 
?abor distinto levemente ácido. 

\pesar de o ácido carbônico não poder ser isolado como composto puro, os hidrogenocarbonatós (bicarbona- 
t. -i e o? carbonatos podem ser obtidos pela neutralização de soluções de árido carbónico. A neutralização pareis 
rr \iuz HCO. e a neutralização completa fornece CO, . 



Figura 22.46 CaC0 5 reage com 
uma solução de ácido clorídrico 
para produzir gás CO,, visto aqui 
como as bolhas na proveta. 
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O íon HCCV é uma base mais forte que ácido {K. - 2,3 x IO - *; K, = 5,6 x 10" 11 ). Consequentemente, as soluções 
aquosas de HCO, são fracamente alcalinas. 

HCO, (tKj) + HjO(/) HjCO,(«í/) + OFT (aq) |22.91[ 

O íon carbonato è bem mais básico (Kj, = 1,8 * KT*). 

CO * (aq) + H,0</) HCQ,») + OET(flíj) [22.92] 

Os minerais que contêm o íon carbonato são abundantes. Os principais minerais são a calcita (CaCO^, a mag- 
nesita (MgCO,), a dolomila [MgCa(COj),| e a siderita (FeCOJ. A calcita é o principal mineral na rocha calcária, 
grandes depósitos dos quais ocorrem em muitas partes do mundo. Ela é também a principal constituinte do már 
more, do giz, das pérolas, dos recifes de corais e das conchas de animais marinhos como as conchas de mariscos e 
ostras. Apesar de CaCO, ter baixa solubilidade em água pura, ele se dissolve facilmente em soluções ácidas com 
liberação de CO,. 

CaCO,(s) + 2H'(íiif) Ca 3 ‘(dij) + H,0 </) + CO,(g) [22.93] 

Uma vez que a água que contém CO, é levemente ácida (Equação 22.90), CaCO, dissolve-se lentamente nesse 
meio: 

CaCO,(s) + H,0(/) + CO,(£) * C a**(aq) + 2HC0 3 1 aq) [22.94] 

Essa reação ocorre quando as águas superficiais movem-se para o subsolo por depósitos de calcário. F. a princi- 
pal maneira de Ca' ‘entrar no subsolo, produzindo 'água dura'. r írieção 18 - 1 Se o depósito de calcário for fundo 
o suficiente no subsolo, a dissolução do calcário produz uma caverna. Duas cavernas calcárias bem conhecidas são 
a Caverna Mammoth no Kentucky e as Cavernas Carlsbad no Novo México (Figura 22.47). 

Uma das mais importantes reações de CaCO, é sua decomposição em CaO e CO, a temperaturas elevadas, 
apresentada anteriormente na Equação 22.86, Aproximadamente 2,0* 10 1 " kg (20 milhões de toneladas) de óxido 
de cálcio, conhecida como cal ou cal viva, é produzida nos Estados Unidos anualmente. Como o óxido de cál- 
cio reage com a água para formar Ca(OH),, ele é uma importante base comercial. É também importante na fa- 
bricação de argamassa, que é uma mistura de areia, água e CaO usada na construção para unir tijolos, blocos e 
pedras. O óxido de cálcio reage com água e CO. para formar CaCO„ que une a areia na argamassa. 

CaOfs) + H,O(0 Ca2><7) + 20J-T(<?íj) [22.95] 

Ca 3 *{aq) + 20H(imj) + CO,(íuj) » CaCO,(s) + H : 0(/) 122.96] 

Carbelos 

Os compostos binários de carbono com metais, metalóides e determinados não-metais são chamados carbe- 
tos. Existem três tipos: iônico, intersticial e covalente. Os carbetos iònicos são formadas pelos metais mais ativos. 
Os carbetos iônicos mais comuns contêm o íon ncetilelo (C,* - ). Esse íon d isoeletrônico de N,, cuja estrutura de Le- 
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; 'J =c.j tem uma ligaçáo tripla carbono-carbono. O carbeto iónico mais importante é o carbeto de cálcio 
iC rr duvido pela redução do CaO rom carbono a altas temperaturas: 

2CaO(s) + 5C(s) *2CaÇ,(sO + CO 2 (s) [22.971 

Ü ion carbeto c uma base muito forte que reage com água para formar acetileno (H — C = C — H), como na se- 
çrnnte reação: 


CaC(s) + 2H,0(/) * Ca(OH),(fltj) + C,H,(tf) [22.9S] 

O carbeto de cálcio é, por isso, uma fonte sólida conveniente de acetileno, usado na solda (Figura 22.17). 

Os carbelos intersticiais são formados por muitos metais de transição. Os átomos de carbono ocupam espaço» 
vazios (interstícios) entre os átomos de metal de maneira semelhante aos hidretos intersticiais. (Seção 22 2 
O carbeto de tungsténio, por exemplo, é muito duro e resistente ao calor, portanto usado para fazer ferramentas dt 
corte. 

Os carbetos covalentes são formados pelo boro e pelo silício. O carbeto de silício (SiC), conhecido como Carlv 
rundum ™, é usado como abrasivo em ferramentas de corte. Quase tão duro como o diamante, SiC tem estrutura 
parecida com a do diamante, com átomos de Si e C alternados. 

Outros compostos inorgânicos de carbono 

O cianeto de hidrogênio, HCN (Figura 22.-18), é um gás extremamente to- 
xico que tem odor de amêndoas amargas. É produzido pela reação de um sai 
de cianeto, como NaCN, com um ácido (veja o quadro "Como tazer 22.2 (c)"). 

As soluções aquosas de HCN são conhecidas como ácido cianídrico. A ne 
utralização com uma base, como NaOH, produz sais de cianeto, com.. 
NaCN. Os cianetos são usados na fabricação de vários plásticos bem conheci- 
das» incluindo náilon e Orion 1 ' 1 . 0 íon CN forma complexos muito estáveis con 
a maioria dos metais de transição. = : I Seção 1 7.5) A ação tóxica de CN é cau- 
sada por sua combinação com ferro(IIT) na oxidase do citocromo, enzima-cha- 
ve envolvida na respiração. 

O dissulfetn de carbono, CS, (Figura 22.48), é um importante solvente it> 
dustrial para ceras, graxas, celuloses e outras substâncias apoiares. É um líqui- 
do volátil incolor (pe - 46,3 n C). O vapor é muito tóxico e altamente inflamáve' 
O composto é formado pela reação direta de carbono com enxofre a alta tem- 
peratura. 


Q) 

Cianetu de hidrogênio 



Di. -.sulfeto de carbono 


Figura 22.48 Estruturas do 
cianeto de hidrogênio e do 
dissulfeto de carbono. 


22.1 0 Outros elementos do grupo 4A: Si, Ge, Sn e Pb 

Os outros elementos do grupo 4 A, em adição ao carbono, são o silício, o gcrmánio, o estanho e o chumb 
A tendência geral do caráter não-metálico para o metálico à medida que descemos na família é surpreendem 
temente evidente no grupo 4A, aparecendo mais claramente no silício. 

Tendências gerais dos elementos do grupo 4A 

Algumas propriedades dos elementos do grupo 4A são dadas na Tabe_ 
22.7. Os elementos possuem a configuração eletrónica do nível mais exterr 
nshijT. As eletronegatividades dos elementos são em geral baixas; os carbet - 
que formalmente contêm íons C 1 são observados apenas no caso de algu: - 
compostos de carbono com metais muito ativos. A formação de ions 4+ pe 
perda de elétron não é observada para qualquer um desses elementos; as ener- 
gias de ionização são muito altas. Fntretanto, o estado de oxidação +2 é enccr 
trado na química do germãnio, estanho e chumbo, sendo o principal estado c 
oxidação do chumbo. A grande maioria dos compostos dos elementos do gru- 
po 4A são ligados covalentemente. O carbono forma um máximo de qual' 
ligações. Os outros membros da família são capazes de formar números 
coordenação maiores pela expansão do nível de valência. 


4A 
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I TABEI A 22.7 Propriedades dos elementos do grupo 4A 





Propriedade 

C 

Si 

Ge 

Sn 

Pb 

Raio atómico (À) 

0,77 

1,77 

1.22 

1,40 

1.46 

Primeira energia de ionização (kl/ mol) 

1.086 

786 

762 

709 

716 

EletronegaHvidade 

2,5 

1,8 

1,8 

1.8 

1.9 

Entalpia da ligação simples X — X 
(k]/mol)' 

348 

226 

188 

151 

— 


O carbono difere dos outros elementos do grupo 4A em sua pronunciada 
habilidade em formar ligações múltipla* tanto com ele mesmo quanto com ou- 
tros não-metais, especialmente N, O e S. A origem desse comportamento foi 
considerada anteriormente. (Seção 22. 1 J 

A Tabela 22.7 mostra que a força de uma ligação entre dois átomos de 
determinado elemento diminui à medida que descemos no grupo 4A. As liga- 
ções carbono-carbono são bastante fortes. O carbono, consequentemente, tem 
habilidade surpreendente para formar compostos nos quais os átomos de car- 
bono estão ligados entre si em cadeias extensas c anéis, responsáveis pela exis- 
tência de grande número de compostos orgânicos. Outros elementos, 
especialmente os da vizinhança do carbono na tabela periódica, podem tam- 
bém formar cadeias e anéis, mas essas ligações são de longe muito menos im- 
portantes nas químicas desses outros elementos. A força da ligação Si — Si (226 
kj /mol), por exemplo, é muito menor que a força da ligação Si — O (386 k| /mol). 
Como resultado, a química do silício é dominada pela formação de ligações Si 
— O, e as ligações Si — Si têm papel mais secundário. 

Ocorrência e preparação do silício 

O silício é o segundo elemento mais abundante, depois do oxigênio, na 
crosta da Terra. Ele ocorre como Si0 2 e em uma enorme variedade de minerais 
silicatos. O elemento é obtido pela redução do dióxido de silício fundido com 
carbono a alta temperatura. 

Si0 2 (/) + 2C(s) ► Si(/) + 2CO( t ç) [22.99] 

O silício elementar tem estrutura do tipo da do diamante (veja Figura 
ll.-n(a)). O silício cristalino é um sólido cinza com aparência metálica que se 
funde a 1.410 "C (Figura 22.49). O elemento é semicondutor (Seção 23.3 1 e, 
portanto, usado na fabricação de transistores e células solares. Para ser usado 
como semicondutor, ele deve estar extremamente puro, possuindo menos de 
10~ 7 % (1 ppb) de impurezas. Um método de purificação é tratar o elemento 
com CU para formar SiCl 4 . Este é um líquido volátil purificado por destilação 
fracionada e, depois, reconvertido ao silício elementar pela redução com H ; : 

SiCI 4 (g) + 2H,(g) ► Si(s) + 4HC%) [22.100] 

O elemento pode ser adícionalmente purificado pelo processo de refina- 
mento de zona. Nesse processo, uma espiral aquecida é passada lentamente ao 
longo de um tubo de silício, como mostrado na Figura 22.50. Uma banda estrei- 
ta do elemento é assim fundida. À medida que a área fundida é varrida lenta- 
mente pelo comprimento do tubo, as impurezas concentram-se na região 
fundida seguindo-a para o final do tubo. A porção superior purificada do tubo 
é retida para a fabricação de dispositivos eletrônicos. 



Figura 22.49 Silício elementar. 
Para se preparar aparelhos 
eletrónicos, o pó de silício é 
fundido, contraído em um único 
cristal, (acima) pelo refinamento 
por zona. As bolachas de silício 
(abaixo), cortadas do cristal, são 
subsequentemente tratadas por 
uma série de técnicas distintas para 
a produção de vários aparelhos 
eletrônicos. 



Seção fundida 


Espiral de 
aquecimento 
movida lentamente 
ao longo do tubo 

— Tubodesilick' 


Atmosfera inerte 


Figura 2Z50 Aparelho de 
refinamento por zona. 
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Si 



Figura 22.51 Estrutura do tetraedro de SiO, do íon 
SiO/~. Este íon é encontrado em diversos minerais, 
como o zireão (ZrSiOJ. 




Figura 22.52 Estrutura 
geométrica do íon Si 2 0.*", 
formado pelo 
compartilhamento de um 
átomo de oxigênio por 
dois átomos de silício. Esse 
íon está presente em diversos 
minerais, como hardystonita 
[Ca 7 Zn(SijO,)]. 


Silicatos 

O dióxido de silício e outros compostos que contêm silício e oxigênio compreer- 
dem mais de 90% da crosta da Terra. Os silicatos são compostos nos quais um átomr 
de silido é rodeado de maneira tetraédrica por quatro oxigénios, como mostrado tv 
Figura 22.51. Nos silicatos, o silido é encontrado em seu estado de oxidação mais co- 
mum, +4. 0 íon simples SiO, 4 ", conheddo como ortossilicato, é encontrado em pouco- 
minerais silicatos. Entretanto, podemos ver os tetraedros de silicatos como blocos bá- 
sicos usados para construir estruturas de minerais. Os tetraedros individuais são uru- 
dos por um átomo de oxigênio comum que serve como um vértice de ambos os 
tetraedros. 

Podemos unir dois tetraedros de silicatos, por exemplo, compartilhando um át 
mo de oxigênio, como mostrado na Figura 22.52. A estrutura resultante, chamada de 
íon dissiliatto, tem dois átomos de Si e sete átomos de O. Si e O estão nos estados dt 
oxidação +4 e -2, respectivamente, em todos os silicatos, logo a carga total do íon 
deve ser coerente com esses estados de oxidação. Assim, a carga em Si,CL é (2)(+4 - 
(7)(-2) - -6; ele é o íon Si,0/". O mineral thonvitita (ScSu0 7 ) contém íons Sij0 7 ' . 

Na maioria dos minerais silicatos um grande número de tetraedros de sílicat - 
sào unidos para formar cadeias, camadas ou estruturas tridimensionais. Podemos 
conectar dois vértices de cada tetraedro a dois outros tetraedros, por exemplo, lt- 
vando a uma cadeia infinita com um esqueleto... O — Si — O — Si... Essa estrutura 
chamada cadeia de silicato de fibra única, está representada na Figura 22-53U 
Como mostrado, essa cadeia pode ser visualizada como unidades repetidas de íon 



Cadeia de silicato de fibra única, SiíCV* Camada bidimensional de silicato, Sij0 5 2 

(a) (b) 

Figura 22.53 As estruturas do silicato consistem em tetraedros ligados por seus vértices. Os tetraedros são ligados por um 
atomo de oxigénio compartilhado, (a) Representação de uma cadeia infinita de fibra única de silicato. Cada tetraedro é 
ligado a dois outros. O quadro mostra a unidade repetitiva da cadeia, similar à célula unitária dos sólidos (Seção 11.7); a 
cadeia pooe ser . ista como um número infinito de unidades repetitivas, posicionadas lado a lado. A unidade repetitiva terr 
fórmula ae 5EO/ ou como uma fórmula mais simples, SiO,*". (b) Representação de uma estrutura bidimensional de 
camada. Cada tetraedro é ligado a três outros. A unidade repetitiva da camada tem a fórmula SijOj 1 '. 
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Síj0 0 *" ou, em termos de sua fórmula mais simples, SiQ, 3 O mineral enstatíta 
(\Ig5iOj) consiste em filas de cadeias de silicato em fibra com ions Mg 3 ’ entre 
as fibras para balancear a carga. 

Na Figura 22,53{b) cada tetraedro de silicato é unido a três outros forman- 
do uma estrutura infinita bidimensional de camadas. A fórmula mais simples 
dessa camada infinita é SúQf . O mineral esteatíta, também conhecido como 
pó de talco, tem a fórmula Mg 1 (Si 2 0 5 ) : (0H) : e è baseado nessa estrutura de ca- 
madas. Os íons Mg'* c OH localizam-se entre as camadas de silicato. A sensa- 
ção escorregadia do pó de talco deve-se às camadas de silicato escorregarem 
umas em relação às outras, de forma muito parecida ãs camadas de átomos de 
carbono escorregarem na grafite, fomecendo-lhe suas propriedades lubrifi- 
cantes. | Seção 11,8) 

O amianto é um termo geral aplicado ao grupo de mmerais silicatos fibro- 
sos. Esses minerais possuem arranjos na forma de corrente dos tetraedros de 
silicafos ou estruturas de camadas nas quais as camadas são formadas em ro- 
los. O resultado é que os minerais têm caráter fibroso, como mostrado na Figu- 
ra 22.54. Os minerais de amianto têm sido muito utilizados como isolantes 
térmicos, especialmente nas aplicações de alta temperatura, por causa da gran- 
de estabilidade química da estrutura de silicato. Além disso, as fibras podem 

ser tecidas em panos de amianto, que podem ser usadas para cortinas à prova de fogo e outras aplicações. Entre- 
tanto, a estrutura fibrosa dos minerais de amianto apresentam um risco à saúde. Fibras minúsculas de amianto pe- 
netram facilmente os tecidos macios, como os pulmões, onde podem causar doenças, até mesmo o câncer. O uso de 
amiantos como um material de construção comum foi, por isso, interrompido. 

Quando os quatro vértices de cada tetraedro de Si0 4 estivessem unidos a outros tetraedros, a estrutura esten- 
dc-se em três dimensões. Essa união dos tetraedros íorma o quartzo (SiO : ), que foi representado bidimensional- 
mente na Figura 11.30(a). Como a estrutura é travada junta em uma rede tridimensional muito parecida à d 
diamante (Figura 11.41(a)), o quartzo é mais duro que os silicatos do tipo fibras ou camadas. 



«L 

Figura 22.54 Amostra de 
amianto de serpentina. Observe o 
aspecto fibroso desse mineral de 
silicato. 


COMO FAZER 22.10 

O mineral crisolita c um amianto náo-carrinógeno baseado na estrutura de camadas mostrada na Figura 22-531 b i 
Além do tetraedro de silicato. o mineral contém ions Mg 3 * e OH' A análise do mineral mostra que existem 1,5 atum 
de Mg por átomo de Si. Qual é a fórmula mais simples para a crisolita? 

5olucão 

Análise: um mineral é descrito como tendo uma estrutura de camadas de sükatos com ions Mg'' e OH para balancear a 
carga e 1,5 Mg por 1 Si. Pede-se escrever a fórmula química para o mineral. 

Planejamento: como mostrado na Figura 2253(b), a estrutura de camada de silicato é baseada no ion Si,0, 3 '. Prime- 
iro adicionamos Mg 3 ' para fornecera razão Mg/Si apropriada. A seguir adicionamos ions OIT para a obtenção de urr 
composlo neutro 

Resolução: a i observação de que a razão Mg : Si é igual a 1,5 é coerente com três íons Mg 3 ' por ionSçO.,' . A adição ac 
três ions Mg*' dana Mg v (Si,0,) 4 ’ Para atingirmos o balanço de cargas no mineral, devem existir quatro íons OH pv r 
ion Si,0,' Portanto, a fórmula mais simples da crisolita é Mg,(Si,CM(QH),. 

PRATIQUE 

O ion ciclassilicalo consiste em três letraedros dc silicato unidos em um anel. O ion contem três átomos de S: * 7 41 - 
átomos de O. Qual ô a carga total no ion? 

Resposta: ó- 

Vidro 

O quartzo funde-se a aproximadamente L600°C, formando um líquido pegajoso. Durante a fusão m-La- 

ções silício -oxigénio são quebradas. Quando o Líquido é resfriado rapidamente, as ligações silício-" _ * « 
mam-se novamente antes que os átomos sejam capazes dc arranjá-los de maneira regular. Resultam «rr - ~ - » — 
amorfo, conheddo como vidro de quartzo ou vidro de sílica (veja a Figura 11.30). Muitas substância - c t ;» - 
dem ser adicionadas a SiO. para fazer com que ele se funda a uma temperatura mais baixa. O vidro c -~t 

janelas e garrafas é conheddo como vidro de barrilha e cal. Ele contém CaO e Na,0 além de SiO ; -r r-b ’ r 
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Na-O sa. rr -d unidos pelo aquecimento de dois produtos químicos baratos, a cal (CaCO,) e a barrilha (Na : CO ; ). 
:;rt , or\aios decompõe-se a temperaturas elevadas: 

CaCO,($) * CaO(s) + CO,Q?) [22.101] 

Na,CO j(s) * Na,0(s) + CO,(g) [22.102] 

Outras substâncias podern ser adicionadas ao vidro de barrilha e cal para produzir cor ou variar as proprieda- 
des do vidro de várias maneiras. A adição de CoO, por exemplo, produza cor azu-lescura do 'vidro de cobalto'. A 
substituição de Na,0 por K .O resulta em um vidro mais duro que tem alto ponto de fusão. A substituição de CaO 
por PbO resulta em um vidro de 'cristal de chumbo' mais denso com um índice de refração mais alto. O cristal de 
chumbo é usado para utensílios de vidro decorativo; o maior índice de refração fornece a esse vidro aparência par- 
ticularmente brilhante. A adição de óxidos de não-metais, como B 3 0, e P 4 O ul , que formam estruturas em rede rela- 
cionadas aos silicatos, também varia as propriedades do vidro. A adição de B,0- cria um vidro com ponto de fusão 
mais alto e maior habilidade de suportar variações de temperatura. Tais vidros, vendidos comercialmente sob as 
marcas registradas Pyrex e Kimax , são usados onde a resistência térmica ao choque são importantes, como em 
vidraria de laboratório ou de cafeteiras. 

Silicones 

Os silicones consistem em cadeias O — Si — O nas quais as posições de ligação restantes em cada silício são 
ocupadas por grupos orgânicos como CH V 



Dependendo do comprimento da cadeia e do grau de ligações cruzadas entre as cadeias, os silicones podem 
ser materiais oleosos ou semelhantes à borracha. Os silicones não são tóxicos e têm boa estabilidade com relação ao 
calor, ã luz, ao oxigênio e â água. São usados comercialmente em uma grande variedade de produtos, inrlusive lu- 
brificantes, polidores de carro, seladores e calaíetagem. Eles são usados tam- 
bém em tecidos à prova d'água. Quando aplicados a um tecido, os átomos de 
oxigênio formam ligações dc hidrogênio com as moléculas na superfície do te- 
cido. Os grupos orgânicos hidrofóbicos (repelentes de água) do silicone ficam 
expostos à interface com a água, agindo como uma barreira. 


22.11 Boro 


Nesse ponto, o boro é o único outro elemento deixado para se considerar 
no levantamento dos nào-metais. O boro é o único elemento do grupo 3A 
que pode ser considerado não-metálico. O elemento tpm estrutura de rede 
estendida. Seu ponto de fusão (2.300 J C) é intermediário entre o do carbom 
(3550 “C) e o do silício (1.410 "C). A configuração eletrônica do boro c 
[He]2r2p'. 

Inúmeras moléculas contêm apenas boro e hidrogênio, uma família de 
compostos chamada boranos. O borano mais simples é BH,. Essa molécula 
contém apenas seis elétrons de valência e é uma exceção á regra do octe- 
to. 5eção S.D Como resultado, BH, reage com ele mesmo para formar d:- 
borano (B : l IJ. Essa reação podo ser visualizada como uma reação ácido-base 
de Lewis (Seção 16.1 1 ), na qual um par de elétrons Ligantes em cada molécula dc 
BH, é doado para a outra. Como resultado, o diborano é uma molécula siiigular 
na qual os átomos de hidrogênio parecem formar duas ligações (Figura 22.55). 

Os átomos de hidrogênio compartilhados entre os dois átomos de bon 
compensam de certa forma a deficiência nos elétrons de valência ao redor dt- 
cada átomo de boro. Todavia, o diborano é uma molécula bastante reativa es 
pontaneamente inflamável ao ar. A reação de B 7 H. com O, é extremamente 
exo térmica. 


3A 




Diborano, BjH 6 


Figura 22.55 Estrutura do 
ríocraro (B ; H 4 ). Dois dos átomos de 
- -*z±-r . ponte entre os dois 

g fornecendo um centro 
>e £-á molécula. Dois dos 
ate rx : > - restantes encontram-se 
em caCá ido tío centro de B 2 H,, 
danoo um i-c-ente de ligação 
apnojr>m,3iii'7vr r - , .i letraedrico ao 
reoor doí njrrs i; B. 
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BjH.íg) + 30 2 (g) » B ,0,(s) + 3H,0&) AH° = -2.030 kj I— 

Outros boranos, comoopentaborano(9) (B S H„), também são muito reativos. O decaborano (B lD H, 4 )éestave. ±. 
ar à temperatura ambiente, mas sofre reação muito exotérmica com 0 3 a altas temperaturas. Os boranos tem : 
explorados como combustíveis sólidos para foguetes. 

O boro e o hidrogênio também formam uma série de ânions, chamados ãnions boranos. Os sais do íon boroiaiv- 
to (BH 4 ') são muito utilizados como agentes redutores. Esse íon é isoeletrônico de CH, e NH/. A carga mais baixa 
do átomo central em BH 4 ‘ significa que os hidrogénios de BH_ são 'hidrídricos', isto é, possuem carga parcial nega 
tiva. Assim, não é de surpreender que os boroidretos sejam bons agentes redutores. Oboroidrelo de sódio (NaBH. 
é normalmente usado como agente redutor para determinados compostos orgânicos. Você o encontrará novamen- 
te caso faça uma disciplina de química orgânica. 

O único óxido de boro importante é o óxido bórico (BjOJ. Essa substância é o anidrido do ácido bórico, que po- 
demos escrever como H,BO, ou B(OH) v O ácido bórico é um ácido tão fraco (K, - 5,8 x IO' 10 ) que as soluções de 
HBO, são usadas como colírio. Ao ser aquecido, o árido bórico perde água pela reação de condensação similar a 
descrita para o fósforo na Seção 22.8: 


4HjB0 3 (s) » FLB.O^s) + 5H ; 0(ff) [22.1041 

O ácido diprótico H ; B 4 Q. é chamado ácido tetrabórico. O sal hidratado de sódio, Na,B 4 0 ; . 10H 2 O, chamado bó- 
rax, ocorre em depósitos de lagos secos na Califórnia e também pode ser facilmente preparado a partir de outros 
minerais de borato. As soluções de bórax são alcalinas, e a substância é usada em vários produtos de lavanderia <.• 
limpeza. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O composto inter-halogênio BrF, é um liquido volátil cor de palha. O composto exibe apreciável condutividade elétri- 
ca devido ã auto-ionização. 

2BrF,(/) - BrFY(srir) + BrF,‘(so/r) 

(a) Quais são as estruturas moleculares dos íons BrF,’ e BrF 4 ‘? (b) A condutividade elétrica de BrF, diminui com o au- 
mento da temperatura. O processo de auto- ionização é exotérmico ou endotérmico? (c) Uma característica química de 
BrF, é que ele age como um árido de Lcwis mediante íons fluoreto. O que é esperado quando KBr é dissolvido em BrF,? 

Solução (a) O íon BrF.’ tem um total de 7 + 2(7) - 1 = 20 elétrons no nível de valência. A estrutura de Lewis para o 
íoné: 

ÊK-ft-fcT 

Como existem quatro domínios de pares de elétrons ao redor do átomo central de Br, o arranjo resultante é tetraédri- 
co. (Seção 9 . 2 ) Uma vez que dois desses domínios estão ocupados por pares de elétrons Ügantes, a geometria mo- 
lecular é não-linear. 



O íon BrF, tem um total de 7 + 4(7) + 1 = 36 elétrons, levando ã seguinte estrutura de Lewis: 


.‘: F \ .. .. 

:F— Br— f: 

■■ • y; 


848 


Química: a ciência central 


Como existem seis dominius de pares de elétrons ao redor do átomo central de Br nesse íon, o arranjo é octaédrfco. 
O' dois pares de elétroas nào-ligantes estão localizados etn oposição no octaedro, levando a uma geometria molecular 
quadrática plana. 



jr* Sj 


(b) A observação de que a condutividade diminui à medida que a temperatura aumenta indica que existem poucos 

íons presentes na solução n temperatura mais alta. Portanto, o aumento da temperatura faz com que o equilíbrio se 
desloque para a esquerda De acordo com o principio de Le Châtelier, esse deslocamento indica que a reação éexotér- 
mica conforme prossegue da esquerda para a direita ( Seç ãn I r>.6Ç 

(c) Um ácido de Lewis é um receptor de pares de elétrons. So ão 16 . Os íons fluoreto têm quatro pares de elé- 

trons na camada de valência e podem agir como uma base de Lewis (um doador de par de elétrons). Assim, podemos 
visualizar a seguinte reação ocorrendo: 



. 

F— Br'— F 


F' + BrF-) * BrFj 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 22.1 A tabela periódica é útil 
para organizar e lembrar a química descritiva dos ele- 
mentos. Entre os elementos de determinado grupo, o ta- 
manho aumenta com o aumento do número alômico, e a 
eletronegatívidade e a energia de ionização diminuem. 
O caráter não-metálico iguala-se à elctronegativ idade, 
de forma que os elementos mais não-metálicos são en- 
contrados na parte direita superior da tabela periódica. 
Entre os elementos não-metálicos, o primeiro membro 
de cada grupo difere drasticamente dos outros mem- 
brc<: ele forma um máximo de quatro ligações com ou- 
tros átomos e exibe tendência muito maior para formar 
li cações .t que os elementos mais pesados esse grupo. 

Uma vez que O, e HO são abundantes no mundo, 
focamos em dois tipos de reações importantes e gerais à 
medida que abordamos a química descritiva dos não-me- 
tais reações de oxidaçáo por O, e reações de transferên 
da de prótons envolvendo H ; 0 ou soluções aquosas. 

Seção 22.2 O hidrogênio tem três isótopos: prótio 
( ] HL deutério i * H) e trítio { \ H). O hidrogénio não é um 
membro de nenhum grupo periódico, apesar de ser ge- 


ralmente colocado acima do lítio. O átomo de hidrogé- 
nio pode perder um elétron, formando ET, ou ganhar 
um elétron, formando ET (o ion hidreto). Como a liga- 
ção H — H ê relativamente forte, H, é regularmente 
não-reativo, a menos que ativado por calor ou catalisa- 
dor. O hidrogênio forma uma ligação muito forte com o 
oxigênio, de forma que as reações de H : com compostos 
contendo oxigênio em geral levam à formação de ELO 
Uma vez que as ligações em CO e CO ; são ainda mais 
fortes que a ligação O — H, a reação de H ; 0 com carbo- 
no ou determinados compostos orgânicos leva à forma- 
ção de H,. O íon é capaz de oxidar muitos metais 

levando aos íons metálicos e à formação de H ? (g). A ele- 
trólise de água também forma H,(#). 

Os compostos binários de hidrogênio são de três ti- 
pos gerais: hidretos iônicos (formados por metais ati- 
vos), hid retos metálicos (formados por metais de transi- 
ção) c hidretos moleculares ( formados por não-metais 
Os hidretos iônicos contêm o íon ET; como esse ion é ex- 
tremamente básico, os hidretos iônicos reagem com a 
água para formar H, e OH . 
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Seções 223 e 22.4 O* gases nobres (grupo SA) exi- 
bem uma reatividade química muito limitada por causa 
da excepciona) estabilidade de suas configurações ele- 
trónicas Os fluoretos e óxidos de xenõniu e KrF, sâo os 
compostos mais bem estabelecidos de gases nobres. 

Os halogênio» (grupo 7A) ocorrem como moléculas 
diatõmicas. Fies têm as eletronegatividade» mais altas 
dos elementos em cada período da labcla periódica. I o- 
dos, com exceção do Qúor, exibem estados de oxidação 
variando de-1 a -7 . 0 flúor é o elemento mais eletrone- 
gativo, logo ele está restrito aos estados de oxidação 0 e 
-1.0 poder oxidante do elemento (a tendência em for- 
mar o estado de oxidação -1) diminui á medida que 
descemos nn grupo. Os haletos de hidrogênio estão en- 
tre os compostos mais úteis desses elementos; esses ga- 
ses dissolvem-se em água para formar ácidos balídricos. 
como HCl((?íj). O ácido íluorídrico reage com a sílica c é. 
consequentemente, usado para gravar em vidros. Os 
iutcr-halngénios são compostos formados entre dois 
halogénios diferentes. O cloro, o bromo e o iodo for- 
mam uma série de oxiácidos, na qual o átomo de halo 
gênio está em estado de oxidação positivo. Es.sc» com- 
postos eseus oxiánions associados são agentes oxidantes 
fortes. 

Seções 22.5 e 22.6 O oxigénio tem dois alótropos, 0. 
e O n (ozônio), O ozônio é instável comparado a O,, é um 
agente oxidante mais forte que O,. Muitas reações de O, 
levam a óxidos, compostos nos quais o oxigênio esta em 
estado de oxidação -2, Os óxidos solúveis de não mo 
tais geralmente produzem soluções aquosa» ácidas; 
são chamados anidridos ácidos ou óxidos ácidos Em 
contraste, os óxidos metálicos produzem soluções bási- 
cas e são chamados anidridos básicos ou óxidos bási- 
cos Muitos óxidns metálicos insolúveis em água 
dis&olvem-se em ácidos, acompanhados pela formação 
de 11,0, Os peróxidos contêm ligações O — O e oxigê- 
nio em estado de oxidação -1 . Os peróxidos são instáve- 
is, decompondo-»e em O, e óxidos. Em tais reações os 
peróxidos são simultaneamente oxidados e reduzidos, 
processo chamado desproporcionamento. Os superò- 
xidoa contêm o íon O. no qunl o oxigênio esta em esta 
do de oxidação - A. 

O enxofre e o mais importante dos outros elementos 
do grupo bA. Ele tem varias formas alotrópicas; a mais 
estável ã temperatura ambiente consiste em anéis S s 
O enxofre forma dois óxidos, S0, e S0 V ambos impor- 
tantes poluentes atmosféricos. O trióxido de enxofre é o 
anidrido do acido sulhíriço, o composto de enxofre 
mais importante e o produto químico mais produzido 
industrialmente. O acido sulfúrico é um ácido íotte e 
um bom agente desidratanto. O enxofre também forma 
vários oxiãníons, incluindo os ions SO; (sulfito), S0 4 ' 
(sulfato) e S,0 4 *’ (tiossulfato). O enxotre é encontrado 
combinado com muitos metais como sulfeto, no qual o 
enxofre está em estado de oxidação -2. Esses compostos 
geralmento reagem com ácidos para formar sulfeto de 


hidrogênio (FÉS), que tem odor semelhante a. v. 
ovo podre 

Seções 22.7 e 22.8 O nitrogênio é encontraú r.j - 
tureza como moléculas de ISJ-. O nitrogênio huiIlV- v . 
quimicamente muito estável por causa dn forte ia j ; 

N = N. Ele pode ser convertido em amónia pole . 
cesso de I laber: uma vez que a amónia é prepara ú. 
pode ser convertida em uma variedade de campos: 
diferentes que exibem estados de oxidação do nitnciç 
nio variando enlre -3 e -t 5. A mais importante com c-- 
são industrial de amónia é o processo de Ostwald * 
qual a amónia é oxidada a acido nítrico (HN0 4 ) O ni- 
trogênio tem três óxido» importantes: óxido nitros 
(N„Q), óxido nítrico (NO) e dióxido de nitrogénio (NO. 
O acido nitroso (HNO-) é um ácido fraco; sua base con- 
jugada e o ton nitnto (NO-,’). Outro composto de nítr. - 
gênio importante c a liidrazina (N_HJ. 

O fósforo e o mais importante dos elemento» restan- 
tes do grupo 5A. Ele ocorre na natureza na forma de mi- 
nerais fos fálicos, O fósforo tem variei a lo tropas 
inclusive o fósforo branco que consiste em telraedros P. 
Na reação com os halogénios, o fósforo forma os triale- 
(os f PX- ) e penla haletos ( PX n ). Esses compostos sofrem 
hidrólise para produzir um oxiaddo de fósforo e H\ 
O fósforo forma dois óxidos, PO., e P 4 Ü„ r Seus ácidos 
correspondentes, o ácido fosforoso e o ácido fosfórico 
sotrem reações de condensação quando aquecido- 
Os compostos de fósforo são importantes na hioquí- 
mica e como fertllizanles. 

Seções 22.9 c 22. 10 O carbono tem trés alótropos: dia- 
mante, grafite e fulereno. As formas amorfas de carbor,, 
incluem carvão ativo, carbono preto e coque. O carh 
no forma dois óxidos comuns, CO e CO,. A» soluções 
aquosas de CO, produzem ácido dipróhco fraco áddo 
carbónico (H,CO,), que é ácido pal dos sais hidrogen ■ 
carbonato e carbonato, O» compostos binários de çarb> - 
no são chamados carbetos. Os carbetos podem - 
iônicus. intersticiais ou covaientes. O carbeto de cale. 
(CaC,) contém o ion fortemente básico acetileno (C • 
que reage com água para fórmar acetileno. Outros com- 
postos dc carbono importantes incluem o cianeto de h; 
drogènio (HCN) e seus sais cianeto correspondeu ít - 
bem como o dissulíeto de carbono (CS,). O carbono f er- 
ma também grande numero de compostos oigamc - 
abordados no Capítulo 25. 

Os outros elementos do grupo 4A mostram grand 
diversidade nas propriedades físicas e químicas. - i - 
do. o segundo elemento rnais abundante, é im - 
condutor. Ele reage com Cl. para formar biC! -»~ 
líquido a temperatura ambiente O silício famu lou- 
ções Si — O fortes e ocorre em uma variedaá. d- 
rais silicatos Os silkatos consistem em tetra-X-» — 
SiO + , unidos em seus vértice» para formar >Z- 
madas ou estruturas tridimensionais. O - 
mensional mais comum e o quartzo (SiO * L • 

uma forma amorfa (não-cristalina) de SiO - - * 
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. nlirr cadeias O — Si — O com grupos orgânicos liga- 
■ ' ; ' átomos de Si. Da mesma forma que o silício, o 
germànio è um metalóide; o estanho e o chumbo são 
metálicos. 

Seção 22.11 0 boro é o único elemento do grupo 3A 
que é um não-metal. Ele forma uma variedade de 
compostos com o hidrogênio, chamados boroidretos 


ou boranos. O diborano (B,HJ tem uma estrutura sin- 
gular rom dois átomos de hidrogênio qup fazem uma 
ponte entre os dois átomos de boro. Os boranos reagem 
com o oxigênio para formar oxido bórico (BjO,), no qual 
o boro está em estado de oxidação +3. 0 óxido bórico é o 
anidrido do ácido bórico (H : BOj). O ácido bórico sofre 
reações de condensação facilmente. 


Exercícios 


Tendências periódicas e reações químicas 

22.1 Identifique cada um dos seguintes elementos como me- 
tal, não-metal ou metalóide: (a) antimònio, (b) estrôn- 
cio; (c) cério: (d) selênio; (e) rõdio; (f) criptônio. 

22.2 Identifique cada um dos seguintes elementos como me- 
laJ, não-metal ou metalóide; (a) rêrvio, (b) arsénio; (c) ar- 
gõnio; (d) zireônio; (e> telúrio; (f) gálio. 

22-3 Considere os elementos Ü, K, Cl, C, Ne e Ar. Selecione 
o elemento dessa lista que (»1 é mais eleironegativo; 

(b) tem maior caráter metálico; (c) forma um ion posi- 
tivo mais facilmente, (d) tem o menor raio atômico; (e) 
forma ligações n mais facilmente. 

22.4 Considere os elementos O, Ba, Co, Be, Br e Se. Selecio- 
ne o elemento dessa lista que (a) ê mais eletronegativo; 

(b) evibe um estado de oxidação máximo de +7; (c) per- 
de um elétron mais facilmente; (d) forma ligações » 
mais facilmente; (e) é um metal de transição. 

22.5 Explique as seguintes observações: (a) O composto de 
fluoreto mais alto formado pelo nitrogênio é NF V en- 
quanto o fósforo forma PF, facilmente, (b) Apesar de 
CO ser um composto conhecido, SiO não existe sob 
condições normais, (c) Asl 1, é um agente redutor mais 
forte que NH V 


22.6 Explique as seguintes observações: (a) HNO-, é um 
agente oxidante mais forte que H,PO,, <b) O silído 
pode formar um ion com seis átomos de flúor, SiF„ : , 
enquanto o carbono é capaz de se ligar a um máximo de 
quatro, CF.,, (c) Existem três compostos formados pelo 
carbono e hidrogênio que conlêm dois átomos de car- 
bono cada (CjH 3 , C.H* e CH J, enquanto o silício iorma 
apenas um composto semelhante (Si,H tl ). 

22.7 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções 

(a) I jNj(s) + H,O(0 » 

(b) C 3 H 7 0H(/)+0.(g) ► 

(c) NiO(í) + C(s) * 

(dl AlP(s) + H,O(0 ► 

(e) N»jS(s) r HCl(iiç) • 

22.8 Complete e taça o balanceamento das seguintes equa- 
ções: 

(a) NaOCHjfs) ♦ H,0(/) • 

(b) CuO(s) + HNO s (fli;) * 

(c) WO,(s) + H&) * 

(d) NH.OH(/) f Qj(jf) 

(e) Al,C,(s) + H,0(ll ► 


Hidrogênio, gases nobres e halogênios 

22.9 (a) Dê os nomes e os símbolos químicos para os três isó- 
topos do hidrogênio, (b) Liste os isótopos em ordem 
decrescente de abundância natural. 

22.10 Qual isótopo do hidrogênio é radioativo? Escreva a 
equação nuclear para o decaimento radioativo desse 
isótopo. 

22.11 Por que o hidrogênio é frequentemente colocado no 
grupo 1 A ou 7A da tabela periódica? 

22.12 Por que ns propriedades do hidrogênio são diferentes 
tanto daquelas dos elementos do grupo 1 A quanto das 
dos elementos do grupo 7A? 

22.13 Faça a equação balanceada para a preparação de H : 
usando: (a) Mg e um ácido, (b) carbono e vapor; (c) me- 
tano e vapor. 

22.14 Liste (a) três meios comerciais de produção do H : ; 
(b| três usos industriais do H-. 

22.15 Complete c faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções: 

(a) NaH(s) + H,0(/) 

(b) Fefs) + H,SÒ,(mj) » 

(c) H-ljç) + Br 2 ($) ► 


(d) Na(/) + » 

(e) PbO(s) + H ; (g) » 

22.16 Faça equações balanceadas para cada uma das segur 
tes reações (algumas dessas são similares às reaçe-’ 
mostradas no capítulo), (a) O alumínio metálico reae* 
com áados para formar gás hidrogênio, (b) O vapor r--> 
ge com magnésio metálico para produzir óxido •> 
magnésio e hidrogênio, (c) O óxido de manganêsiTY e 
reduzido a óxido de manganès(ll) por gás hidrogénio 

(d) O hidreto de cálcio reage com água para gerar gás 
hidrogênio. 

22.17 Identifique os seguintes hidretos como iônicos, metáli- 
cos ou moleculares: (a) Bjl I„, (b) Rbl 1; (c) Th^ll^. 

22.18 Identifique os seguintes hidretos como iônicos, metáli- 
cos ou moleculares: (a) Bali.,; (b) H.Te; (r) TiH I 7 . 

22.19 Por que o xenftnio forma compostos estáveis com flúor 
e não forma com argònio? 

22.20 Por que os gases nobres foram a última família de ele- 
mentos a ser descoberta? 

22.21 Escreva a fórmula química para cada um dos seguinli- 
compostos e indique o estado de oxidação do halogênic 
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ou do li tomo de gás nobre em cada um: (a) íon bromalo; 

(b) áctdo lodrídrico; (c) trifluoreio de bromo; (d) hipo- 
clnrito de sódio; (e) ácido perclrtrico, (0 tetrafluoreto de 
xenônio. 

22.22 Escreva a fórmula química para cada um dos seguintes, 
itens e indique o estado de oxidarão do Kalogénio ou 
do átomo de gás nobre em cadj um. (a) hipobromito 
de cálao; (b) ácido brómico; (c) tnóxido de venònio; 
(d) íon perclorato; (e) ácido iodoso; (0 pentafluoreto de 
iodo. 

22.23 Dê nome aos seguintes compostos (a) KCIOy (b) Ca(IO t )j; 

(c) AlCl-j (d) HBrO v - (ei H,IO v (fi XeF 4 . 

22.24 Dé nome aos seguintes compostos: (a) Fe(C10,),; 0>) 
HCIO-,; (c) XeF,,; (d) BrFy (c) XeOF^; (f) HIO, (nomeie 
como um áddo). 

22.25 Explique cada uma das seguintes observações: (a) A tem- 
peratura ambiente, Lé um sólido. Br . éiim líquido e G.e 
F. são gases, (b) F. não pode ser preparado por oxidação 
eletruLítica de soluções aquosas de F. (c) O ponto de ebu- 
lição de HF é bem mais alto que os dos outros haletos de 
hidrogênio, (d) Os halogénios diminuem seu poder de 
oxidação na ordem F, > CL > Br, > L- 

22.26 Explique as seguintes observações: la) Para um dado 
estado de oxidação, o poder ácido do oxiácido em so- 
lução aquosa diminui na ordem dom > bromo > iodo 


(b) O ácido fluoridrico não pode ser guardado em cv- 
rafas de vidro, (c) Hi não pode ser preparado por - - 
mentodeNa! com ácido suUiiricu. (d) Ó inter-haloytr 
1G- é conhecido, mas BrCl 3 não ê. 

22.27 Escreva equações balanceadas para cada uma das se- 
guintes reações (algumas das quais são semelhante? 
mas não idênticas ás reações mi istradas neste capitulo ■ 

(a) o bromo forma íon hipobromito pela adição de ba- 
etn solução aquosa, (b) O cloro reage com uma solução 
aquosa de lodeto de sódio. 

22.28 Escreva equações balanceadas para cada uma das •*.- 
guintes reações (algumas das quais são similares, mas 
não idênticas às reações mostradas neste capítulo), 
(a) O brometo de hidrogénio é produzido por aqueci- 
mento de brometn de cálcio com áddo fosfórico. Cb) O 
fluoreto de hidrogênio aquoso reage com carbonato de 
cálcio sólido, formando fluoreto de cálcio insolúvel em 
agua. 

22.29 Determine as estruturas geométricas das seguintes 
espédes: (a) 1CI 4 ~, (b) CIO, ; (c) H,lOy (d) XeF ? . 

22.30 O composto inter-hali>gènio BrF 3 (f) reage com o fluore- 
to de antimònio(V) para formar o sal (BrF 5 ’)(SbF, ). 
Escreva a estrutura de Lewis para o cãtíon e o áriion 
dessa substância, bem como descreva a provável estru- 
tura de cada uma 


Oxigênio e elementos do grupo 6A 

22.31 (ai Liste três usos industriais de O,, (b) Liste dois usos 
industriais de O,. 

2232 Dé a estrutura do ozônio Explique por que o compri- 
mentuda ligaçáoO — O no ozônio (1.28 Â)é maior que 
em O, (1,21 Ã). 

22.33 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções: 

(a) CaO(s) + ► 

(b) AljOj(s) + H><f) ► 

(c) Na,Oj(s) - H.O(/) ► 

(d) N,Q,(g) + H Xni) » 

(e) KÓ,(s) + H.Ò(/) 

(f) IMO(g) + 0 3 (g) ► 

22.34 Escreva equações balanceadas para cada unia das se- 
guintes reações, (a) Quando o óxido de mereúrio(TT) 
for aqueddn, ele se decompõe para formar O, e mercú- 
rio metálico (b) Quando o nitrato de cobre(II) for 
aquecido intensamente, ele se decompõe para formar 
óxido de cobre(TT), dióxido de nitrogênio e oxigênio. 

(c) Osulfelo dediutnbo(II), PbS(s), reage com o ozônio 
para formar PbS0 4 (s) e 0 2 (g) (d) Ao ser aquecido ao 
ar, ZnS(s) ú convertido em ZnO. (e) O peróxido de po- 
tássio reage com CCJ,(g) para produzir carbonato de 
potássio e O, 

22.35 Determine se cada um dos seguintes óxidos é ácido, 
básico, anfótero ou neutro: (a) CO; (b) C0 2 ; (c) CaO; 

(d) Al.Oj 

2236 Selecione o membro mais áddo de cada um dos se- 
guintes pares: (a) Mn,0 7 e MnCL; (b) SnO e Sn0 3 , 
(cl SOj e SO,; (d) 510, e S0 3 ; (e) Ga.O, e IrqO.; (f) 
SO, e SeOj. 


22.37 Escreva a fórmula química para cada um dos seguintes 
compostos e indique o estado de oxidação do elemen- 
to do grupo 6A em cada um: (a) trióxido de selênio; 

(b) tinsbulfato de sódio; (c) tetrafluoreto de enxofre; 

(d) sulfeto de hidrogénio; (e) ácido sulfuroso. 

2238 Escreva a fórmula química para cada um dos seguintes 
compostos e indique o estado de oxidação do elemento 
do grupo 6A em cada um deles (a) árido sdenoso; (b) hi- 
drogenossulleto de pobtssúi; (c) telureto de hidrogênio; 
(d) dissulíeto de carbono; (e) sulfato de cálcio. 

2239 Em solução aquosa, o sulfeto de hidrogénio reduz (a) 
Fe" a Fe' ; (b) Br- a Br (c) MnO, a Mn'*; (d) HNO, a 
NG : . Em todos os casos, sob condições apropriadas, o 
produto é o enxofre elementar. Escreva uma equação 
iõnica líquida para cada reação. 

22.40 Uma solução aquosa de 50 reduz (a) KMn0 4 aquoso 
a MnS0 4 (s); (b) K,Ctj 0 7 aquoso ácido a Cr’ aquoso; 

(c) Hy,,(NOj. a mercúrio metálico. Escreva equações 
balanceadas para essas reações. 

22.41 Escreva a estrutura de Lewis para cada uma da» 
guintes esperies e indique as respectivas estrutura^ 
(a) SeO, 3 ; (b) S,C1,; (c) árido clornssulfõnico, HSO , 
(o cloro está ligado ao enxofre). 

22.42 O íon SF-. é formado quando 5F 4 (g) reage com > - - 
fluoreto contendo grandes cátions, como Csf f- ' L*»- 
nhe a estrutura de Lewis para SF 4 e SF, bem n -w 
detennine a estrutura molecular de cada urr, 

22.43 Escreva uma equação balanceado para cao . a *• A si 
seguintes reações: (a) Odióxido de enxofre . . — 
a água. (b) O sulfeto de zinco sólido react - 

do clorídrico (c) O enxofre elementar re* , ■ • - l> * - 
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-. .feto para formar o tiossulfatD. (d) O tnoxido de cn- 
• fru dissolve-se em ácido sulfúrico. 

22.44 Escreva uma equação balanceada para cada uma das 
seguintes reações. (Vocè pode ter de supor um ou mais 
dos produtos da reação, mas deve ser capaz de 
fazê-lo razoavelmente, com base no estudo deste capi- 


tulo.) (a) O seleneto de hidrogênio pode ser preparado 
pela reação de uma solução aquosa ácida em seleneto 
de alumínio, (b) O tiossullato de sódio é usado para re- 
mover o excesso de Cl, de tecidos branqueados com 
cloro. O íon tíossulfato forma S0 4 ' e enxofre elementar, 
enquanto Q, é reduzido a CT. 


Nitrogênio e elementos do grupo 5A 

22.45 Escreva a fórmula química para cada um dos seguintes 
compostos e indique o estado de oxidação do nitrogê- 
nio cm cada um: (a) nitrito de sódio: (b) amónia; <c) 
óxido nitroso; (d) cianeto de sódio, (e) ácido nítrico; 
(f) dióxido de nitrogênio. 

22.46 Escreva a fórmula química para cada um dos seguintes 
compostos e indique o estado de oxidação do nitrogê- 
nio em cada um; (a) áddo nitroso; (b) hidra/ma. (c) cia- 
neto de potássio; (d) nitrato de sódio; (e) cloreto de 
amónio; (0 nitrito de lflio. 

22.47 Escreva a estrutura de Lewís para cada uma das se- 
guintes espécies e descreva suas geometrias: (a) NH/; 

(b) HNO v (c) NjO; (d) NO,. 

22.48 Escreva a estrutura de Lewís para cada urna das se- 
guintes espécies e descreva as respectivas geometrias: 
(a) UNO-,; (b) N, , (d N,H«'; (d) NO, _ 

22.49 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções 

ta) Mg,N.(s) + HX)(/) » 

<b> NOOf) + 0,(xi * 

lc) NjO ; (ç) + li ,0(0 » 

(d) NH ^aq) -r H*(otj) » 

(e) N.H 4 (/) + 0,(g) * 

22.50 Escreva equações iõnicas líquidas para cada uma das 
seguintes reações: (a) O áddo nítrico diluído reage com 
zinco metálico com tormaçào de óxido nitroso. (b) O 
ácido nítrico concentrado reage com o enxofre com for- 
mação de dióxido de nitrogénio, (c) O áado nítrico con- 
centrado oxida o dióxido de enxofre com formação de 
óxido nítrico, (d) A hidrazína é queimada em excesso 
de gás flúor, formando NF,. (e) A hídrazina reduz 
CrQ/' a Cr(OH) 4 em base (a hidrazinn é oxidada a N,). 

22.51 Escreva as semi-reações completas balanceadas para 
(a) a redução do íon nitrato a N. em solução ácida; íb) a 
oxidaçào de NH/ a N, cm solução ácida. Qual é o po- 
tencial padrão de redução em cada caso? (Veia a Figura 
22.30.) 


22.52 Escreva as semi-reações completas balanceadas para 

(a) a redução do íon nitrato a NO em solução ácida; 

(b) a oxidação de HNO. a NO. em solução ácida. Qual 
ê o potencial-padrão de redução em cada caso? (Veja a 
Figura 22.30) 

22.53 Escreva as fórmulas para os seguintes compostos e 
indique o estado de oxidação do elemento do grupo 5A 
em cada um deles: (a) ácido orto fosfórico; <b) ácido ar- 
senoso; (c) sulfeto de antimônio(IH), (d) diidnogenofos 
fato de cálcio; (e) tos ti to de potássio. 

22.54 Escreva as fórmulas para as seguintes compostos e 
indique o estadn de oxidação do elemento do grupo 
5 A em cada um: (a) áddo fosforoso; (b) áddo ptrofosfó- 
ricu; tc) tririoreto de antimõnlo; ld) arseneto de magné- 
sio; (e) pentôxido de fósforo. 

22.55 Esclareça as seguintes observaçõo (a) o fósforo forma 
um pentadoreto, mas o nitrogênio não. fb) H 4 PO, c um 
áddo monnprõüco. tc) Sais fosfónio, comPH 4 Cl, podem 
ser formados sob condições anidras, mas não podem ser 
preparados em solução aquosa, (d) O fosfóro branco é 
extremamente reabro. 

22.56 Esclareça as seguintes observações, (a) H,PO- é um ád- 
do diprótico. (b) O ácido nítrico é um áddo forte, en- 
quanto O áddo fosfórico é fraco, (c) A rocha tos fálica é 
ineficiente como fertilizante de fosfato, (d) O íosfóro 
não existe â temperatura ambiente como molécula,- 
diatõmicas, mas o nitrogénio sim. (e) As soluções de 
Na, PO, são bem básicas 

22J7 Escreva uma equação balanceada para cada uma da- 
seguintes reações: (a) a preparação do fosforo branco a 
partir de fosfato de cálcio, fb) a hidrólise de PCI/ (cl a 
preparação de PO, a partir de P 4 . 

22.58 Escreva uma equação balanceada para cada uma das 
seguintes reações: (a) a hidrólise de PCI.; (b) a desidra- 
tação do ácido ortofosfórico para formar ácido pirofos- 
lóriro; (c) a reação de P 4 0 5 i> com a água. 


Carbono, outros elementos do grupo 4A e boro 

22.5“ Dê as fórmulas químicas para (a) ácido cianídrico; 
ibl Carborundum Vl ; tc) carbonato de cálcio; td) ace- 
tileto de cálcio. 

22-bO E\ a»- fórmulas químicas para (a) ácido carbônico; 
<bi cianeto de sódio; (c) hidrogenocarbonato de po- 
ia>si - *dl acetileno. 

22.61 £-* r a ,i estrutura de Lewfc» para cada uma das se- 
guinte-, especies: (a) CN'; (b) CO; (c) C,' ; (d) CS.; 
(e) CO-. tf) CO/ . 


22.62 Indique a geometria c o tipo de orbitais híbridos usa- 
dos por cada átomo de ca rbono nas seguintes espécies 
(a) CH,C = CH; fb) NaCN; (c) CS,; (d) C.H„. 

22.63 Complete c taça o balanceamento das seguintes equações 

(a) ZnCO,($) — U 

(b) BaC.(s) + H,0 (/) ► 

(c) CJ4 4 (g) + 0,(g) ♦ 

(d) CH,OH(0 + 0,0:) s 

(e) NnCN(f) + HClíiiij) ► 
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22.64 Compk-le o inça u balanrcairu.-fiío das seguintes equações; 

(a) COj(y) + OH (m /) » 

(b) \bHCOs(s) + H‘(ni7) ► 

(c) CaO(s) > C(s) — U 

(dJQsJ-HjOGrt-U 
(e) C uCX$) -f CO(jf) * 

22.65 Escrev a uma equação balanceada para cada uma das se- 
guintes reações' (a) o cianeto de hidrogênio é preparado 
iTinuaxlalrnuntv pela pawagem da mistura de metano, 
amónia e or sobre um catalisador a 800 ‘XI. A agua é um 
subproduto da reação, (b) O bicarbonato de sódio reage 
com ácidos para produzir gás dkindo de carbono, (c) Quan- 
do o carbonato de báno reage ao ar com o dioxido de enxo- 
fre. forma-se sulfato de bário e dióxido de carbono. 

22.66 Escreva uma equação balanceada para cada uma das 
seguintes reações: (a) a queima do magnésio metálico 
em uma atmosfera de d í oxido de carbono reduz CO, a 
carbono, (b) Na fotossinte.se, a energia solar é usada 
para produzir glicose (C„H u O f ) e O. a partir do dióxido 
de carbono e água. (c) Quando Os sais de carbonato se 
dissolvem em água, eles produzem soluções básicas. 

22.67 Escreva as fórmulas para os seguintes compostos, e in- 
dique o estado de oxidação do elemento do grupo 4A 
cm do boro em cada um (a) ácido borico. (b) tetrabro- 
rneto de silício, (cl cloreto de chumbo(ll); td| letrabora- 
to de sódio decaidratado (bórax); (e) óxido borico. 

22.68 Escreva as fórmulas para os seguintes compostos e in- 
dique o estado de oxidação do elemento do grupo 4 A 
ou do boro em cada um: U> dióxido de silício; (b) tetra- 
cloreto de gfimánio, <c) boroidreto de sódio, (d) cloreto 
estanoso; (e) diborano. 

22. 69 Selecione o membro do grupo 4A que melhor se encai- 
xa em cada uma das seguintes descrições: (a) lornia o 


oxido mais ácido, (blemaiscornumenteencuntra-! .» 
estado de oxidação +2; (c) é um componente da a i . 

22.70 Selecione o membro do grujro 4A que ineDioi >c tr 

xa em cada uma das seguintes descrições: ta) forrr ; i- 
deias de maior extensão; (b) forma o óxido mais ba> : ; 
tc) é um metfilòide que pode formar ions 2+, 

22.71 Qual a fórmula empírica e a carga unitária estão assr- 
ciadas a cada um dos tipos estruturais; (a) tetraedros j L 
SiO, isolados; (b) uma estrutura de cadeia de tetmedre^ 
de SiO, unidos nas extremidades às unidades adjacen- 
tes, <c) uma estrutura consistindo em telraedros unidos 
nas extremidades para formar um anel de seis mem- 
bros de átomos alternados de SI e 07 

22.72 Dois ãmons de sílkato são conhecidos nos quais a liga- 
ção do tetraedro forma um anel fechado. Um desses 
ânions de «rilicato cíclico contém três tetraedros de sili- 
cato, unidos em um anel. O outro contêm seis letrae- 
dros de silicato. ta) Faça um esboço desses ânions de 
sílicato ciclico. (b) Determine a fórmula o a carga de 
cada um dos ânions. 

22.73 (a) De que modo a estrutura do diborano (B,HJ difere 
da estrutura do etano (C,H„) 7 (b> Usando os conceitos 
abordados no Capitulo 8, e»plique por que u diborano 
adota aquela geometna. (c) Qual a importância da afir- 
mativa de que os átomos de hidrogénio no diborano 
são descritos como bidrídricos? 

22.74 Escreva uma equação balanceada para cada uma das 
seguintes reações: (a) O diborano teage com água para 
tormar ácido bórico e hidrogênio molecular (b) Com o 
aquecimento, o acido bórico sofre uma reação de con- 
densação para tormar ácido letrabórico (c) Oxido de 
boro se dissolve em água para produzir uma soluçào de 
ácido bórico. 


Exercícios adicionais 

22.75 Com suas próprias palaxTas. defina os seguintes ter- 
mos: ta) isótopo; (b) a ló tropo, (c) desproporcionamen- 
to; (d) inter-halogénio; (e) processo Frasch; (f) processo 
Ostxvald; (g) reação de condensação. 

22.76 (a) Quantos gramas de H ; podem ser armazenados em 
1 04) tb da liga de FeU se o hidreto de FéTiH, for formado? 
fb) Qual volume essa quantidade de H, ocupa a CTP? 

22.77 Começando por D,Ü, sugira preparações de (a) ND V ' 
tb) D.SO.,; (c> NaOD; (d) DNO.„ <c) C.D.- (f) DCN. 

2X78 Apesar de os íons CIO, e Iü 4 serem conhecidos há 
muito tempo, BrO, não foi smtehzado ate 1%5. O ion 
foi sintetizado pela oxidação do ion bromato cnm difluO- 
relo de xenômo, produzindo xenômo, aado fluoridrico 
e o ion perbromato. Escreva a equação balanceada para 
essa reação. 

2X79 Quais das seguintes substâncias se queimarão em oxi- 
génio: SiH,: SiO,; CO: CO,; Mg; CaO? For que algumas 
dessas substâncias não se queimarão em oxigênio? 

2X80 Escreva uma equação balanceada para a reação de cada 
um dos seguintes compostos com água; (aí 50j(g); fb) 
CUO(,ç); (c) Na,0(s); (d) BaC.(f); (e) RhO,(s); tf) 
Mg.N^s); (g) Na.O_.(5), (h) NaHts) 

2X81 Qual é o anidridn para cada um dos seguintes ácidos; 
(a) USO,; (b) HCIO,; (c) UNO.. (d) H,CÒ v (e) H,PO,> 


22.82 O enxolre elementar é capaz de reagir sob condições 
apropriadas com Fe, F,, O, ou H,. Escreva as equações 
balanceadas para descre\’er essas reações. Em quais 
reações o enxofre esta agindo como um agente redutor 
e em quais, como um agente oxidante? 

22.83 Uma indústria de ácido sulfúrico produz certa quan- 
tidade considerável de calor. Esse calor é usado para 
gera r eletricidade, o que aguda a reduzir os custos ope- 
racionais. A síntese de FUSO, consiste em três processos 
químicos principais: ( I ) oxidação de S a SOj; (2) oxida- 
ção de 50, a SO v (3) dissolução de SO, cm H^SO, e sua 
reaçáo com agua para formar HS0 4 . Se o terceiro pro- 
cesso produz 130 kj /mol. quanto calor é produzido -J 
preparação de um mol de H,SO, a partir de um moí r- 
S? Quanto calor é produzido na preparação de urr^ : - 
nelada de 1 150,7 

22.84 (a) Qual è o estado de oxidação de P em PO, • - - 

NO,*' 1 <b) Por que N não forma um ion N, ’ • - x- 

iiieLhanle ao P7 

2X85 (a) Que aspecto estrutural as moléculas c. " ' • • 

PjO,„ têm em comum? Qual è o aspecto .•sj-sí i» 
mum a todos os addos contenda fósforo* 1 r " ~r 
fosfato de sódio (Na-P t O») e trimetati . . - • 

(Na,P,O u ) são usados como agentes > c -. 
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j_;ua. Eles contêm ions P,Q.‘ e P,0, ; ^, respechva- 
—•ínte Proponha estruturas razoáveis para esses ions. 
22-snj (al Calcule a distãnda P — P em P t O, e P 4 0,„ a partir 
dos seguintes dados: o ângulo de ligação P — O — P 
para P,0,,é 127,5", enquanto para P,0„,é 124,5" A dis- 
tância P — O (pa ra os oxigénios em ponte) é 1 ,65 À em 
P 4 O t e 1,60 À em P 4 O n , (b) Racionalize as distâncias re- 
lativas de ligação P — P nos dois compostos. 

222J7 O gennánio ultra puro, assim como o silício, é usado em 
semicondutores. O germânio de pureza 'normal’ é pre- 
parado pela redução em alta temperatura de GeO, com 
carbono. O Ge é convertido em GeCI 4 pelo tratamento 
com Cl, e, então, purificado por destilação; GeCl . é hidro- 
lizado em água para GeO, e reduzido n forma elementar 
com Ilj. O elemento é, depois, refinado por zona. Escreva 
uma equação química balanceada para cada uma das 
transformações químicas no curso da formação do Ge ul- 
tropurci a partir de GeO,. 

22.88 Complete e faça o balanceamento das seguintes equações: 

(a) Mn0 4 (aq) H,0,(ii.j) + ETíoq) * 

(b) Fe ? '(<iij) H,Ò,(aq) * 

(c) r (oq) + H,0,(o<f) + H~(nq) » 


(d) MnO.(s) + * H'(uiy) * 

(e) \'{aq) + 0,(g) ► Ms) + 0,(g) + OET (jij) 

22.89 O perõxido de hidrogênio ê capaz de oxidar (a ) K,S a 
5, (b) SO. a SO,’'; (c) NOf a NO,‘; (d) As, O, a AsÓ 4 w ; 
(e) Fe : ' a Fe 3 '. Escreva uma equação iômea liquida ba- 
lanceada para cada tuna dessas reações rodox. 

2Z90 Complete e faça o balanceamento das seguintes equa- 
ções: 

ta) Li,.\(s) + H-CK1) — » 

(b) NEM*}) + H.O(/) * 

(c) NOjg) - H.Ó(A * 

(d) 2NÕ,(jf) * 

(e) NHj(g) + 0,(g) 

(f) CO(g) ♦ o.(x) 

(gíHjCO,^) — 

<h) Ni(s) - CC%) 

(i) CS,(g) + 0,(g) 

( j) CaÒ(s) - SÒ,(s) - 

(k) Na(s) + H,d(/) — 

(l) CEI 4 (g) + H,O0>) - 

(m) LiH(s) + H.O</) - 

(n) Fe.O í (s)+3H,(j) 


Exercícios cumulativos 

22.91 Qual é a pressão do gás formado quando 0,500 g de 
XeO, se decompõe completamente em eleinentos livres 
a 30 X em um volume de 1,00 L? 

[22.92] Usando os dados termoquimjeos da Fabela 22.1 e do 
Apêndice C. calcule as entalpias médias da ligação 
Xe — F em XeF., XeF 4 e XeF w respectivamente. Qual é 
a importância da tendência nessas grandezas? 

22.93 O gás hidrogênio tem calor de combustão mais alto 
que o gás natural com base na massa, mas nào com 
base no volume. Assim, o hidrogénio não é competi ti- 
vo com o gás natural como um combustível transpor- 
tado a longas distâncias por oleodutos. Calcule o calor 
de combustão de H, e CH, (o principal componente do 
gás natural) (a) por inol de cada; (b) por grama de cada; 
(c) por metro cúbico de cada na CTP Suponha Et.O(í) 
como um produto. 

22.94 A solubilidade de Cl. em 100 g de água na CTP é 
310 cm’. Suponha que essa quantidade de CU sejn 
dissolvida e equilibrada como segue: 

Cl.ffli;) + H.Of?) CT(nq) + HC10(mj) + H*(<n;) 

Se a constante de equilíbrio para essa reação for 4.7 * 
10 4 , calcule a concentração no equilíbrio de HOO for- 
mada. 

22.95 O oxigênio dissolvido presente ein qualquer caldeira 
de vnpoi de alta femperatura e altamente pressuriza- 
da pode ser extremamente corrosivo às suas partes 
metálicas. A hidrazina, que é completamente misdvel 
vm água, pode ser adicionada para remover o oxigê- 
n por reagir oom ele para formar nitrogênio eágua. 

r 1 r -creva a equação balanceada para a reação entre a 
na gasosa e o oxigénio, (b) Calcule a variação 
d tr”.vpia que acompanha essa reação, (c) O oxigê- 
rr ■ se dissolve em água em uma extensão de 
; : rrr. a 20 C no nível do mar. Quantos gramas de 


hidrazina são necessários para reagir com todo o 
oxigénio em 3,0 x 10* L (o volume de uma piscina pi- 
quem) sob essas condições? 

22.96 Um método proposto para a remoção de SO, dos ga- 
ses das chaminés das usinas de energia envolve a rea- 
ção com EUS aquoso. O enxofre elementar é o produto 
(a) Escreva uma equação química balanceada paro a 
reação, (b) Que volume de H-S a 27 tZ e 740 torr seria nt- 
ces&ãrio para remov er 50. formado pela queima de 1.. 
tonelada de carvão contendo 3,5% S por massa? (c) Qiu. 
é massa de enxofre elementar produzida? Suponha que 
todas as reações sejam 100% eficientes 

22.97 A concentração máxima pormibda de H,S(ç) no ar é 20 mc 
por quilograma de ar (20 ppm por massa) Quantia 
gramas de FeS seriam necessários para reagir com , 
ácido clorídrico para produzir essa concentração * 
1,00 atm e 25 ‘Cem um cómodo medindo 2.7 m » 4*3 m 
4,3 m? (Sob esass condições, a massa molar média ci- 
ar é 29,0 g/mnl.) 

22.96 Os calores de formação-padrão de H.O(g), H.S(, 
H.Se(^) e H.Tt-íx) são -241,8, -20,17, +29,7 e +99 1 
kj/mol, respectivamente. As entalpias necessárias 
para converter os elementos em seus estados-padrik 
para 1 mol de átomos gasosos são 248, 2 77, 227 e 1 9" 
kj/mol de átomos para O, S, Se e Ie, respectivamer- 
te. A entalpia para dissociação de H, é 436 kj/m. 
Calcule as entalpias de ligação médias de H — O H 
— S, H — Se e El — Te, e comente sobre suas tendê"- 
das. 

22.99 Quando o bromo é extraído da água do mar, a águs 
do mar é primeiro trazida a um pEl de 3,5 e, então De 
tada com Cl Suponha que começamos com 1 ,00 * 10' 1 
de água do mar, cuja densidade é 1 ,03 g/ mL c cujo pH 
é 71) e que contém 67 ppm de Bri. Calcule a massa e— 


Capítulo 22 Química dos não-meUi.- 


855 


gramas de H30 4 necessária para ajustar o pH e a 
massa em gramas de Cl, necessária para produzir um 
excesso dc 15% da quantidade necessária para reagir 
com Br' para obter Br,. 

22.100 A hidrazina tem sido empregada como um agente re- 
dutor para metais. Usando os potenciais padrão de 
redução, determine se os seguintes metais podem ser 
reduzidos para o estado metálico pela hidrazina sob 
condições-padrão em solução ácida: (a) Fe 3 "; (b) Sn : ‘; 
(c) Cu'*; (d) Ag‘; (e) Cr'\ 

22.101 Se a nave de desembarque lunar nas missões lunares 
da Apollo usasse 4,0 toneladas de dimetilidrazina, 
(CH,),NNH,, como combustível, quantas toneladas 
de N,0* oxidante seriam necessárias para reagir com 
ela? (A reação produz N,, CO, e H,0.) 

22.102 Tanto a dimetilidrazina, (CH,),KNH,, quanto metili- 
drazina, CHjNHNH-, têm sido usadas como combus- 
tíveis de foguetes. Quando o tetróxido de dinitrogênio 
(N,Oj) é usado como oxidante, os produtos são H,0, 
CO, e N,. Se a propulsão do foguete depende do volu- 
me dos produtos produzidos, qual dos substitutos da 
hidrazina produz maior propulsão por grama de massa 
total de oxidante mais combustível? |Suponha que am- 


bos os combustíveis gerem a mesma temperatura t que 
H.O(ç) seja formada.) 

22.103 O carbono forma um oxido não comum e instáv el d e 
fórmula C,0., chamado subóxido de carbono. O 5 u- 
bóvido de carbono é preparado pelo uso de P,CL pa-. 
desidratar o árido dicarboxílico chamado árido malõn - 
co, o qual tem a formula HOOC — CH, — COOI 1. (ai 
Escreva uma reação balanceada para a produção do 
subóxido de carbono a partir do ácido malônico. (bl 
Sugira uma estrutura de Lewis para C,0 ? . \Dica: a es- 
trutura de Lewis do ácido malônico sugere quais áto- 
mos estão conectados a outros átomos.) (c) Usando as 
informações da Tabela 8.3, determine os comprimentos 
de I igação deC — CeC — Oem C,Ov (d) Faça um esbo- 
ço da estrutura de Lewis de um produto que poderia re- 
sultar da adição de 2 mols de H, para 1 mol de QO,. 

22.104 O nitrito de boro tem es tintura semelhante à da grafi- 
te com as distâncias de ligação B — N de 1,45 Á entre 
as camadas e uma separação de 3,30 Â entre as cama- 
das. A altas temperaturas, B\' assume forma seme- 
lhante à do diamante, porém mais dura que este. 
Racionalize a similaridade entre BN e o carbono 
elementar. 
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38% de Titânio — 

37% de Níquel 

12% de Cromo 


C 


n 


6% de Cobalto — 
5% de Alumínio 
1% de Nldbio — 
0,02% de Tântalo— 



(a) 


(b) 


Figura 23.1 (a) Elementos metálicos empregados na construção de um motor de jato. (b) Um motor de jato moderno. 


gotando, pode ser necessário no futuro processar volumes maiores de material bruto de qualidade mais baixa. Em 
decorrência, a extração dos compostos e elementos que precisamos custaria mais tanto em energia quanto em ler- 
mos de impacto ambiental. 

Minerais 

Com exceção do ouro e dos metais do grupo da platina (Ru, Rh, Pd, Os, Ir e Pt), a maioria dos elementos metáli- 
cos é encontrada na natureza em compostos inorgânicos sólidos chamados minerais. A Tabela 23.1 relaciona as 
principais fontes minerais de vários metais comuns, três dos quais são mostrados na Figura 23.2. Observe que os 
minerais são identificados pelos nomes comuns em vez de seus nomes químicos. Os nomes dos nünerais são geral- 
mente baseados nos locais onde eles foram descobertos, na pessoa que os descobriu ou em algumas características 
como a cor. O nome malaquita, por exemplo, vem da palavra grega mn Inche, o nome de um tipo de árvore cujas fo- 
lhas são da cor do mineral. 



(a) (b) (c) 

Figura 23.2 Três minerais comuns: (a) calcopirila, (b) rutilo (em uma matriz de quartzo) e (c) cinabre. 
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I TABELA 23.1 

Principais fontes minerais de alguns metais comuns j 


Metal 

Mineral 

Cum posição 

ATIVIDADE 

JlL Fontes minerais 

Alumínio 

Rauxita 

A1 2 Oj 

Cromo 

Cromita 

FeCr 2 0 4 

rí 

Cobre 

Calcocita 

Cu,S 



Calcopirita 

CuFeS. 



Mal aqui ta 

Cu,CO,(OH), 


Ferro 

Hematita 

Fe,0, 



Magnetita 

FeA 


Chumbo 

Galena 

PbS 


Manganês 

Pirolusita 

MnO. 


Mercúrio 

Gnnabar 

HgS 


Molibdênio 

Molibdenita 

MoS, 


Estanho 

Cassiterita 

5nQ, 


Titânio 

Rutilo 

TIO, 



llmcnita 

FeTiO, 


Zinco 

Es/alerita 

ZnS 



Comercialmente, as fontes mais importantes de metais são os minerais de óxido, sulfeto e carbonato. Os mine- 
rais de silicato (Seção 22. 10) são muito abundantes, mas geralmente são difíceis de concentrar e reduzir. Portanto, a 
maioria dos silicatos não são fontes econômicas dc metais. 


Metalurgia 

A metalurgia é a ciência e a tecnologia de extração de metais a partir de 
suas fontes naturais e de sua preparação para uso prático. Ela geralmente en- 
volve várias etapas: (1) mineração, (2) concentração do minério ou de outra 
forma de prepará-lo para tratamento adicional, (3) redução do minério para ob- 
ter o metal livre, (4) refinamento ou purificação do metal, e (5) mistura do metal 
com outros elementos para modificar suas propriedades. Esse último processo 
produz uma liga, um material metálico que é composto de dois ou mais elemen- 
tos (Seção 23.6). 

Depois de ser minerado, um minério é geralmente triturado e moído e a 
seguir tratado para concentrar o metal desejado. O estágio de concentração ba- 
seia-se nas diferenças das propriedades do mineral e no material não desejado 
que o acompanha, chamado ganga. O minério de ferro bruto, por exemplo, é 
enriquecido e transformado em pelotas (Figura 23.3). 

Depois que um minério é concentrado, uma variedade de processos quí- 
micos é usada para obter o metal em pureza apropriada. Nas Seções 23.2 a 23.4 
examinaremos alguns dos processos metalúrgicos mais comuns. Você verá 
que essas técnicas dependem de muitos conceitos básicos abordados anleriormente neste livro. 



Figura 23.3 Nessa jazida aberta 
de minério de ferro na Península 
Superior no Michigan, o minério 
bruto é concentrado e 
transformado em pelotas 
apropriadas para o transporte. 


23.2 Pirometalurgia 

Um grande número de processos metalúrgicos utilizam altas temperaturas para alterar o mineral quimica- 
mente e para no final das contas reduzi-lo a metal livre. O uso do calor para alterar ou reduzir o mineral é chamado 
pirometalurgia. (Piro significa 'a alta temperatura'.) 

A calcinação é o aquecimento de um minério para realizar sua decomposição e a eliminação de um produto 
volátil. O produto volátil pode ser, por exemplo, CO, ou H,0. Os carbonatos geralmente são calcinados para elimi- 
nar CO-. tormando óxido metálico. Por exemplo: 

PbCO,(5) — U PbO(s) + CO.(£) 


[23.1j 
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A maioria dos carbonatos decompõe-se de maneira razoavelmente fácil em temperaturas na faixa de 400 °C a 
500 "C, apesar de CaCO. necessitar de uma temperatura de aproximadamente 1.000 D C. A maioria dos minerais hi- 
dratados perde H : 0 em temperaturas na ordem de 100 a 300 *'C 

A ustulação é um tratamento térmico que provoca reações químicas entre o minério e a atmosfera dos fomos. 
A ustulação pode levar à oxidação ou à redução e pode ser acompanhada pela calcinação. Um importante processo 
de ustulação é a oxidação dos minerais de sulfeto, nos quais o metal é convertido a óxido, como nos seguintes 
exemplos: 

2ZnS(s) + 30 3 (£) 2ZnO(s) -t- 2SO,(tf) [232] 

2MoSj(s) + 70 : ^J . 2MoO.(s) + 450,^) [23.3] 

O minério de sulfeto de um melai menos ativo, como o mercúrio, pode ser ustulado no metal livre: 

HgSís) + 0,(g) HgC?) -t- SO,C<r) [23.4] 

Em muitas instâncias o metal livre pode também ser obhdo ao se usar uma atmosfera redutora durante a ustu- 
lação. O monóxido de carbono fornece uma atmosfera desse tipo, e é normalmente usado para reduzir os óxidos 
metálicos: 


PbOts) - CC%) ► Pb(/) t CO&) [23.5] 

Entretanto, esse método de redução não é sempre possível es pedalmente com metais ativos, que são difíceis de 
reduzir. 

A fusão é um processo em que os materiais formados durante as reações químicas são separadas em duas ou 
mais camadas. A fusão geralmente envolve um estágio de calcinação no mesmo forno. Dois dos importantes tipos 
de camadas formadas no fundidor são metais fundidos e escória. O metal fundido pode consistir quase inteira- 
mente em um único metal, ou ele pode ?er uma r-olução de dois ou mais metais. 

A escória consiste prinripahnente em minerais de silicato fundidos, com aluminatos, fosfatos e outros com- 
postos iônicos como constituintes. Uma escória é formada quando um óxido metálico básico, como a CaO, reage a 
altas temperaturas com sílica fundida (SiO-c 

CaCV I) * SiO,</) » CaSiO,(0 [23.6] 

As operações pirometalúrgicas podem envolver não apenas a concentração 
e redução de um mineral, mas também o refinamento do metal. O refinamento 
é o tratamento de um produto metálico relativamente impuro e bruto a partir de 
um processo metalúrgico para melhorar sua pureza e para definir melhor sua 
composição. Algumas vezes o objetivo do processo de refinamento é a obtenção 
do metal em sua forma pura. Entretanto, o objetivo pode também ser produzir uma mistura com composição bem 
definida, como na produção de aços a partir do ferro bruto. 

Pirometalurgia do ferro 

A mais importante operação pirometalúrgica é a redução do ferro. O ferro está presente em muitos minerais 
diferentes, mas as mais importantes fontes são dois minerais de óxido de ferro — a hematita (Fe : 0-,) e a magnetita 
(Fe.OJ. À medida que os depósitos de mais alto grau desses minerais têm se exaurido, os minérios de grau mais 
baixo tèm sido abertos, A tnconita, que consiste em sílica finamente triturada com proporções variáveis de hematita 
e magnetita, tem aumentado em importância como uma tonte de ferro da grande Cordilheira Mesabi, localizada a 
oeste do Lago Superior. 

A redução dos oxidas de ferro podem ser realizadas em um iilto-fonw, como ilustrado na Figura 23.4. Um 
alto-forno é basicamente um reator químico enorme capaz de operação contínua. Os maiores fomos tém mais de 
60 m de altura e 14 m de largura. Quando operando com capacidade total, eles produzem até 10 mil toneladas de 
ferro por dia. 

O alto-forno é carregado até o topo com uma mistura de minério de ferro, coque e calcário. Coque é carvão 
aquecido na ausência de ar para eliminar os componentes voláteis. Ele tem aproximadamente de 85 a 90% de car- 
bono. O coque serve como combustível, produzindo calor à medida que é queimado na parte mais baixa do forno. 
Também é fonte dos gases redutores CO e EL. O calcário (CaCOJ funciona como fonte do óxido básico CaO, que 
reage com silicatos e outros componentes do minério para formar a escória. O ar, que entra no alto-forno na 
base após o pré-aquecimento, também é uma importante matéria-prima; ele é necessário para a combustão do co- 
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Química: a ciência central 



Minério, calcário 
e roque 


CO, CO,, NO, 
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Saída do 
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Ferro fundido 


Figura 23.4 Alto-fomo usado para a 
redução do minério de ferro. Observe 
o aumento das temperaturas â medida 
que os materiais passam para baixo 
através do forno. 


que. A produção de 1 kg de ferro bruto, chamado ferro gusa, necessita de aproximadamente 2 kg de minério, 1 kg de 
coque, 0,3 kg de calcário e 1,5 kg de ar. 

No forno o oxigênio reage com o carbono no coque para formar monóxido de carbono: 

2C(s) + C \{g) 2CO(g) AH = -221 k] [23.7] 

O vapor de água presente no ar também reage com o carbono, formando tanto monóxido de carbono quanh 
hidrogénio: 


C(s) + H : 0(x) > CO(g) + H,(g) AH = +131 kj [23.8] 

A reação do coque com o oxigênio é exotérmica e fornece calor para a operação do forno, enquanto sua reaçâr 
com vapor de água é endotérmica. A adiçáo de vapor de água ao ar fornece, assim, um meio de controlar a tempe- 
ratura do forno. 

Na parte superior do forno, o calcário decompõe-se para formar CaO e CO,. Aqui, também, os óxidos de ferre 
são reduzidos por CO c H,. Por exemplo, as reações importantes para Fe,0 4 são: 

Fe A(s) + 4CO(jf) » 3Fe(s) + 4CO,($) AH = -1 5 kj [23.9] 

Fe 3 0 4 (s) + 4H,(£) 3Fe(s) + 4H,0(g) AH = +150 k) [ 23.10] 

A redução de outros elementos presentes no minério também ocorre nas partes mais quentes do forno, onde c 
carbono é o principal agente redutor. 

O ferro fundido é coletado na base do forno, como mostrado na Figura 23.4. É revestido com camada de escóri.' 
fundida formada pela reação de CaO com a sílica presente no minério (Equação 23.6). A camada de escória sobre 
ferro fundido ajuda a protegê-lo da reação com o ar que entra. Period icamente o forno é sangrado para libera.- * 
cória e o ferro fundido. O ferro produzido no forno pode ser fundido em lingotes. Entretanto, a maior parte é 
diretamente na fabricação de aço. Para esse propósito, ele é transportado, enquanto ainda líquido, para as j -M 
de aço (Figura 235). A produção de ferro gusa usando alto-fomo tem diminuído nos tempos atuais por caLeafl 
processos de redução alternativos e do uso crescente de restos de ferro na usina de aço. Os altos-fomo~ nOflrfj 
permanecem como meio significativo de redução de óxidos de ferro. 
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Figura 23.5 O ferro sendo 
derramado para transporte para 
um conversor básico de oxigênio. 
Os fabricantes de aço convertem o 
ferro em aço adicionando aço em 
fragmentos e outros metais como 
agentes de ligamento. 


Formação do aço 

O aço é uma liga de ferro. A produção de ferro a partir de seu minério é um 
processo de redução química que resulta em um ferro bruto contendo muitas 
impurezas indesejáveis. O feiro de um alto-forno normalmente contém de 0,6 
a 1,2% de silício, 0,4 a 2,0% de manganês e quantidades menores de fósforo e 
enxofre. Além disso, existe uma quantidade considerável de carbono dissolvi- 
do. Na produção do aço esses elementos de impurezas são removidos pela oxi- 
dação em um recipiente chamado conversor. Em usinas de aço modernas, o 
agente oxidante é O, puro ou O, diluído com argônio. O ar não pode ser usado 
diretamente como fonte de O. porque N, reage com o ferro fundido para for- 
mar nitri to de ferro, que faz com que o aço se torne quebradiço. 

Uma visão transversal do projeto de um conversor aparece na Figura 23.6. 
Nesse conversor 0 : , diluído com argônio, é soprado diretamente no metal fun- 
dido. O oxigênio reage exotermicamente com carbono, silício e muitas impure- 
zas metálicas, reduzindo as concentrações desses elementos no ferro. O carbono 
e o enxofre são expelidos como gases CO e SO-, respectivamente. O silício é 
oxidado a Si0 3 e adiciona-se a qualquer escória que possa estar presente ini- 
cialmente no metal fundido. Os óxidos metálicos reagem com SiO ; para for- 
mar silicatos. A presença de uma escória básica também é importante para a 
remoção do fósforo: 

3CaO(/) + PA(0 » Ca/PO^/) [23.11] 


Aproximadamente todo o O, soprado dentro do conversor é consumido 
nas reações de oxidação. Pelo monitoramento das concentrações de 0 2 no gás saindo do conversor, é possível dizer 
quando a oxidação está praticamente completa. A oxidação das impurezas presentes no ferro normalmente neces- 
sitam de cerca de 20 minutos. Quando a composição desejada for atingida, os conteúdos do conversor são drena- 
dos para dentro de uma concha grande. Para produzir o aço com vários tipos de propriedades, os elementos da 
liga são adicionados à medida que a concha é preenchida. A mistura ainda fundida é, a seguir, derramada dentro 
dos moldes, onde se solidifica, 


23.3 Hidrometalurgia 


As operações pirometalúrgicas necessitam de grandes quantidades de energia e, geralmente, são uma fonte de 
poluição atmosférica, sobretudo pelo dióxido de enxofre. Para alguns metais, outras técnicas têm sido desenvolvi- 
das nas quais o metal é extraído de seus minérios por meio de reações aquosas. Esses processos são chamados hi- 
dro me tal urgi a (hidra significa 'água'). 
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Figura 23.6 Conversor para 
refinamento do ferro. Uma mistura de 
oxigênio e argônio é soprada por meio 
de ferro fundido e escória. O calor 
gerado pela oxidação das impurezas 
mantém a mistura no estado fundido 
Quando a composição desejada é 
atingida, o conversor é inclinado para 
derramar o conteúdo. 


Entrada 
de gás 


Ferro fundido 
e escória 
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O processo hidrometalúrgico mais importante é a lixiviação, na qual o composto desejado contendo o metal é 
dissolvido seltítívamente. Se o composto for solúvel em água, esta em si é um agente Uxiviador apropriado. Mais 
comumente, o agente lixi viador é uma solução aquosa de um ácido, bastí ou sal. Geralmenle o processo de dissolu- 
ção envolve a formação de um íon complexo. - -> (Seção 17.?.) Como exemplo, podemos considerar a lixiviação do 
ouro. 

Como observado no quadro "Um olhar mais de perto" da Seção 1.4, o ouro metálico é em geral encontrado 
relativamente puro na natureza. Como os depósitos concentrados de ouro elementar têm sido exauridos, fontes de 
grau mais baixo têm se tomado mais importantes. O ouro de minérios de grau mais baixo pode ser concentrado 
quando sc coloca o minério triturado em lajes de concreto grandes e se borrifa uma solução de NaCN sobre ele. Na 
presença de CN~ e ar, o ouro é oxidado, formando o ion estável Au(CN)7, solúv el em água: 

4Au(s) + BCN (aq) + 0 3 (ff) + 2H ; 0{/) * 4Au(CN),'(<rç) + AObT{aq) [23.12] 

Depois que um ion metálico é lixíviado seletivamente de seu minério, ele é precipitado da solução como metal 
livre ou como um composto iõnico insolúvel. O ouro, por exemplo, é obtido a partir de seu complexo cianeto pela 
redução com zinco em pó: 

2Au(CN), (iuj) + Zn(s) Zn(CN)/(flf/) + 2Au(s) [23.13] 

Hidrometalurgia do alumínio 

Entre os metais, o alumínio só perde para o ferro nu uso comercial. A prod tição mundial de alumínio é de apro- 
ximadamente 1 ,5 x 1Ü 11 ' kg ( 15 milhões de toneladas) por ano Ornais útil mineral de alumínio é a bauxita, na qual Al 
está presente como óxidos hidratados, Al z O, • xH,0. O valor de x varia, dependendo do mineral em particular pre- 
sente. Em virtude de os depósitos de bauxita nos Estados Unidos serem limitados, a maioria do mineral usado na 
produção de alumínio deve ser importada. 

As principais impurezas encontradas na bauxita são SiO, e Fe 2 O v É essendal separar Al-O, dessas impu- 
rezas antes que o metal possa ser recuperado por redução eletroquímica, como descrito na 5eçáo 23.4. 0 processo 
usado para purificar a bauxita, chamado processo de Bayer, é um procedimento hidrometalúrgico. O mineral é 
primeiro triturado e moido, depois digerido em uma solução aquosa concentrada de NaOH, em torno de 30% em 
massa de NaOH, a uma temperatura na faixa de ISO "Ca 230 ”C. Uma pressão suficiente, até 30 atm, é mantida para 
prevenir a ebulição. AUO, dissolve-se nessa solução, formando o íon complexo aluminato, Al(OH), : 

A1,0, -H,0(s) + 2H.O(/) + 201-nmj) » 2Al(OH)"(<wj) [23.14] 

Os óxidos de íerro(ITJ) não se dissolvem na solução fortemente básica. Essa diferença no comportamentu dos 
compostos de ferro e alumínio origina-se porque AT é anfótero, enquanto o ion Fe 1 ' não. (Seção 17.5) Portan- 
to, a solução de aluminato pode ser separada dos sólidos contendo íerro por filtração. O pH da solução é reduzido, 
fazendo com que o hidróxido de alumínio se precipite. 

Depois que o hidróxido de alumínio precipitado é filtrado, ele é calcinado na preparação para a eletrorreduçàn 
du metal. A solução recuperada da filtração é reconcentrada de tal forma que possa ser usada novamente. Esse ob- 
jetivo é atingido pelo aquecimento para evaporar a água da solução, procedimento que requer mais energia e é a 
parte mais cara do processo de Ba ver. 


23.4 Eletrometalurgia 

Muitos processos usados para reduzir minerais metálicos ou metais refinados são baseados na eletróli- 
se. (Seção 20.9) Coletivamente esses processos são chamados eletrometalurgia. Os procedimentos detrometa- 
lúrgicos podem ser muito diferencia d os de acordo com o fato de se envolver eletrólise de sal fundido ou de solução 
aquosa. 

Os métodos eletrolíticos são importantes para a obtenção de metais mais ativos, como sódio, magnésio e alu- 
mínio. Esses metais não podem ser obtidos a partir de soluções aquosas porque a água é reduzida mais facilmente 
que os íons metálicos. Os potenciais-padrão de redução da água sob condições tanto ácida quanto básica são mais 
positivos que os de Na’ (E’„ = -2,71 V), Mg : ‘ (E^ = -237 V) e Al v (E^= -1,66 V): 

2H"(flq) + 2e" ► H 3 (g) = 0,00 V 

2H,0(/) + 2e * H ; Q?) + 2QHT{aq) E“„=-0,S3V 


[23.151 

123.16] 
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Anodo de carbono 
2C1 »CK(.v)+ 2e 


ri 


Cátodo de ferro 
2\j ' - 2 c ' 


■2Na(0 


NaG fundido 


Anteparo de ferro 
para prevenir 
que Na e Ch 
entrem em contato 


Figura 23.7 Célula de Downs usada 
na produção comercial de sódio. 


Para formar tais metais por redução eletroquímica, consequentemente devemos empregar um meio de sal fun- 
dido no qual o íon metálico de interesse é a espécie mais facilmente reduzida. 

Eletrometalurgía do sódio 

Na preparação comercial do sódio, NaCl fundido é eletrolisado em uma célula especialmente desenvolvida, 
chamada célula de Downs, ilustrada na Figura 23.7. 0 cloreto de cálcio (CaCl ; ) é adicionado para abaixar o ponto 
de fusão do NaCl fundido a partir do ponto de fusão normal de 804 C para algo em torno de 600 "C. Na(/) e Cl : (£) 
produzido na elctrólise são mantidos de forma a não entrar em contato e formar novamente NaCl. Além disso, 
deve-se prevenir que Na entre em contato com o oxigênio porque o metal oxidaria rapidamente sob condições de 
alta temperatura da célula de reação. 

Eletrometalurgía do alumínio 

Na Seção 23.3 abordamos o processo de Bayer, no qual a bauxita é concentrada para produzir hidróxido de 
alumínio. Quando esse concentrado é calcinado a temperaturas acima de 1.000 “C, forma-se óxido anidro 
(Al-,0,). O óxido anidro de alumínio funde-se acima de 2.000 °C. Essa temperatura é muito alta para permitir seu 
uso como um meio fundido para a formação eletrolítica do alumínio livre. O processo eletrolítico usado comercial- 
mente para produzir alumínio é conheddo como processo de Hall, que recebe esse nome em homenagem a seu in- 
ventor, Charles M. Hall (veja o quadro "Um olhar mais de perto" nesta seção). A1 3 Q. purificado é dissolvido em 
um condutor eficiente de corrente elétrica. Um diagrama esquemático da célula de eletrólise é mostrado na Figura 
23.8. Tubos de grafite usados como ânodos e consumidos no processo de eletrólise. As reações do eletrodo são 
como seguem: 

Anodo: C(s) +20 z (/) ► CO : (g) + 4e [23.17] 

Cátodo: 3e~ + Al**(/) * Al(/) [23.18] 



Figura 23.8 Célula de eletrólise 
típica do processo de Hall para formar 
metal alumínio por redução. Como 0 
alumínio fundido é mais denso que a 
mislura de criolita (NajAIF^) e AljO v o 
metal é coletado no fundo da célula. 
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Figura 23. 9 Quantidades de bauxita, 
crioüta, grafite e energia necessárias 
para produzir 1 .000 kg de alumínio. 

1.900 kg de AlnO, 


56 X 10* J 
de energia 
(4.5 V, 10’ A) 


1.000 kg de AI 


70 kg de criolitn 
450 kg de ânodos de C 



4.000 kg de bauxita (-50“.. de AltC^l 


As quantidades de matéria-prima e energia necessárias para produzir 1.000 kg 
de alumínio metálico a partir da bauxita por esse procedimento estão resumidas 
na Figura 23.9. 

Eletrorrefinamento do cobre 

O robre é muito utilizado para fazer fiação elélrica e em outras aplicações que utilizam alta condutividade 
elétrica. O cobre bruto, em geral obtido por métodos pirumetalúrgicos, não é apropriado para satisfazer às 
aplicações elétricas porque suas impurezas diminuem enormemente a condutividade elétrica do metal. 

A purificação do cobre é realizada por eletrólise, como ilustrado na Figura 23.11. Grandes placas de cobre bru- 
to funcionam como ânodos na célula, e folhas finas de cobre puro funcionam como cátodos. O eletrólito consiste 
em uma solução ácida de CuSO,. A aplicação de uma voltagem apropriada aos eletrodos provoca a oxidação de co- 
bre metálico no anodo e a redução de Cu'* para formar cobre metálico no cátodo. Essa estratégia pode ser usada 
porque o cobre é tanto oxidado quanto reduzido mais facilmente que a água. A facilidade relativa de redução de 
Cu 2 * e água é vista quando se comparam seus potenciais-padrão de redução: 


ATIVIDADE 

X Eletrólise 



Um olhar mais de perto 


Charles M. Hall 


Charles M. Hall (Figura 23.10) co m eço u a trabalhar no 
problema de redução do alumínio por volta de 1885. depois 
que ficou sabendo, por um professor, da dificuldade de re- 
duzir minérios de metais muito ativos. Anles do desenvolvi- 
mento de seu processo eletrolítico, o alumínio era obtido por 
meio de redução química usando sódio ou potássio como 
agente redutor. Como o procedimento linha utn custo muito 
alto, o alumínio metálico também era muito caro. Em 1852, o 
custo do alumínio era 545 dólares por libra, muito mais caro 
que o ouro. Durante a Exposição de Paris de 1855, o alumínio 
foi exibido como um metal raro, apesar de ele ser o terceiro 
metal mais abundante da crosta terrestre. 

Hall, que tinha 21 anos quando começou sua pesquisa, uti- 
lizou equipamentos feitos a mão e emprestados em seus estu- 
dos. bem como unta casa de madeira próxima a sua residência 
como laboratório. Em aproximadamente um ano ele foi capaz 
de resolver o problema da redução do alumínio. Seu procedi- 
mento consistia em encontrar um composto iônico que pudes- 
-< ~cr fundido para formar um meio condutor que dissolvesse 
AI O . mas não interferisse nas reações de eletrólise. O mi- 
neral criolita (\av4lF,,), relativamente raro, encontrado na 


Groenlândia, satisfazia a esses critérios. Ironicamente, Paul 
Héroult, que tinha a mesma idade de Hall, fez semelhante 
descoberta na França aproximadamente na mesma época. 
Como resultado da pesquisa de Hall e Héroult, a produção em 
larga escala de alumínio tomou-se comercialmente viável, e o 
alumínio passou a ser um metal comum e conhecido. 



Figura 23.10 Charles 
M Hall (1863-1914) 
quando jovem. 
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Anodo 


Sedimento do anodo 


Figura 23.1 1 Célula eletrolítica para 
o refinamento do cobre. À medida 
que o anodo se dissolve, os cátodos 
nos quais o metal puro é depositado 
crescem. 


Cu J, (mj) + 2e“ * Cu(s) = +0,34 V [23.19] 

2H,0(/) + 2e* . H ; (g) + 20H‘(m/) E^ = -0^3V [23.20] 

As impurezas do anodo de cobre incluem chumbo, zinco, níquel, arsênio, selênio, telúrio e vários outros meta- 
is preciosos, inclusive ouro e prata. As impurezas metálicas mais ativas que o cobre sáo oxidadas rapidamente no 
anodo, mas não se incrustam no cátodo porque seus potenciais de redução são mais negativos que o potencial para 
Cu n . Entretanto, metais menos ativos não são oxidados no anodo. Em vez disso, são coletados abaixo do anodo 
como sedimento coletado e processado para recuperar metais valiosos. Os sedimentos das células de refinamento 
de cobre fornecem um quarto da produção de prata dos Estados Unidos e um oitavo da produção de ouro dos 
Estados Unidos. 


COMO FAZER 23.1 

O níquel é uma das principais impurezas do cobre bruto que está sujeito ao eletrorrefinamento. O que acontece com 
esse níquel durante o processo eletrolítico? 

Solução 

Análise: pede-se determinar se o níquel pode ser oxidado no anodo e reduzido no cátodo durante o elctrorrefinamen 
to do cobre. 

Planejamento: precisamos comparar os potenciais-padrão de redução de Ni‘ ’ e de Cu 1 *. Quanto mais negativo o po- 
tencial de redução, menos facilmente o íon é reduzido, porém mais facilmente o metal é oxidado. : Seção 3. M) 

Resolução: o potencial-padrão de redução para Ni 3 ' é mais negativo que o potencial para Cu 2 ’: 

Ni í J *(aj) + 2e * Ni(s) = -0 28 V 

Cu 3 '(mj) + 2e » Cu(s) +034 V 

Como resultado, o níquel é mais facilmente oxidado que o cobre, supondo condições-padrão. Apesar de não termos as 
condições-padrão na célula eletrolítica. esperamos todavia que o níquel seja preferencialmente oxidado no anodo. 
Como a redução de Ni 3 ' ocorre menos facilmente que a redução de Cu 2 '. Nr' acumula-se na solução eletrolítica, en- 
quanto Cu 3 * é reduzido no catado. Apõs um período, é necessário redclar a solução eletrolítica para remover as impu- 
rezas de íons metálicos acumuladas, como Ni‘*. 

PRATIQUE 

O zinco é outra impureza comum no cobre. Usando os potenciais-padrão de redução, determine se o zinco acumulará 
no sedimento do anodo ou na solução eletrolítica durante o eletrorrefinamento do cobre. 

Resposta: ele é encontrado na solução eletrolítica porque o potencial-padrão de redução de Zn 3 ' è mais negativo que o 
potencial de Cu 3 *. 
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23.5 Ligação metálica 

A abordagem de metalurgia tem nos restringido à discussão dos métodos empregados para a obtenção de me- 
tais na forma pura. A metalurgia está também preocupada com o entendimento das propriedades dos metais e 
com ' ' desenvolvimento de novos materiais úteis. Como em qualquer ramo da ciência c engenharia, a capacidade 
de obter avanços está ligada ao entendimento das propriedades fundamentais dos sistemas com os quais trabalha- 
mos. Em varias partes deste livro temos nos referido ás diferenças no comportamento físico e químico entre metais e 
não-metais. Vamos agora considerar as propriedades distintas dos metais e relacionar essas propriedades a um 
modelo de ligação metálica. 

Propriedades físicas dos metais 

Você provavelmente já segurou um pedaço de íio de cobre ou um ferrolho de ferro. Talvez você nunca tenha 
visto a superfície de um pedaço de sódio metálico recentemente cortado. Essas substâncias, apesar de distintas 
umas das outras, compartilham determinadas similaridades que nos permitem dassilicá-las como metálica. Uma 
superfície metálica limpa tem lustre característico. Além disso, os metais que podemos manusear com as mãos 
descobertas dão uma sensação fria característica relacionada com a alta condulividade lértnica deles. Os metais 
também têm altas condutividades elétricas; a corrente elétrica fl ui facilmente por deles. O fluxo de corrente ocorre 
sem qualquer deslocamento de átomos dentro da estrutura metálica e deve-se ao fluxo de elétrons no metal. A con- 
dutividade térmica de um metal geralmente compara-se a sua condutividade elétrica. A prata e o cobre, por exem- 
plo, que possuem as condutividades elétricas mais altas entre os elementos, também possuem as mais altas 
condutividades térmicas. Essa observaçàu sugere que os dois tipos de condutividade rèm a mesma origem nos me- 
tais, que abordaremos em breve. 

Muitos metais são maleáveis, o que significa que podem ser moldados em folhas finas e dúcteis — ou se|a, po- 
dem ser transformados em fios (Figura 23. 1 2). Essas propriedades indicam que os átomos são capazes de deslizar 
uns em relação aos outros. Os sólidos iônicos ou cristais da maioria dos com- 
postos covalentes não exibem lai comportamento. Esses tipos de sólidos são 
gerahnente quebradiços e racham com facilidade. Considere, por exemplo, a 
diferença entre deixar cair um cubo de gelo e um bloco de alumínio em um 
chão de concreto 

Muitos metais formam estruturas sólidas nas quais os átomos estão arran- 
jados como esferas que formam um agrupamento compacto. O cobre, por 
exemplo, possui uma estrutura de empacotamento denso cúbico, na qual cada 
átomo de cobre está em contato cam 12 outros átomos de cobre. iStv.io 
1 1 .7j O número de elétrons na camada de valência disponível para a formação 
da ligação é insuficiente para um átomo de cobre formar uma ligação de par de 
elétrons com cada um de seus vizinhos. Se cada átomo tem de compartilhar 
seus elétrons ligantes com todos os seus vizinhos, esses elétrons devem ser ca- 
pazes de mover-se de uma região de ligação para outra. 

Modelo de mar de elétrons para a ligação metálica 

Um modelo muito simples que explica algumas das mais importantes ca- 
racterísticas dos metais é o modelo de iruir de elétrons. Nesse modelo o metal é vi- 
sualizado como uma rede de cátions metálicos em um 'mar' de elétrons de 
valência, como ilustrado na Figura 23.13. Os elétrons estão confinados ao me- 
tal por meio de atrações eletrostáticas aos cátions; eles estão uniformemenfe 
distribuídos pela estrutura. Entretanto, os elétrons são móveis e nenhum ele- 
tron individual está confinado a qualquer íon melálico específico. Quando um 
fio melálico é conectado aos terminais de uma bateria, os eletrons fluem pelo 
metal no sentido do terminal positivo para dentro do metal a partir da bateria 
no terminal negativo. A alta condutiv idade térmica dos metais também é ex- 
plicada pela mobilidade dos elétrons, que permite a rápida transferência de 
energia cinética pelo sólido. A habilidade dos metais em deformar (suas ma- 
leabilidade e duetilidade) pode ser explicada pelo fato de os átomos metálicos 
•rrrarem ligações com muitos vizinhos. As variações nas posições dos áto- 
- - .-lizada* no remodelamcnto do metal são parciaJmente acomodadas 
distribuição dos elétrons. 



Figura 23.12 Folha de ouro 
(esquerda) e fio de cobre (direita) 
demonstram a maleabilidade e a 
duetibílidade características dos 
metais, respectívamente. 
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Figura 23.13 Ilustração 
esquemática do modelo de mar de 
elétrons Cada esfera é um íon 
metálico carregado positivamente. 
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I 1 ABtLA 23.2 Pontos de íusao de alguns melais de transição 


1 

Grupo 3B Grupo 6B 

Grupo 8B 



Metal 

Sc 

Cr 

Ni 

Ponto de fusão fC) 

1.541 

1.857 

1.455 

MetaJ 

Y 

Mo 

Pd 

Ponto de fusão ("C) 

1.522 

2.617 

1.554 

Metal 

La 

W 

Pt 

Ponto de fusão (”C) 

918 

3.410 

1.772 


Entretanto, o modelo de mar de elétrons não explica adequadamente todas as propriedades. De acordo com o 
modelo, por exemplo, a força da ligação entre os átomos metálicos deveria aumentar à medida que o número de 
elétrons dc valência aumenta, resultando em um correspondente aumento nos pontos de fusão. Entretanto, os me- 
tais do grupo 6B (Cr, Mo, W), que estão no centro dos metais de transição, têm os mais altos pontos de fusão em 
seus respectivos períodos. Os pontos de fusão em qualquer lado do centro são mais baixos (Tabela 23.2), o que im- 
plica que a força da ligação metálica primeiro aumenta com o aumento do número de elétrons e depois diminui. 
Tendências similares são vistas nas outras propriedades físicas dos metais, como calor de fusão, dureza e ponto de 
ebulição. 

Para explicar algumas das propriedades dos metais, precisamos de um modelo mais refinado que o modelo de 
mar de elétrons para descrever a ligação metálica. Obtemos um modelo melhor aplicando os conceitos de teoria do 
orbital molecular aos metais. > (5x*ções 9.7 e 9.8) 

Modelo do orbital molecular para os metais 

Considerando as estruturas das moléculas como benzeno, vimos que em alguns casos os elétrons estão deslo- 
calizados, ou distribuídos, sobre vários átomos. (bei o 1 1 .8) A ligação nos metais pode ser pensada de maneira 

similar. Os orbitais atômicos de valência em um átomo metálico superpõem-se com os dos vários vizinhos mais pró- 
ximos, que por sua vez se superpõem com orbitais atômicos cm outros átomos. 

Vimos na Seção 9.7 que a superposição de orbitais atómicos leva à formação de orbitais moleculares. O nú- 
mero de orbitais moleculares é igual ao número deorbitais atômicos que se superpõem. Em um metal o núme- 
ro de orbitais atómicos que interagem ou superpõem-se é muito grande. Portanto, o número de orbitais atómicos 
também é muito grande. A Figura 23.14 mostra esquematicamente o que acontece à medida que um número maior 
de átomos metálicos unem-se para formar orbitais moleculares. À medida que a superposição dos orbitais atômi- 
cos ocorre, formam-se combinações de orbitais atômicos moleculares ligantes e andligantes. As energias desses orbi- 
tais moleculares localizam-se em intervalos pouco espaçados na faixa de energia entre os orbitais de mais alta e 
mais baixa energia. Conseqüentemente, a interação de todos os orbitais atômicos de valência de cada átomo metá- 
lico com os orbitais dos átomos metálicos adjacentes dá origem a um grande número de orbitais moleculares que 
se estendem sobre toda a estrutura metálica. As separações de energia entre es- 
ses orbitais metálicos são tão minúsculas que, para todos os efeitos práticos, po- 
demos pensar nos orbitais como formando uma banda contínua de estados de 
energia permitidos, chamados banda dc energia, como mostrado na Figura 23. 14. 




ATIVIDADE 
Ligação metálica 




Banda de 
► orbitais 
moleculares 


J 

1 2 3 4... Muito grande 

Número de átomos metálicos interagindo 



Figura 23.14 Ilustração esquemática 
de como o número de orbitais 
moleculares aumenta e seus 
espaçamentos de energia diminuem a 
medida que o número de átomos 
interagindo aumenta. Nos metais essa: 
interações formam uma bonda 
aproximadamente contínua de orbttaé 
moleculares deslocalizados por toda i 
rede metálica. O número de elétron 
disponível não preenche 
completamente esses orbitais. 
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Um olhar mais de perto 


Isolantes e semicondutores 


Um sólido exibe caráter metálico porque tem uma banda 
de energia parcialmente preenchida, como mostrado na Fi- 
gura 23. 15(al; existem niai.s orbitais moleculares na banda do 
que são necessários para acomodar todos os elétrons hgantes 
da estrutura. Assim, um elétron excitado pode mover-se fa- 
cilmente para um orbital próximo de mais alta energia. 
Entretanto, em alguns sólidos, como o diamante, os elétrons 
preenchem compíetamente os níveis permitidos em uma 
banda. Quando aplicamos a teoria do orbital molecular ao 
diamante, consequentemente, encontramos que as bandas 
permitidas de energias são como mostradas na Figura 
23 15(b). Os orbitais atômicos 2s e 2jj combinam-se para for- 
mar duas bandas de energia, cada uma das quais acomoda 
quatro elétrons por átomo de carbono. Uma delas está com- 
pletamenle preenchida com elétrons. A outra está completa- 
mente vazia. Existe uma grande diferença de energia entre as 
duas bandas. Como não existe orbital vago facilmente dispo- 
nível para o qual os elétrons de energia mais alta podem mo- 
ver-se sob a influência de um potencial elétrico aplicado, o 
diamante é um mau condutor elétrico. Os sólidos nos quais 
as bandas de energia estão completamente preenchidas ou 
completamente vazias são isolante s elétricos. 

O sílicio e o germânio têm estruturas eletrônicas seme- 
lhante» à do diamante. Entretanto, a diferença de energia en- 
tre as bandas preenchida e vazia diminui à medida que 
passamos do carbono (diamante) para o silício e para o ger- 
mãnio, como visto na Tabela 23.3. Para o silício e o germânio, 
a diferença de energia c pequena em número suficiente para 
que, a temperaturas ordinárias, poucos elétron? tenham 
energia suficiente para pular da banda preenchida (chamada 
bunda dc valíncúi) para a banda vazia (chamada banda de con- 
dução). Como resultado, existem alguns orbitais vazios na 
banda de valência, permitindo a condutividadc elétrica. 
Os elétrons na banda de energia superior também servem 
como transportadores de corrente elétrica. Em consequência, 
o silido e o germânio são semicondutores, sólidos com condu- 
tividades elétrica entre as das metais e as dos isolantes. Ou- 
tras substâncias, como o arsenelo de gálio (GaAs), também 
comportam-se como semicondutores. 


f 

c 

UI 


Diferença 
Banda de energia 

parcialmente ■ • 
preenchida 


Banda 

vazia 


Banda 

preenchida 


Condutor Isolante 

metálico 


(a) (b) 

Figura 23.15 Os condutores metálicos tèm bandas de 
energia parcialmente preenchidas, como mostrado em (a). 
Os isolantes têm bandas de energia preenchidas ou vazias, 
como em (b). 


TABf LA 23.3 Diferenças de energia no diamante, nu 
silício e no qermãnio 

Demento 


Diferença de energia 
(kj/mol) 

C 


502 

Si 


1U0 

Ge 


67 


A condutividade elétrica de um semicondutor ou isolante 
pode ser modificada adicionando-se pequenas quantidades 
de outras substâncias. Esse processo, chamado dopagnu, faz 
com que o sólido tenha poucos ou muitos elétrons para pre- 
encher a banda de valência. Considere o que acontece au silí- 
cio quando uma pequena quantidade de fósforo ou outro 
elemento do grupo 5A é adicionada. Os átomos de fósforo 
substituem o silido em posições aleatórias na estrutura 
Entretanto, o fósforo possui cinco elétrons de valência por 
átomo, comparado com os quatro para o silício Não existe 
espaço para esses elétrons extras na banda dc valência. Eles 
devem em decorrência ocupar a banda de condutividade, 
como ilustrado na Figura 23.16. Esses elétrons de mais alta 
energia têm acesso aos muitos orbitais vagos na banda de 
energia que ocupam e servem como transportadores de cor- 
rente elétrica (Figura 23.16(b)). Dessa maneira, silício dopa 
do com fósforo é chamado semicondutor do frpo n, porque 
essa dopagem introduz carga negativa extra (elétrons) den- 
tro do sistema. 



(a) (b) (c) 

Figura 23.16 O efeito da dopagem na ocupação dos 
níveis de energia permitidos no silício, (a) Silício puro. Os 
elétrons do nível de valência apenas preenchem a banda 
de energia permitida de mais baixa energia, (b) Silício 
dopado com fósforo. O excesso de elétrons ocupa os 
orbitais de mais baixa energia na banda de mais alta 
energia de energias permitidas, Esses elétrons são 
capazes de conduzir corrente, (c) Silício dopado com gálio. 
Nào existem elétrons em número suficiente para ocupar 
completamente os orbitais da banda permitida de 
mais baixa energia A presença de orbitais vagos 
nessa banda permite que a corrente flua. 
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Se o silício é dopado em vez disso com um elemento do 
grupo 3A, como o gálio, os átomos de Gn que substituem o si- 
lício têm um elétron a menos para satisfazer as exigências 
dos átomos de siiirio vizinhos, A banda de valência está 
assim preenchida de maneira incompleta, como ilustrado na 
Figura 23.16(c). Sob a influência de um campo aplicado, os 
elétrons podem mover -se dos orbi tais moleculares ocupados 
para aqueles poucos que estão vazios nn banda de valência. 
Um semicondutor formado pela dopagem de silício com um 
elemento do grupo 3 A è chamado semicondutor do fipu /> 
porque essa dopagem cria sítios vagos de elétrons que po 
dem ser imaginados como buracos positivos no sistema A in- 
dustria de dispositivos eletrônicos é baseada em circuitos itiU*- 
grados formados de silido ou germãnio dopados com vários 



Figura 23.17 Os 
semicondutores 
permitem 
extraordinárias 
miniaturizações 
de dispositivos 
eletrônicos, como 
Ilustrado por esse 
computador de 
mão. 


Os elétrons disponíveis para as ligações metálicas náo preenchem completamente os orbitais moleculares dis- 
poníveis; podemos pensar na banda de energia como um recipiente para elétrons parcialmente preenchido. O pre- 
enchimento incompleto da banda de energia dá origem ás propriedades metálicas características. Os elétrons nos 
orbitais próximos ao topo dos níveis ocupada- necessitam de muito pouca energia para ser promovidos' para or- 
bitais de energia ainda mais alta, que estão desocupados. Sob a influência de qualquer fonte de excitação, como um 
potencial elétrico aplicado ou uma absorção de energia térmica, os elétrons movimentam-se para dentro de níveis 
anteriormente vagos e podem se mover livremente pela rede. dando origem a condutividade elétrica e térmica. 

As tendências nas propriedades dos metais de transição, como o ponto de fusão (Tabela 23.2), podem ser facil- 
mente explicadas pelo modelo do orbital molecular. Recorde-se da descrição de orbital molecular das moléculas 
diatõmicas do segundo período. - Metade dos orbitais moleculares era ligante, e a outra metade, an- 

tiligante. A medida que seguimos ao longo do período, a ordem de ligação geralmente aumenta até N,, ponto no 
qual ela começa a diminuir. Essa tendência ocorre porque N : possui o número certo de elétrons para preencher 
completamente os orbitais moleculares ligante^ enquanto deixa os orbitais moleculares antiligantes de mais alia 
energia vazios. 

Os estados de energia qtie levam às bandas para os melais de transição podem de modo semelhante ser dividi- 
dos grosseiramenté em dois tipos: estados de baixa energia, que resultam das interações melal-metal ligantes; e os 
de energia mais alta, que resultam das inleraçõçs metal-metal antiligantes. Os metais do grupo 6B (Cr, Mo, W) 
possuem o número correto de elétrons para preencher a parle da banda de energia que resulla das interações meta- 
l-metal ligantes e deixar os orbitais antiligantes metal-metal vazios. Os metais com um número de elétrons menor 
que os metais do grupo 6B têm menos orbitais metal-metal ligantes ocupados. Os metais com maior número de 
elétrons que os metais do grupo 6B têm mais orbitais metal -metal antiligantes ocupados. Em cada caso a ligação 
metal-metal deve ser mais fraca que as dos metais do grupo 6B, consistente com as tendências no ponto de fu- 
são e outras propriedades. Outros fatores que não o numero de elétrons (como raio atômico, carga nuclear e 
estrutura de empacotamento específica do metal) também têm papel na determinação das propriedades dos 
metais. 

Esse modelo do orbital molecular de ligação metálica (ou teoriu Ui ’ Iwndã, como também é chamada) não é tão 
diferente em alguns aspectos do modelo de mar de elétrons. Em ambos os modelos os elétrons estão livres para 
mover-se ao redor do sólido. O modelo do orbital molecular é mais quantitativo que o modelo simples de mar de 
eJetrons; entretanto, muitas propriedades dos metaw podem ser explicadas por cálculos mecânicos usando a teoria 
do orbital molecular. 


23.6 Ligas 

Uma liga é um material que contém mais de um elemento e tem as propriedades características dos metais. A fu- 
são de melaisé de grande importância porque é uma das maneiras primárias de modificaras propriedades dos ele- 
mentos metálicos puros. Aproximadamente todos os usos comuns do ferro, por exemplo, envolvem composições 
de liga. O ouro puro, além disso, é muito macio para ser usado em jóias, enquanto as ligas de ouro e cobre são bas- 
tante duras. O ouro puro é de 24 quilates; a liga comum usada em jóias é de 14 quilates, significando que ela é 58'"- 
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de ouro i4i \ 100%). Uma liga de ouro dessa composição tem dureza apropriada para ser usada em jóias. A liga 
pode ser amarela ou branca, dependendo dos elementos adicionados. Alguns exemplos adicionais de ligas são da- 
dos na Tabela 23.4. 


I TABELA 23.4 

Algumas ligas comuns 




Elemento 

primário 

Nome 
da liga 

Composição 
em massa 

Propriedades 

Usos 

Bismuto 

Metal de madeira 

50% de Bi, 25% de Pb, 12,5% 
de Sn 12,5% de Cd 

Baixo ponto de fusão 

(7o n 

Fusíveis de tomadas, 
irrigador automático 

Cobre 

Latão amarelo 

67% de Cu. 33% de Zn 

Dúctil, aceita 
polimento 

Itens de ferragem 

Ferro 

Aço inoxidável 

80,6% de Fe, 0,4% de C, 18% 
de Cr, 1% de Ni 

Resiste à corrosão 

Talheres 

Chumbo 

5oIda de chumbo 

67% de Pb, 33% de Sn 

Baixo ponto de fusão 
(275 °C) 

juntas de solda 

Prata 

Prata esterlina 
Amálgama dentário 

923% de Ag, 73% de Cu 
70% de Ag. 18% de Sn, 10% 
de Cu, 2% de Hg 

Superfície brilhante 

Facilmente 

trabalhável 

Talheres 

Obturações dentárias 




(b) 

Figura 23.18 Ligas (a) substitucional 
e (b) intersticial. As esferas azuis 
representam o metal hospedeiro; as 
esferas amarelas representam os outros 
componentes da liga. 


As ligas podem ser classificadas como ligas de solução, ligas hetero- 
géneas e compostos intermetálicos. As ligas de solução são misturas ho- 
mogêneas nas quais os componentes estão dispersos alealória e uniforme- 
mente. Os átomos do soluto podem assumir posições normalmente ocu- 
padas pelos átomos do solvente, consequentemente formando uma liga 
substiiucional, ou eles podem ocupar as posições intersticiais, posições nos 
'buracos' entre os átomos de solvente, formando, portanto, uma liga inters- 
ticial. Esses tipos estão diagramados na Figura 23.18. 

As ligas substiturionais são formadas quando os dois componentes 
metálicos têm raios atómicos similares e características de ligação química. 
Por exemplo, a prata e o ouro formam tal liga sobre toda a faixa de compo- 
sições possíveis. Quando dois metais diferem de raio de mais de 15%, a so- 
lubilidade e mais limitada. 

Para uma liga intersticial se formar, o componente presente nas posi- 
ções intersticiais entre os átomos de solvente devem ter um raio cov alente 
muito menor que os átomos do solvente. Normalmente, um elemento in- 
tersticial é um não-metal que se liga aos átomos vizinhos. A presença de li- 
gações extras fornecidas pelo componente intersticial faz com que a rede 
metálica tome-se mais dura, mais forte e menos düctil. O aço, por exemplo, 
é uma liga de ferro que contém até 3% de carbono. O aço é muito mais duro 
e mais forte que o ferro puro. O aço doce contém menos de 0,2% de carbono; 
eles são maleáveis e dúcteis e são usados para fazer cabos, pregos e corren- 
tes. O aço médio contém de 0,2 a 0,6% de carbono; eles são mais duros que o 
aço doce e são usados para fazer vigas e trilhos. O aço de alto teor de carbono, 
usado em cutelaria, ferramentas e molas, contém de 0,6 a 1,5% de carbono. 
Em todos esses casos, outros elementos podem ser adicionados para for- 
mar ligas de aço. O vanádio e o cromo podem sei adicionados para conceder 
força e aumentar a resistência à fadiga e à corrosão. Por exemplo, um trilho 
de trem de aço usado na Suécia em linhas suportando carregamentos pesa- 
dos de minério contém 0,7“, I. de carbono, 1% de cromo e 0,1% de vanádio. 

Uma das mais importantes ligas de ferro é o aço inoxidável, que con- 
tém aproximadamente 0,4% de carbono, 18% de cromo e 1% de níquel. 
O cromo é obtido pela redução do carbono do cromito (FeCr,0 4 ) em um 
forno elétrico. O produto da redução é o ferrocromo (FeCr,), que é então 
adicionado na quantidade apropriada de ferro fundido que vem do con- 
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versorpara atingir a composição do aço desejada. A razão dos elementos presentes no aço pode variar em uma tai- 
xa grande, concedendo uma variedade de propriedades hsicas e químicas específicas aos materiais. 

Na liga heterogénea os componentes não estão dispersos uniformemente. Na forma do aço conhecido comu 
perlita, por exemplo, duas fases distintas — praticamente ferro puro e o composto Fe,C, conhecido como ccmentita 
estão presentes em camadas alternadas. Hm gerai as propriedades das ligas heterogêneas dependem não ape- 
nas da composição mas também da maneira pela qual o sólido é formado a partir da mistura fundida. O resfria- 
mento rápido leva a propriedades distintas daquelas que são obtidas pelo resfriamento lento. 


Compostos intermetálicos 

Os compostos intermetálicos são ligas horn gêneas que têm proprieda- 
des e composições definidas. Por exemplo, o cobre e o aluminio formam um 
composto, Cu Al ;< conhecido como duraluminio. C' compostos intermetálicos 
têm papel muito importante na sociedade moderna. O composto intermetáli- 
co Ni,Al é o principal componente dos motores de aeronaves a jato devido a 
sua resistência e de sua baixa densidade. As lâminas de navalhas são geral- 
mente revestidas com Cr, Pt, que adiciona dureza, permitindo que a lamina 
permaneça afiada por mais tempo. O composto C Sm é usado nos imãs per- 
manentes em fones de ouvido mais leve> < i gura 23 19) por causa de seu alto 
poder magnético por unidade de massa. 

Esses exemplos ilustram algumas proporç.V- nãr usuais de combinação 
de elementos. Nada do que abordamos ne~te livro nos levaria a supor tais 
composições. Entre os muitos problemas fundamentais que permanecem sem 
solução na química está o desenvolvimento de um bom modelo teórico para 
determinar as estequiometrias dos compe-u - ir termetálicos. 



Figura 23.19 Interior de um fone 
de ouvido leve. A montagem pode 
ser pequena por causa do 
magnetismo muito forte da liga de 
Co, Sm usada. 


23.7 Metais de transição 

Muitos dos mais importantes metais d.' - - ledade moderna são metais de transição. Os melais de transição, 
que ocupam o bloco d da tabela periódica Tarti.s 23.21) incluem tais elementos conhecidos, como cromo, ferro, ni- 
quele cobre. Eles também incluem elemcnu - menos familiares que têm vindoa ter papéis importantes na tecnolo- 
gia moderna, como os dos motores de iaí r de ait desempenho, na Figura 23.1. Nesta seção consideraremos 
algumas das propriedades físicas e química^ dos metais de transição. 



Um olhar mais de perto 


Ligas com memória de forma 


Em 1%1 um engenheiro naval, Willum J. Bin ;*‘hW iv. 
uma descoberta inesperada e feliz. Na procura peio melfv r 
metal para usar em cones de ponta de míssil, ele tesreu. mui- 
tas ligas metálicas. Uma delas, um composto imennetaiico 
de níquel e titânio, NiTí, comportou-se muito estrar tumen- 
te. Quando ele batia no metal frio, o som era monótom rrac 
Entretanto, quando ele batia no metal a temperatura maii- 
alta, ele ressonava como um sino. Mr. Buechier sabia que a 
mamara pela qual o som se propaga em um metal esta relacii *- 
nada com sua estrutura metálica. Evidentemente, a estrutura 
da liga de NiTi tinha mudado à medida que eia foi do fru 
para o quente. Como se confirmou, ele tinha descobon. • uma 
liga que rinha memória de forma. 

Os metais e ligas metálicas consistem em muitas áreas 
cristalinas minúsculas ( cristalitoa ). Quando um metal é for- 
mado em determinada forma a temperatura alta, os crista li 
tos são forçados dentro de um arranjo especifico uns em 
relação aos outros. Ao se resfriar um metal normal, os crista- 
litos são imobilizados devido ás ligações entre eles. Quando 


O metal é depois dobrado, as tensões resultantes são 
algumas vezes elásticas, como em utna mola. Entretanto, 
em geral o metal simplesmente se deforma (p. ex„ quando 
dobramos um prego ou amassamos uma folha de alumi- 
nio). Nesses casos o dobramento enfraquece as ligações que 
mantêm os crislalilos juntos, e, com a flexão repetitiva, o me- 
tal se quebra. 

Em uma liga com memória de forma, os átomos podem 
existir em dois arranjos de ligação diferentes, representando 
duas fases sólidas diferentes. lt 1 1 .7, A fase a tem- 
peratura mais alta tem ligações fortes e fixas entre os átomos 
nos cristalitns Em comparação, a fase a temperatura mais 
baixa é bastante flexível em relação aos arranjos entre os áto- 
mos. Portanto, quando o metal é distorcido a temperatura 
baixa as tensões das distorções são absorvidas no cristalito, 
pelas \ ariações na rede atômica. Entretanto, na fase a tempe- 
ratura mais alta. a rede atômica está firme e as tensões devi 
das ao dobramento são absorvidas pelas ligações entre os 
crisialitos, como em um metal normal. 
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Química: a ciência central 


Para ver como um metal com memória de forma compor- 
ta-se. suponha que dobremos uma barra da üga JMi 1 1 em um 
semicírculo (Figura 2320(a)) e a aqueçamos até aproximada- 
mente 500 tT. Então resfriamos o metal abaixo da temperatu- 
ra de transição para a fase mudar para a temperatura baixa, 
a forma flexível. Apesar de o metal frio permanecer na forma 
semicircular, como na Figura 23.20(b), ele é agoTa bastante 
flexível c pode facilmente ser esticado ou dobrado em outra 
forma Quando o mefal é subsequentemente aquecido e pas- 
sa pela mudança de fase para a fase 'firme', ele ‘se lembra’ de 
sua forma original e imediatamente retoma a ela como mos- 
trado na Figura 23.20(c). 

Existem muitos usos para tais ligas com memória de for- 
ma. A forma curva em um grampo dentário, por exemplo, 
pode ser formada A femperatura alta em uma curva que os 
dentes precisam seguir. À temperatura baixa, quando o me- 
tal é flexível ele pode ser modelado para encaixar na boca 
que usa os grampos. Quando o grampo é inserido na boca e 
aquecido até a temperatura do corpo, o metal passa para a 
fase firme e exerce uma torça contra os dentes á proporção 
que tenta retomar a sua forma original. Outros usos para os 
metais com memória de forma incluem as válvulas que se fe- 
cham com o calor em linhas de processos industria is, que não 
precisam de fonte de energia externa. Dizem que os metais 
com memória de forma inseridos na face de um taco de golfe 
fornecem mais spin A bola e maior controle do taco. 


Tubo dobrado e tratado 
com calor para ajustar a forma 


^ (a) 

Metal resfriado abaixo 
da temperatura de 
transição de fase 


Tubo de metal esticado, 
que se dobra facilmente 


i 


(b) 


a 




Metal aquecido acima da 
temperatura de transição de fase; 
ele retorna imediatamente à 
forma dobrada 



(c) 

Figura 23.20 Ilustração do comportamento de uma liga 
com memória de forma. 
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Figura 23.21 Os metais de transição são os que ocupam o bloco d da tabela periódica. 


Propriedades físicas 

Várias propriedades físicas dos elementos da primeira série de transição estão listadas na Tabela 23.5. Algu- 
mas dessas propriedades, como a energia de ionização e o raio atômico, são características dos átomos isolados. 
Outras, inclusive a densidade e o ponto de fusão, são características do sólido metálico como um todo. 

As propriedades atômicas variam de maneiras similares ao longo de cada série. Observ e, por exemplo, que os 
raios atômicos dos metais de transição mostrados na figura 23.22 exibem o mesmo padrão nas três séries. A ten- 
dência nos raios atômicos é complexa porque ela é o produto de vários fatores, alguns dos quais funcionam em 
sentidos opostos. Em geral, esperaríamos que o raio atômico diminuísse uniíormemente à medida que fôssemos 
da esquerda para a direita ao longo de uma série de transição por causa do aumento da carga nuclear efetiva sofri- 
do pelos elétrons de valência. De fato, para os grupos 3, 4 e 5. essa é a tendência observada. Entretanto, ã medida 
que o número de elétrons d aumenta, nem todos são usados na ligação. Os elétrons não-ligantes exercem efeitos 
repulsivos que fazem com que as distâncias de ligação aumentem, e vemos seus efeitos potencializados no 
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TABELA 23.5 Propriedades dos elementos da primeira série de transiçao 


Grupo 

3B 

4B 

5B 

6B 

7B 


8B 


1B 

2B 

Elemento 

Sc 

TI 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

Zn 

Configuração eletrônica 

3d'4s : 

3dV 

3rfV 

3 dV 

3.fV 

3d*4 s 3 

3 tfV 

2kf4s : 

3d w 4s l 

3d l V 

Primeira energia de 
ionização (kj/mol) 

631 

658 

650 

653 

717 

759 

758 

737 

745 

906 

Raio atômico de ligação 

(A) 

1,44 

1,36 

1.25 

1,27 

139 

135 

136 

131 

1,38 

131 

Densidade (g/cm 3 ) 

3,0 

4,5 

6,1 

7,9 

73 

7,9 

8,7 

8,9 

8,9 

7,1 

Ponto de fusão (*'C) 

1.541 

1.660 

1.917 

1.857 

1.244 

1.537 

1.494 

1.455 

1.084 

420 


grupo 7 e no aumento visto à medida que passamos pelos elementos do grupo 8. 0 raio atômico de ligação é uma 
grandeza empírica especialmente difícil de definir para elementos como os metais de transição, que podem existir 
em vários estados de oxidação. Todavia, as comparações das variações de uma série para a outra são válidas. 

A blindagem incompleta da carga nuclear pelos elétrons adicionados produz um efeito interessante e impor- 
tante na terceira série dos metais de transição. Em geral, o raio atômico aumenta à medida que descemos em uma 
família por causa do aumento do número quântico principal dos elétrons do nível de valência. (Seção 7.3 1 
Entretanto, assim que passamos dos elementos do grupo 3, as segunda e terceira séries dos elementos de transição 
têm virtualmente os mesmos raios atómicos de ligação. No grupo 5, por exemplo, o tàntalo tem virtualmente o 
mesmo raio que o nióbio. Esse efeito tem origem na série dos lantanídeos, os elementos com números atômicos de 
57 até 70, que ocorrem entre Ba e Lu (Figura 23.21). O preenchimento dos orbitais 4 f até os elementos lantanídeos 
provocam aumento acentuado na carga nuclear efetiva, produzindo uma contração no tamanho, chamada contra- 
ção de lantamdeo. Essa contração apenas compensa o aumento que esperaríamos à medida que vamos da segunda 
para a terceira série. Assim, as segunda e terceira séries dos metais de transição em cada grupo têm aproximadamen- 
te o mesmo raio ao longo de toda a série. Como conseqüência, os metais das segunda e terceira séries em certo gru- 
po têm grandes similaridades em suas propriedades químicas. Por exemplo, as propriedades químicas do zireônio 
e do háfnio são extraordinariamente similares. Eles sempre apresentam-se juntos na natureza e são muito difíceis 
de separar. 

Configurações eletrônicas e estados de oxidação 

Os metais de transição devem suas localizações na tabela periódica ao preenchimento dos subníveis d. Entre- 
tanto, quando esses metais são oxidados, perdem seus elétrons s mais externos antes de perder os elétrons do sub- 



Figura 23.22 Variação no raio 
atômico dos metais de transição como 
função do número do grupo da tabela 
periódica. 


Grupo B 
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Química: a ciência central 


Figura 23-23 Sais de íons de metais 

de transição e suas soluções. Da ' ^ ^ 

esquerda para a direita: Mn Jt , Fe*' - , 

Co*'*, Ni*'*, Cu 7 ' e Zn 7 *. 




nivel d. (Seção 7.4) A configuração eletrônica de Fe é [Ae3tf 4s : , por exemplo, enquanto a de Fe‘* é [Ar];V\ A 
formação de Fe'* necessita da perda de um elétron 3tf, fornecendo [Ar]3rf . Muitos ions dos metais de transição con- 
tém subníveis d pardalmente ocupados. A existência desses elétrons d é pardalmente responsável por várias ca- 
racterísticas dos metais de transição: 

1. Eles geralmente exibem mais de um estado de oxidação estável. 

2. Muitos de seus compostos são coloridos, como mostrado na Figura 23.23. (Abordaremos a origem dessas 
cores no Capítulo 24.) 

3. Os metais de transição e seus compostos exibem propriedades magnéticas interessantes e importantes. 

A Figura 23.24 resume os estados de oxidação diferentes de zero comuns para a primeira série de transição. 

Os estados de oxidação mostrados em círculos maiores são os mais freqüentemente encontrados em compostos 
em solução ou no sólido. Os mostrados com círculos menores são menos comuns. Observe que Sc se apresenta ape- 
nas em estado de oxidação +3 e o zinco se apresenta apenas em estado de oxidação +2. Entretanto, os outros metais 
exibem uma variedade de estados de oxidação. Por exemplo, Mn ê normalmente encontrado em solução em esta- 
dos de oxidação +2 (Mn'*) e +7 (Mn0 4 ‘). No estado sólido o estado de oxidação +4 (como em MnO-,) é comum. Os 
estados de oxidação +3, +5 e +6 são menos comuns. 

O estado de oxidação, que normalmente se apresenta para quase todos esses metais, deve-se à perda de seus 
dois elétrons 4s mais externos. Esse estado de oxidação é encontrado para todos esses elementos exceto Sc, onde o 
íon 3+ com configuração [ArJ é particularmente estável. 

Os estados de oxidação acima de +2 devem-se às perdas sucessivas de elétrons 3d. De Sc até Mn o estado de 
oxidação máximo aumenta de +3 até +7, igualando em cada caso o número total de elétrons 4s mais 3 d no átomo. 
Portanto, o manganês tem estado de oxidação máximo de 2 + 5 = +7. À medida que vamos para a direita depois de 
Mn na primeira série de transição, o estado de oxidação máximo diminui. Nas segunda e terceira séries de transi- 
ção o estado de oxidação máximo é +8, alcançado em RuO. e OsO ; . Em geral, os estados de oxidação máximos são 
encontrados apenas quando os metais estão combinados com os elementos mais eletronegativos, especialmente 
com O, F e, possivelmente, G. 


Figura 23.24 Estados de oxidação 
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(a) <b> (c) 

Figura 23.25 Os tipos de comportamento magnético, (a) Diamagnético: não há centros (átomos ou íons) com momentos 
magnéticos (b) Paramagnética simples: há centros com momentos magnéticos não alinhados a menos que a substância 
esteja em um campo magnético, (c) Ferromagnético: há centros acoplados alinhados em sentido comum. 


Magnetismo 

As propriedades magnéticas dos metai9 de transição e seus compostos são interessantes e importantes. As me- 
didas das propriedades magnéticas fornecem informações sobre a ligação química. Além disso, muitos usos im- 
portantes na tecnologia moderna são realizados a partir das propriedades magnéticas. 

Um elétron possui um 'spin' que fornece a ele um momento magnético, fazendo com que ele se comporte como 
um imã minúsculo. i Seção 1 S) A Figura 23_25(a) representa um sólido diamagnético, no quaJ todos os elétrons 

no sólido estão emparelhados. Quando uma substância diamagnética é colocada em um campo magnético, os mo- 
vimentos dos elétrons fazem com que a substância seja muito fracamente repelida pelo ímã. 

Quando um átomo ou íon possui um ou mais elétrons desemparelhados, a substância é paramagnética. 

(Set i(i W.S í Hm um sólido paramagnético os elétrons desemparelhados nos átomos ou íons do sólido não são influen- 
ciados pelos elétrons nos átomos ou íoas adjacentes. Os momentos magnéticos nos átomos ou íons ind ividuais estão 
orientados aleatoriamente, como mostrado na Figura 23.25(b). Entretanto, quando colocado em um campo magné- 
tico, os momentos magnéticos tomam-se alinhados paralelamente uns em relação aos outros, produzindo intera- 
ção atrativa liquida com o ímã. Assim, uma substância paramagnética é puxada para dentro de um campo 
magnético. 

Você provavelmente está mais familiarizado com o comportamento mag- 
nético de imãs simples de ferro (Figura 23.26), uma forma muito mais forte de 
magnetismo chamada íerromagnetismo. O íerromagnetismo origina-se quan- 
do os elétrons desemparelhados dos átomos ou íons em um sólido são influen- 
ciados pelas orientações dos elétrons de seus vizinhos. O arranjo mais estável 
(energia mais baixa) resulta quando os spins dos elétrons nos átomos ou íons 
adjacentes estão alinhados no mesmo sentido, como mostrado na Figura 
23.25(c). Quando um sólido ferromagnético é colocado em um campo magné- 
tico, os elétrons tendem a se alinhar fortemente ao longo do campo magnético. 

A atração peio campo magnético resultante pode ser 1 milhão de vezes mais 
forte que uma substância paramagnética simples. Quando o campo magnético 
externo for removido, as interações entre os elétrons fazem com que o sólico- 
mo um todo mantenha um momento magnético. Dessa forma nos referimos a 
ele como um imã permanente. Os sólidos ferromagnéticos mais comuns são os 
elementos Fe, Co e Ni. Muitas ligas exibem íerromagnetismo maior que os me- 
tais puros. Alguns óxidos metálicos (por exemplo, CrO ; e Fe 3 0 4 ) são também 
ferromagnéticos. Vários óxidos ferromagnéticos são usados nas fitas de grava- 
ção magnéticas e disquetes de computador. 

23.8 Química de alguns metais de transição 

Vamos agora considerar brev emente um pouco da química dos três elementos mais comuns da primeira série 
de transição: cromo, ferro e cobre. À medida que você ier esse material, procure por tendências que ilustrem a- 
generalizações destacadas anteriormente. 



Figura 23.26 Os imãs 
permanentes são feitos dc 
materiais ferromagnéticos. 
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Química; a ciência central 



Figura 23.27 O tubo à esquerda 
contém o fon violeta hidratado 
cromo(lll), Cr(H í O)j 1 \ O tubo ã 
direita contém o íon verde 
[(Hj0)^Cr(0H) 2 Cr(H 2 0) 4 ]*\ 


Cromo 

ü cromo dissolve-se lentamente em ácido clorídrico ou sulfúrico, liberan- 
do hidrogénio. Na ausência de ar, a reação resulta na formação de uma solu- 
ção de cor azul-celeste de íon cromo(ll) ou cromoso: 

Cr(s) + 2FT (aq) ► Cr lf (aq) + 2H,(tf) 123.21 1 

Na presença de ar, o ion cromo(II) õ rapidamente oxidado por O, para for- 
mar o íon cromo(lll). A reação produz o ion verde [(H : 0) 4 Cr(0H)_,Cr(H : 0) 4 ]‘‘ 
(Figura 23.27, direita). I£m uma solução fortemente ácida, esse íon reage lenta- 
mente com ions H‘ para formar o íon violeta [Cr(l (Figura 23.27, es- 

querda), em geral representada simplesmente como Cr ‘(aq). A reação total 
em solução ácida é quase sempre dada simplesmente como mostrado na 
Equação 23.22. 

4Cr*(uij) + 0,(£) + 4H*(/wj) * 4Cr'‘(iaj) + 2H,0(/) (23.22] 

O cromo é frequentemente encontrado em soluções aquosas no estado de 
oxidação +6. Em solução básica o ion cromato amarelo (CrO, 2 } é o mais está- 
vel. Em solução ácida o ion dicromatci (Cr : 0.' ) é formado: 

CrO/ (aq) + FE (aq) HCrO^a/j) (2323] 


FILME 

JF Química redox òo ferro e do 
N / cobre 



2HCrO, (aq) Cr,0 {'(aq) + H,0(/) (23.24] 

A Equação 23.24 é uma reação condensada, na qual a água é rompida a 
partir de dois íons HCrOj . Reações semelhantes ocorrem entre os oxiânions 
de outros elementos, corno o fósforo. - (Seção 22.Fi) O equilíbrio entre os 
íons dicromato e cromato é facilmente observável porque CrO/' é amare- 
lo-daro e Cr-O/ é laranja-escuro, corno visto na Figura 23.28. 0 íon dicromato 
em solução ácida é um agente oxidante forte, como evidenciado por seu gran- 
de potencial de redução. Em contraste, o ion cromato em solução básica não é 
um agente oxidante particularmente forte. 

Ferro 

Ja abordamos a metalurgia do ferro com detalhes relevantes na Seção 232. 
Aqui consideraremos parte de sua importante química em solução aquosa. O 
ferro existe em solução aquosa nos estadas de oxidação +2 (ferroso) ou +3 (fér- 
rico). Ele geralmente aparece nas águas porque estas entram em contato 
com depósitos de FeCO, (K fV = 32 * 10 ')• CO_, dissolvido na água pode, então, 
ajudar a dissolver esse mineral; 

FeCOj(s) + CO, (aq) + H,0(/) » Fe u (aq) + 2HCO, (oij) [23.25] 


Fe 2 * dissolvido, com Ca : * e Mg contribui para a dureza da água. (Se- 
ção 18.6) 

Os polenriais-padráo de redução no Apêndice E revelam muito sobre o tipo 
de comportamento químico que poderiamos esperar que fosse observado para o 
ferro. O potencial de redução do estado de oxidação +2 para o metal é negativo; 
entretanto, a redução do estado +3 para o estado +2 é positiva. O ferro, por isso, deve reagir com addos não-oxidantes 
como o ácido s-ulhirico diluído para formar Fe‘‘(í?íj), como de fato reage. Entretanto, na presença de ar, Ftt ’~(aq) tende a 
ser oxidado a Fe^faq), como mostrado pela fem padrão positiva para a Equação 23.26: 


Figura 23.28 O cromato de sódio 
Na 3 CrO, (à direita), e o dicromato 
de potássio, K 3 Cr,0 7 (à esquerda), 
ilustram a diferença na cor dos íons 
cromato e dicromato. 


4Fe* - (aq) + 0 2 (g) + 4FI* (/?<?) . 4Fe J >q) + 2H,0 (/) E° = +0,46 V [23.26] 


Você pode ter visto ocasiões nas quais a água gotejando de uma torneira ou outra saida deixa uma mancha 
marrom (veja Figura 23.29). A cor marrom deve-se ao óxido de ferro(Hl) insolúvel, formado pela oxidação do fer- 
rei II I presente na água: 

4Fe : *(rrç) • 8HC 0;(eiq) + O ,(g) 


2Fe ; 0-(s) + 8CO-(g) + 4H : 0(/) 


[2327] 
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Quando o ferro metálico reage com um agente oxidante como ácido nítrico 
diluído quente, Fe'(/xi/) é formado diretamente: 

Fe(s) + NO ;{aq) + 4H*(<rç) * F e y '(aq) + NOfc) + 2H : 0(/) [23.28] 

No estado de oxidação +3 o ferro é solúvel em soluções ácidas como o íon hi- 
dratado, Fe{H ; 0), ’ Entretanto, esse íon hidrolisa rapidamente (Seção Ló.ll): 

Fe(H 1 0)„ , '(fli/) ^ Fe(H : 0),(0H)*(a</) + FRaq) [23.29] 

Quando uma solução ácida de ferro(lll) se toma mais básica, um precipita- 
do marrom-avermelhado gelatinoso, mais exatamente descrito como óxido hi- 
dratado, Fe ; 0, oiH-jO, é formado (Figura 23.30). Nessa formulação n 
representa um número indefinido de moléculas de água, dependendo das 
condições precisas da precipitação. Geralmente, o precipitado que se forma é 
representado meramente como Fe(OH) v A solubilidade de Fe(OH), é muito 
baixa (K., = 4 x 10 *). Ele se dissolve em solução fortemente ácida, mas não em 
solução básica. O fato de ele >iõc se dissolver em solução básica é a base do pro- 
cesso de Bayer, no qual o alumínio é separado das impurezas, prindpalmente 
ferro(IIl). (Seção 23*3) 

Cobre 

Em sua química em solução aquosa, o cobre exibe dois estados de oxida- 
ção: +1 (cuproso) e +2 (cúprico). No estado de oxidação +1 o cobre possui con- 
figuração eletrônica 3d'°. Os sais de Cu‘ em geral são insolúveis em água e 
possuem cor branca. Em solução o ion Cu’ rapidamente se desproporciona: 

2Cu'(ui/) » Cu 2 '(aq) + Cu(s) K,, = 1,2 * l(f ]23.30] 

Por causa dessa reação e porque o cobre(I) é facilmente oxidado a cnbre(II) 
sob a maioria das condições de solução, o estado de oxidação +2 é de longe o 
mais comum. 

Muitos sais do Cif*, inclusive Cu(NOj) 3 , CuSO, e CuCl,, são solúveis em 
água. O sulfato de cobre penta-hidratado (Cu50 1 -514,0), um sal bastante usa- 
do, tem quatro moléculas de água ligadas ao íon cobre e uma quinta molécula 
presa ao ion SO/ pela ligação de hidrogênio. O sal é azul. (Ele é geralmente 
chamado vitriolo azul; veja Figura 23.31.) As soluções aquosas de Clf\ nas 
quais o íon cobre está coordenado pelas moléculas dc água, também são 
azuis. Entre os compostos insolúveis de cobre(TI) está Cu(OHk formado 
quando NaOHé adicionado a uma solução aquosa de Cu‘* (Figura 23.32). Esse 
composto azul perde água rapidamente com aquecimento para formar óxido 
de cobre(II) preto: 

Cu(OH),(s) » CuO(s) + H,O(0 ]23.31 ] 

CuS é um dos compostos de cobre(U) menos solúveis (K ; = 6,3 x 10 *’), 
Essa substância preta não se dissolve em NaOl 1, NH, ou ácidos não-oxidan- 
tes como HC1. Entretanto, ele se dissolve em I ÍNO., o qual oxida o sulfeto a 
enxofre: 

3CuS(s) + 8 H‘(íwj) + 2NO,'(ffij) * 3Cu : '(aq) + 3S(s) + 2NO<£) + 4H 3 0(/) 

|23.32] 

CuS0 4 é em geral adicionado à água para deter o crescimento dc algas e 
fimgos, e outras preparações de cobre são usadas para borrifar ou pulverizar 
as plantas a fim de protegê-las de microorganismos e insetos. Os compostos de 
cobre normalmente não são tóxicos aos seres humanos, exceto em quantida- 
des muito elevadas. Nossa dieta diária freqüentemente inclui de 2 a 5 mg de 
cobre. 



Figura 23.29 A presença de sais 
de ferra no abastecimento de água 
leva a manchas de depósitos de 

FeA- 



Figura 23.30 Adição de uma 
solução de NaOH a uma solução 
aquosa de Fe 3 * provoca a 
precipitação de Fe(OH)j. 



Figura 23.31 Cristais de sulfato 
de cobre(ll) penta-hidratado, 
CuSO, • 5H,0. 





Figura 23.32 Adição de NaOH a 
uma solução aquosa de Cu** 
provoca precipitação de Cu(OH)j. 
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COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O minério comercial niais impor Unte de u uniu é d uwnila (FeC r,0 4 ). (a) Qual é a atribuição mais razoável dos estados 
de oxidação de Fe e Cr nesse minério? (b) A cromita pode ser reduzida ao ar em um forno de arco (que fornece o calor 
necessário) usando coque (carbono). Escreva uma equação quimica balanceada para essa redução, que forma ferro- 
cromo (FeCr.). (cl Duas das principais formas do cromo no estado de oxidação -*-6 são CrO- : ‘ e Cr, O^. Desenhe as es- 
truturas de Lewis para essas espécies (Dica: você pode achar útil considerar as estruturas de Lewis de ánions 
não-metálicos de mesma fórmula.) (d) O cromo metálico é usado em ligas (p. ex., aço inoxidável) e na elefrogalvamza- 
ção, mas o metal em si não é muito utilizado, em parte porque não é dúctil a temperaturas ordinárias. A partir do que 
aprendemos neste capitulo sobre ligações metálicas e propriedades, sugira por que o cromo é menos dúctil que a 
maioria dos metais. 

Solução (al Como cada oxigênio tem número de oxidação -2, os quatro oxigénios representam um total de -8. Se os 
metai> tèm numeros de oxidação inteiros, as escolhas são Fe = +4 e Cr = +2, ou Fe - +2 e Cr = +3. A última escolha 
parece a mais razoável porque um número de oxidação de +4 para o ferro é incomum. (Apesar de uma alternativa ser 
Fe -3 e os dois cromos tendo estados de oxidação diferentes de +2 e +3, as propriedades da cromita indicam que os dois 
cromos têm o mesmo númeru de oxidação.) 

(b! A equação balanceada é: 

2C(s) + FeCr ; 0_,(s) * FeCr,(s) + 2CO,(£) 

Icl Esperamos que em CrO. ', Cr esteja rodeado tetraedricamente por quatro oxigénios. A configuração eletrônica do 
átomo de Cr é | Arl.V 4s' ( fornecendo-lhe seis elétrons que podem ser usados na ligação de maneira muito semelhante 
ao átomo de S em SO/ Esses seis elétrons devem ser compartilhados com quatro átomos de O, cada um dos quais 
com seis elétrons no nível de valência. Além disso, o íon tem carga -2. Portanto, temos um total de 6 + 4(6) + 2 = 32 elé- 
trons no nível de valênaa para colocar na estrutura de Lewis. Colocando um par de elétrons em cada ligação Cr — O e 
adicionando pares de elétrons desemparelhados para os oxigénios, necessitamos exatamente de 32 elétrons para atin- 
gir o octeto ao redor de cada átomo: 


KJ* 


Em Lr. O. a estrutura é semelhante àquela do íon difosfato (P.CL 4- ), o qual abordamos na 5eç5o 22.8. Podemos pensar 
em íon Cr,0- como formado por uma reação de condensação conforme mostrado na Equação 23.24. 



Idi Recorde-se de que o cromo, com seis elétrons disponíveis para ligação, tem ligação metálica relativamcnte forte 
entre os metais da série de transição, como evidenciado por seu alto ponto de fusão (Tabela 23.2). Isso significa que as 
distorções da rede metálica, do hpo das que ocorrem quando os metais são transformados em fios, necessitam de mais 
energia que para outros metais com ligação metálica mais fraca. 


Resumo e termos-chave 


Seção 23.1 Os elementos metálicos são extraídos da 
litosfera, a parte sólida mais alta no planeta. Os elemen- 
tos metálicos estão presentes na natureza em minerais, 
os quais são substâncias inorgânicas sólidas encontra- 
das em vários depósitos, ou minérios. Os componentes 
desejados de um minério devem ser separados dos com- 
ponentes indesejados, chamados ganga. A metalurgia 
está preocupada com a obtenção dos metais a partir des- 
sas fontes e com o entendimento e a modificação das 
propriedades dos metais. 


Seção 232 A piromelalurgia é o uso do calor para 
realizar reações químicas que convertem certo minério 
de uma forma química para outra. Na calcinação, um 
minério é aquecido para eliminar uma substância volá- 
til, como no aquecimento de um minério de carbonato 
para eliminar CO r Na ustulação, o minério é aquecido 
sob condições nas quais ocorre reação com a atmosfera 
do forno. Por exemplo, os minérios de sulfeto podem ser 
aquecidos para oxidar o enxofre a SQ,. Em uma opera- 
ção de fusão duas ou mais camadas de materiais mutua- 
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mente insolúveis formam-se no fomo. Uma camada con- 
siste em metal fundido e a outra (escória) é composta de 
minerais de silicato fundidos e outros materiais iónieos 
como os fosfatos. 

O ferro, o mais importante metal na sociedade 
mudema, é obtido a partir de seus minérios de óxidos 
pela redução em alto-fomo. O agente redutor é o carbo- 
no, na forma de coque, O calcário (CaCO T ) é adicionado 
para reagir com os silicatos presentes no minério bruto 
para formar a escória. O ferro bruto do alto-forno, cha- 
mado ferro gusa, em geral é tirado diretamente para um 
conversor, onde o refinamento ocorre para formar v á- 
rios tipos de açu. No conversor o ferro fundido reage 
com o oxigénio puro para oxidar Os elementos de im- 
pureza. 

Seção 23.3 A hidrometalurgia é o uso de processos 
químicos que ocorrem em solução aquosa para separar 
um minerai de seu minério ou um elemento específico 
de outros. Na lixiviação, um minério é tratado com rea- 
gente aquoso para dissolver um componente seletiva- 
mente. No processo de Bayer o aluminío é dissoh ido 
seletivamente da bauxita pelo tratamento cum s éuçâo 
de NaOH concentrada. 

Seção 23.4 A eletrometalurgia é o uso de méJ.xJos 
eletrolíticos para preparar ou purificar um demento 
metálico. O sódio é preparado pela eletrólise de NaCl 
fundido em uma célula de Downs. O alumínio r ndo 
no processo de Hall pela eletrólise de Al-O rir ' milita 
fundida (Nt^AIFj. O cobre é purificado por -ici* dise 
de solução aquosa de «ulíato de cobre usar-, ar dfS 
compostos de cobre impuro. 

Seção 23.5 As propriedades dos metab poairr -er 
explicadas de maneira qualitativa pelo modele de mar 
de elétrons, no qual os elétrons são visualiza _k~ ii - re- 
para rnover-se por toda a eslrutura metálica. N> n - de- 
lo do orbital molecular os orbitais atômicos de valência 
dos átomos metálicos interagem para formar uma tun- 
da de energia preenchida parcialmenle peK>- eletrons 
de valência. Os orbitais que constituem a banda de 
energia estão deslocai izados sobre os átomos do metal, 
e suas energias são muito pouco espaçadas. Com' • as di- 
ferenças de energia entre os orbitais na banda são rmirii 1 
pequenas, a promoção de elétrons para orbitais de mais 
alta energia necessita de muito pouca energia. Issj < da 
origem às altas condutividades elétrica e térmica, bem 
como a outras propriedades metálicas característica-. 


Em um isolante, por outro lado, todos os orbitais de 
uma banda estão completamenle preenchidos e existe 
um grande salto de energia entre a preenchida e a pró- 
xima banda não preenchida. 

Seção 23.6 As ligas são materiais que possuem pro- 
priedades metálicas características e são compostas de 
mais de um elemento. Geralmente, um ou mais elemen- 
tos metálicos são os principais componentes. As ligas 
de solução são ligas homogéneas nas quais os compo- 
nentes estão distribuídos imiformemente por toda a 
liga Nas ligas heterogéneas os componentes não estão 
distribuídos uniformemente, em vez disso, duas ou 
mais fases distintas com composições características es- 
tão presentes. Os compostos intermetálicos são ligas 
homogêneas que têm propriedades e composições defi- 
nidas. 

Seções 23.7 e 23.8 Os metais de transição são caracte- 
rizados pelo preenchimento incompleto dos urbitais d. 
A presença dos elétrons J nos efementos de transição 
leva a estados de oxidação múltiplos. À medida que 
prosseguimos por determinada série de metais de transi- 
ção, a carga nuclear efetiva para os elétrons de valência 
aumenta lentamente. Como resultado, os elementos de 
transição mais avançados em certa série tendem a adotar 
estados de oxidação mais baAos e têm raios iónieos ligei- 
ramente menores. Apesar de os raios atómicos e iónieos 
aumentarem na segunda série se comparados com a pri- 
meira, os elementos da segunda e terceira séries são simi- 
lares em relação a essa e outras propriedades. Essa 
semelhança deve-se à contração de lantanídeo. Os ele- 
mentos lanianídeos, números atômicos de 57 até 70, exi- 
bem aumento na carga nuclear efetiva que compensa o 
aumento no número quântico principal na terceira série. 

A presença de elétrons desempardhados nos orbitais 
de valência leva a comportamento magnético interessante 
nos metais de transição e seus compostos. Em substâncias 
ferromagnéticas, os spins dos elétrons desempardhadus 
nos átomos são afetados pelos spins dos átomos vizinhos. 
Em um campo magnético, os spins tomam-se alinhados 
ao longo do sentido do campo magnético. Quando o cam- 
po magnético é removido, essa orientação permanece, 
fornecendo ao sõbdn um momento magnético como obser- 
vado nos ímãs permanentes. 

Neste capítulo também consideramos parte da quí- 
mica dos três metais de transição mais comuns: cromo, 
retro e cobre. 


Exercícios 


Metalurgia 

23.2 (a) A piroiusita (MnÜ.) é um mineral de manganês comer- 
cialmente importante Qual é o estado de oxidação de 
Mn nesse mineral? (b) Cite alguns reagentes que pode- 
riam ser usados para reduzir esse minério a metal 


23.1 Dois dos metais mais utilizados sâo o alumínio e o fer- 
ro. Quais são as fontes naturais mais importantes des- 
ses elementos? Em qual estado de oxidação cada um 
desses metais é encontrado na natureza? 
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23.3 Explique em >uas próprias palavras o que quer dizer a 
afirmativa "Esse minério consiste em pequenas concen- 
trações de calcopirita com considerável ganga". 

23.4 O que significam os seguintes termos: (a) calcinação; 
(bl lixiviação; (c) fusão; <d) escória? 

23.5 Complete e faça o balanceamento de cada uma das se- 
guintes equações: 

(al PbSfs) - Q, (tf) — 

(bt PbCO^s) — Í-» 
tc) H'Oj(s) + H,(tf) — —* 

(dl ZnO(s) + CÒ(tf) — — * 

23.6 Complete e faça o balanceamento de cada uma das se- 
guintes equações: 

ta) CdS(s) +• 0,(tf) — U 

(b) CoCOj(s) — — » 

(c) Cr,0,(«) ♦ Na(/) *■ 

(d) VCj.(tf) + K(0 *■ 

(e) BaO(s) + P ; O,(0 > 

23.7 Uma amostra contendo PbS0 4 deve ser refinada a me- 
tal Pb por calcinação, seguida de ustulação, (a) Quais 
produtos voláteis vocé espera que sejam produzidos 
pela calcinação? (bl Proponha uma atmosfera apro- 
priada para acompanhar a ustulação, (c) Escreva equa- 
ções químicas balanceadas para as duas etapas. 

23.8 Suponha que um metalúrgico queira usar o carbonato de 
cobalto(It) como uma fonte do metal cobalto, ta) Quais 
produtos você esperaria da calcinação dessa substância? 
(b) Com qual reagente você poderia reagir o produto da 
calcinação em uma operação de ustulação para formar 
metal Co? (c) Escreva equações químicas balanceadas 
para os processos abordados nos itens (a) e (b). 


23.9 Escreva equações químicas balanceadas para a redução 
de FeO e Fe,Ó-, por 11. e CO. 

23.10 Qual é o principal agente redutor na redução do miné- 
rio de ferro em alto-fomo? Escreva a equação química 
para o processo de redução. 

23.11 Qual é o papel de cada um dos materiais no processo 
químico que ocorre em alto-forno: (a) ar; (b) calcário; (c) 
coque; (d) água? Escreva as equações químicas balance- 
adas para ilustrar suas respostas 

23.12 (a) No processo de oxigénio básico para a formação do 
aço. quais as reações que fazem com que a temperatura 
no conversor aumente? (b) Escreva as equações quíint 
cas balanceadas para a oxidação do carbono, do enxo- 
fre e do silício no conversor. 

23.13 (al Por que o processo de Bayer é uma etapa necessária 
na produção do alumínio metálico? (b) QuaJ diferença 
nas propriedades químicas é usada no processo de Ba- 
yer para separar AhO, de Fe, O,? 

23.14 Quais os papéis de O. e de CN na lixiviação do ouro a 
partir de minérios de baixo teor? 

23.15 Descreva como a eletrometalurgia •-eria empregada 
para purificar o cobalto metálico bruto Descreva as 
composições dos eletrodos e do eletrólito, e escreva to- 
das as reações dos eletrodos. 

23.16 O elemento estanho geralmente é extraído de depósitos 
de minério de cassiterita (SnCh). O óxido é reduzido 
com carbono e o metal bruto purificado por detrólise. 
Escreva as equações químicas balanceadas para o pro- 
cesso de redução e para as reações do eletrodo na ele- 
trólise, (Suponha que uma solução ácida de SnSO, seja 
empregada como eletrólito na eletrôlíse.) 


Metals e ligas 

23.17 O sódio é uma substância altamente maleavel, enquan- 
to o cloreto de sódio não é. Explique essa dif erença nas 
propriedades. 

23.18 O silício tem a mesma estrutura cristalina do diamante 
(Figina 11 .41), Com base nesse fato, você acha provável 
que o silício exiba propriedades metálicas ou não? 
Explique sua resposta. 

23.19 A prata tem as mais altas condutivldades elétrica e tér- 
mica entre todos os metais. Como o modelo de mar de 
elétron pode explicá-las? 

23.20 (a) Compare as estruturas eletrónicas do cromo e do se- 
lênlo. Em quais aspectos elas são similares e em quais 
elas diferem’ (b) O cromo é um metal e o selênio é um 
não-metal. Quais tatores sào importantes em determi- 
nar essas diferenças nas propriedades? 

23.21 As densidades dos elementos K, Ca, Sc e Ti são 0/86, 13, 
32 e 4,5 g/cm', respectivamente. Quais fatores são 
jt.üs prováveis de ser de principal importância em 
cie terminar essa variação? 

25 22 . c de atomização, que é a variação de entalpia 

pi-i r -.esso \U.<) ► VI (tf), onde M(tf) é a forma 

aarr-tcs ■ -neta!, varia na primeira série de transição 
como seçpjc 


Elemento Ca Sc Ti V 

(kj/mol) 178 378 471 515 


Use um modela para a ligação metálica que explique 
essa variação. 

23.23 De acordo com a teoria de banda, coma as isolantes 
diferem dos condutores? Como os semicondutores di- 
ferem dos condutores? 

23.24 Qual você espera ser melhor condutor de eletricidade, 
o germánio ou o germânio dopado com arsênio? Justi- 
fique sua resposta usando o modelo do orbital mole- 
cular. 

23.25 O estanho existe em duas formas alotrópicas: o estanho 
cinza tem a estrutura do diamante, e o estanho branco, 
a de empacotamento denso. Qual dessas formas alotró- 
picas vocé esperava ter maior caráter metálico? Expli- 
que por que a condutividade elétrica do estanho branco 
é muito maior que a condutnridade do estanho cinza. 
Qual forma vocé esperava ter a distância de ligação 
Sn — Sn mais longa? 
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[23.26) Como aprendemos no Capitulo 11, a grafite e um bom 
condutor de eletricidade na direção paralela ãs cama- 
das de sua estruLura (Figura 11 41(b)). Useomodelo de 
orbital molecular para metais para explicar a conduti- 
vidade da grafite. 


23.27 Defina o termo lign. Distinga entre ligas de solucf • I - - -> 
heterogêneas e compostos intermetálicos. 

23.28 Distinga entre ligas substitunonal e intersticial. 

as condições que lavorc-ccm a formação de liga* surse - 
turionms? 


Metais de transição 

23.29 Quais das seguintes propriedades são mais bem 
consideradas características dos átomos isolados li- 
vres, e quais são características do metal como um 
todo: (al condutividade elétrica, (b) primeira energia 
de ionização; (c) raio atómico; (d) ponto de fusão; (e> ca- 
lor de vaporização; (f) afinidade eletrônica? 

2330 Qjnis das seguinte espécies você esperava possuir 
propriedades metálicas: (a) TiCl 4 ; (b) liga NiCo; <c) W, 
(d) Ge; (e) Hg : : *? Justifique sua resposta em cada um 
dos casos. 

23.31 Qual e o significado do termo contração de lantanideo? 
Quais propriedades dos elementos de transição são afe- 
tadas pela contração de lantanídeo? 

23.32 O zireônio e o háfnlo são elementos do grupo 4B na se- 
gunda e terceira séries de transição. Os raios atómicos 
desses elementos são virtualmente os mesmos (Figura 
23.22). Explique essa similaridade no raio atômico. 

23.33 Escreva a fórmula para o fluorclo que corresponde ao 
estado de oxidação mais alto esperado para coda um 
dos seguintes elementos: (a) Sc; (b) Co; <c) Zn. 

2334 Escreva a fórmula para o óxido que corresponde ao es- 
tado de oxidação mais alio esperado para cada um dos 
seguintes elementos; (a) Cd. (b) W, (c) Nb. 

23.33 Por que o cromo exibe vários estados de oxidação em 
seus compostos, enquanto o alumínio exibe apenas o 
estado de oxidação +3? 

23.36 O elemento vanádio exibe estados de oxidação múlti- 
plos, inclusive 42. O composto VCI, é conhecido, en- 
quanto ScCL é desconhecido. Use as configurações 
eletrónicas e as cargas nucleares efetivas para explicar 
essa diferença no comportamento. 


23.37 

23.38 

23.39 


Escreva j configuração eletrônica esperada para cada um 
dos seguintes íons: (a) Cr*; (b) Au 1 ', lc) Ru"; (d) Cu 
(c) Mn (f) lr’. 

Qual é a configuração eletrônica esperada para cada um 
dos seguintes ions: (a) Ti"; (b) Co : (c) Pd 2 ; (dl Mo 
(e) Rti ; (0 NI 4 *. 

Qual você esperava ser mais facilmente oxidado. Ti" 
ou Ni"? 


23.40 Qual você esperava ser o agente redutor tnaís forte. 
Cr"" ou Fe 1 *? 

23.41 Como a presença de ar afeta as estabilidades relativas 
dos íons ferroso e fémeo? 

23.42 Dê as fórmulas químicas e as cores dos ions cmmato e 
dkromato. Qual desses é mais estável em solução ácida? 

23.43 Escreva as equações químicas balanceadas para a reação 
entre o ferro e (a) árido clorídrico; (b) ácido nítrico, 

23.44 MnO- reage com HC1 aquoso para produzir MnCI,(atj) 
e gás cloro, (a) Escreva a equação química balanceada 
para a reação, (b) Essa é uma reação de oxirredução? 
Caso seja, identifique os agentes oxídante e redutor. 

23.45 Em nível atômico, o que distingue um material para- 
magnético de um diamagnêtko? Como cada um se 
comporta em um campo magnético? 

23.46 (a) Quais características de um material ferromagnéti- 
co o distingue de um outro paramagnético? (b) Que 
tipo de interação deve ocorrer no sólido para realizar o 
comportamento ferromagnético? (c) Uma substância 
deve conter ferro para ser ferromagnética? lustifique 
sua resposta. 


Exercidos adicionais 

23.47 Escreva uma equação química para a reação que ocor- 
re quando PbS é ustulado ao ar Por que uma fábrica 
de ácido sulfxirico pode ser localizada próxima a uma 
fábrica que ustula minérios de sulfeto? 

23.48 Explique por que os metais alumínio, magnésio e sódio 
são obtidos por eletrólise em vez de ser obtidos por re- 
dução com agentes redutores químicos. 

23.49 Faça uma lista de agentes redutores químicos empre- 
gados na produção de melais, como descrito neste ca- 
pítulo. Para cada um deles, identifique um metal que 
possa ser formado usando aquele agente redutor. 

23.50 Escteva as equações químicas balanceadas para cada 
uma das seguintes descrições verbais: (a) o oxitriclo- 
reto de vanádio (VOCI-) é formado pela reação do 
cloreto de vanádio(III) com o oxigénio, (b) O óxido 
de níóbio(V) e reduzido a metal com gás hidrogênio. 


fc) O ion ferro(IIl) em solução aquosa é reduzido ao 
íon íerro(ll) na presença de pó de zinco (d) O cloreto 
de nióbio(V) reage com a água para produzir cristais 
de ácido nióbico (HNbO,). 

23.51 Escreva a equação química correspondente a cada uirú 

das seguintes descrições verbais (a) NiOfs) pode ser 
solubilizado por lixiv iação com árido sulfúrico aquos. 
(b) Após a concentração, um minério contendo o rmrv- 
ral caiTolita (CuCo^) é lixiviado com ácido s ultimai 
aquoso para produzir uma solução que contém 
cobre e ions cobalto, fc) O dióxido de titânio è tr--—- . 
com cloro na presença de carbonocomo um aç^ * 
dutor para formar TiQ 4 . (d) Sob pressão de * - ar. 
ZnS(s) reage a 150 "C com árido sulfúrk. ■ ícz, aaai 
formar sulfato de zinco solúvel, com c r— i :<- 
enxofre elementar. 
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23. 52 O cobre bruto submetido a eletrarretmamento con- 
tém impurezas de seléninetplúria Descreva o provável 
destino desses elementos durante o eletrorrefínamento 
e relacione sua resposta com as posições relativas dos 
elementos na tabela periódica 

23.53 Por que o estado de oxidação 4 2 e comum entre os 
metais de transição? Por que tantos metais de transi- 
ção exibem variedade de estados de oxidação? 

12334] Escreva as equações químicas balanceadas que cor 
respondem ás etapas no seguinte relato rápido da me- 
talurgia do molibdênio: o moLíbdénio está presente 
basicamente como sulfeto, MoS_ Ao ser fervido com 
ãddo nítrico concentrado, obtém-se um resíduo bran- 
n i de MoQr Isso é um óxido ácido; quando ele for dis- 
solvido em amónia concentrada quente em excesso, o 
molibdato de amónio cristaliza -se com resfriamento 
Com o aquecimento do molibdato de amónio, obtém-se 
MoO, branco, Com aquecimento adicional a 1.200 “C 
em hidrogénio, obtém-se um pó cinza de molibdénio 
metálico. 

2335 Distinga entre (a) uma liga substitudona) e um com- 
posto intermetálico; (b) uma substância paramagnéti- 
ca e outra diamagnética; (c) um semicondutor e um 
isolanfe; (d) condução metálica e condução ele trolítica 
dc eletricidade. 

23.56 O silido puro é um mau condutor de eleUiodade. O ti- 
tânio, que também possui quatro elétrons no nível de 
valénda, é um condutor metálico. Explique a diferença. 

|2337| As estabilidades termodinâmicas dns três cnmpfexos 
Zn(HiO) 4 v , Zn(N>l,), J ’ e ZnlCNÍ),' aumenta a partir 
do complexo de HjO para o de NH V e deste para o de 
CNF. Como você espera que os potendais de redução 
desses três complexos sejam comparados? 

23.38 Por que as substâncias parainaRiiélica» sofrem atra 
ção tão fraca pelo ímã comparada com substâncias 
ferromagnéticas? 

2339 Avalie se cada um dos compostos a seguir tem pro- 
priedades diamagnética ou paramagnética e justifi- 


que sua resposta: (a) NbCl ç , (b) CrCU, (c) CuCl; 
(d) RuO„ (e) MO, 

123.60) Associada a qualquer sólido ferromagnético existe 
uma temperatura conhecida como temperatura 
Curto. Quando aquecida acima de sua temperatu- 
ra Cu ife, a substância nâo mais exibe íerromagnetis- 
mo, mas, em vez disso, toma-se paratnagnética. Use a 
teoria cinética molecular dos sólidos para explicar 
essa observação. 

23.61 Escreva as equações químicas balanceadas para cada 
uma das seguintes reações características do manga- 
nês elementar; (a) reage com H.VO, aquoso para for- 
mar uma solução de nitrato de manganès(Il). (b) Quan- 
do o nitrato de nianganês(ll) sólido è aquecido a 450 K, 
ele .se decompõe em MnCÇ (c) Quando MnO. e aque- 
cido a 700 ft, ele se decompõe em Mn,0 4 . (d) Quando 
MnClj sólido reage com F,(g), ele forma MnF, (um dos 
produtos é CIFj). 

23.62 Determine o que acontece nos seguintes casos: (a) 
Fo(OH), precipitado recentemente é exposto ao ar. 

(b) O KOH p adicionado a uma solução aquosa de 
nitrato de cobre(II). (c) O hidróxido de sódio é adicio- 
nado a uma solução de dicromato de potássio. 

[23.631 Com base na química descrita neste e em outros capí- 
tulos, proponha as equações químicas balanceadas 
para a seguinte seqüència de reações envolvendo o ní- 
quel; <at O minério milerita, que contém NiS, é ustula- 
do em uma atmosfera de oxigénio para produzir um 
óxidO (b) O óxido é reduzido a metal usando coque. 

(c) A dissolução do metal em ácido clorídrico produz 
uma solução verde, (d) A adição de excesso de hi- 
dróxido de sódio à solução provoca a precipitação de 
um tnatvnal verde gelatinoso, (e) Com o aquecimento, o 
material verde perde água e produz um pó verde. 

123.64] Indique se cada um dos seguintes sólidos tem probabi- 
lidade de ser um isolante. um condutor metálico, um 
semicondutor do tipo A ou um semicondutor do tipo 
fr. (a) TtQv (b) Ge dopado com ln; (c) Cu, Al; (d) Pd. íel 
SiC, (ft Bi. 


Exercícios cumulativos 

23.65 Se um alto-íomo usa Fe.O, para produzir 9,00 xlO ' to- 
neladas de Fe a cada dia, qual ú a quantidade mínima 
de carbono necessária no forno, supondo que o agente 
redutor real seja na realidade monóxido de carbono? 

23.66 (a) Uma carga de 3,3 x 10" kg de material contendo 
27% de CiuS c 13% de FuS e adicionada a um conver- 
sor e oxidada. Qual é a massa de SO, (g) formada? 
<b) Qual é a razão molarde Cu para Fe na mistura de 
óxidos resultante? (c) Quais são as fórmulas prováve- 
is dos óxidos furtnados nas reações de oxidação, su- 
pondo um excesso de oxigênio? (d) Escreva as 
equações balanceadas representando cada uma das 
reações de oxidação. 

23.67 L sando os conceitos abordados no Capitulo 13, indique 
por que as fases de metal fundido e de esonria formadas 
no alto-torno mostrado na Figura 23.4 são unisdvtos 

; ' • - Em um processo eletrolilico o sulfeto de níquel é oxi- 
:ado em uma reação de duas etapas: 


Ni&(s) ► Ni : *íaç) + 2NiSCí) - 2e 

Nt'S(s) ► Nl 2 ’(wj) t S(s) - 2e" 

Qual é a massa de Ni' 1 ' produzida em uma solução 
passando uma corrente de 67 A por um período de 
1 1 ,0 h, supondo quea célula tenha 90% de eficiência? 

[23.691 (a) Usando os dados do Apêndice C, estime a variação 
de energia livre para a seguinte reação a 1J21KJ "C: 

Si(s) - 2MnO(s) > SiO,(s) + 2Mn(í) 

4b) Q que esse valor lhe diz sobre a possibilidade de 
realizar essa reação a 1 .200 "C? 

123.70] (a) 6io conversor empregado na formação do aço (Fi- 
guTa 23.6), o gás oxigênio é injetado direta mente den- 
tro de um recipiente de ferro fundido. O ferro 0 
convertido em ferrugem ao ser exposto ao ar ã tempe- 
ratura ambiente, mas ele não é extensivamente oxida- 
do no conversor. Explique por queisso acontece (b) O 
oxigênio introduzido dentro do conversor reage com 
várias impurezas, especial mente com carbono, lósfo- 
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ro, enxofre, silício e as impurezas metálicas. Qual a 
destinação deles no processo? 

23.71 O cobre(I) é um estado de oxidaçao incomum em so- 
lução aquosa ácida porque ele desproporciona em 
Cu 2 ' e Cu. Use os dados do Apêndice E para calcular a 
constante de equilíbrio para a reação: 

2Cu'(oq) « Cu : *(aq) + Cu{s) 

23.72 A redução dos óxidos metálicos é geralmente realiza- 
da usando monóxido de carbono como agente redutor. 
O carbono (coque) e o dióxido de carbono geralmente 
estão presentes, levando à seguinte reação: 

qs) + co 2 (g);=±2COte) 

Usando os dados do Apêndice C, calcule a constante 
de equilíbrio para essa reação a 298 Kea 2.D0Ü K, su- 
pondo que as entalpias e as entropias não dependam 
da temperatura. 

23.73 O magnésio é obtido pela eletrólise de MgCh fundido, 
(a) Por que uma solução aquosa de MgCT não é usada 
na eletrólise? (b) Várias células são conectadas em pa- 
ralelo por fios de cobre muito grandes que transportam 
a corrente para as células. Supondo que a células têm 
96% de eficiência na produção dos produtos desejados 
na eletrólise, qual é a massa de Mg formada ao se pas^ 
sar uma corrente de 97.000 A por um período de 24 h? 

23.74 O íluoreto de vanádio(V) é uma substância incolor 
que funde a 19,5 "C e ferve a 48,3 C O fluorefe > de v a 
nádio(Ill), por outro lado, é amarelo-esverdeado na 
core funde a 800 ^C. (a) Sugira uma estrutura e uma li- 
gação para VF, que explique seus pont» de ebuliçãi > e 
fusão. Você pode identificar um composto de um ele- 
mento não-metálico que provavelmente tem a mesma 
estrutura? (b) VF, é preparado pela ação de HF em 
VC1, aquecido. Escreva uma equação balanceada para 
essa reação, (c) Enquanto VF, é um composto conheci- 
do. os outros haletos de vanádiotV 1 são desconheci- 
dos. Sugira por que esses compostos poderiam ser instá- 


veis. (Dica: as razões podem estar relacionadas tar- 
com o tamanho quanto com fatores eletrônicos.» 

23.75 A galvanização de chapa de ferro pode ser realizaij 
eletroliticamente usando um banho contendo uma » - 
lução de sulfato de zinco. A chapa é transformada nu 
cátodo e um anodo de grafite é usado. Calcule o custo 
da eletricidade necessária para depositar uma cama- 
da de 0,49 mm de zinco em ambos os lados de uma 
chapa de ferro de 2,0 m de largura e 80 m de compri- 
mento se a corrente for 30 A, a voltagem, 3,5 V e a efi- 
ciência de energia do processo, 90%. Suponha que • 
custo da eletricidade seja de US$ 0,082 por qui)»'- 
vvatt-hora. A densidade do zinco é 7,1 g/cm 1 . 

123.761 A prata é encontrada como Ag,S no minério argentin 
(a) Usando os dados na Tabela 17.2 e o Apêndice D.3, 
determine a constante de equilíbrio para a cianidação 
de Ag-S para Ag(CN) ; \ (bl Com base em sua resposta 
para o item (a), você consideraria a cianidação um 
meio prático de lixiviar a prata do minério argentita? 
Ic) A prata também é encontrada como AgCl no miné- 
rio cerargerita. Seria viável usar a cianidação como 
processo de lixiviação para esse minério? 

[23.771 Os calores de atomização, em kj /mol, da primei- 

ra série de transição dos elementos são como seguem. 


Elemento 

Ca 

Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 


178 

378 

471 

515 

397 

281 

415 

426 

431 

338 


(a) Escreva uma equação para o processo envolvido 
na atomização e descreva as variações eletrônicas e 
estruturais ocorridas, (b) O Aff,„ ln , varia irregular- 
mente na série após V. Como isso pode ser explicado, 
no mínimo em parte, usando as configurações eletrô- 
nicas dos átomos gasosos? (Dica: recorra às aborda- 
gens das seções 6.8 e 6.9.) 
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Ao formar um complexo, diz-se que os ligantes coordenam-se ao metal. 

Desenvolvimento da química de coordenação: teoria de Werner 

Como os compostos de metais de transição exibem belas cores, a química 
desses elementos fascinava demais os químicos mesmo antes que a tabela pe- 
riódica fosse introduzida. No final do século XV 111 até o século XIX, muitos 
compostos de coordenação foram isolados e estudados. Esses compostos mos- 
traram propriedades que pareciam confusas à luz das teorias de ligação da 
época. A Tabela 24.1, por exemplo, relaciona uma série de compostos que re- 
sultam da reação de cloreto de cobalto(lll) com amónia. Esses compostos têm 
cores surpreendentemente diferentes. Mesmo os dois últimos relacionados, 
ambos formulados como CoCl, -4NH,, têm cores diferentes. 

Todos os compostos da Tabela 24.1 são eletrólitos Fortes (Seção 4.1), mas 
produzem diferentes números de ions quando dissolvidos em água Por exem- 
plo, a dissolução de CoCl, -6N1 I-, em água produz quatro ions por fórmula uni- 
tária, enquanto CoCl, -5NIH-, produz apenas três ions por fórmula unitária. 

Alem disso, a reação dos compostos com excesso de nitrato de prata aquoso 
leva á precipitação de quantidades variáveis de AgCl(s); a precipitação de 
AgCl(s) dessa maneira é geralmente usada para 'testar' o número de ions Cl" 

"livres' em um composto iônico. Quando CoClj 'óNHj é tratado com um exces 
so de AgNO^orj), três mols de AgCl(s) são produzidos por mol de complexo, 
logo os três ions Cl" na fórmula podem reagir para formar AgCl(s). Em contras- 
te, quando CoCl 3 *5NH n é tratado com AgNO,(rnj) de maneira semelhante, ape- 
nas 2 mols de AgCl(s) precipitam por mol de complexo; um dos ions CT no 
composto não reage para formar AgCl(s), Esses resultadas estão resumidos na 
Tabela 24.1, 

Em 18*43 o químico suíço Alfred Werner (1866-1919) propôs uma teoria 
que explicou com sucesso as observações da Tabela 24.1, tomando-se a base 
para o entendimento da química de coordenação. Werner propôs que os ions 
metálicos exibem tanto valências 'primárias' quanto 'secundárias'. A valência 
primária é o estado de oxidação do metal, que para os complexos da Tabela 
24.1 é +3. (Seção 4.4) A valência secundária é o número de átomos direta- 
mente ligados ao íon metálico, que também é chamada número de coordena- 
ção. Para esses complexos de cobalto, Werner deduziu um número de 
coordenação seis com os ligantes em um arranjo octaédrico (Figura 9.9) ao re- 
dor do íon Co. 

A teoria de Werner forneceu uma bela explicação para os resultados da Ta- 
bela 24. 1. As moléculas de NH, nos complexos são ligantes unidos ao ion Co; se existem menos de seis moléculas 
de NH V os ligantes restantes são ions CF. O metal central e os ligantes unidos a ele constituem a esfera de coorde- 
nação do complexo. Ao escrever a fórmula química para um composto de coordenação, Werner sugeriu o uso de 
colchetes para diferenciar os grupos na esfera de coordenação das outras partes do composto. Ele, consequentemente, 



Figura 24.1 As duas formas 
(isômero5) do complexo 

[CoíNH^ClJ*- Em (a) 

c/s-[Co(NH,hCy os dois ligantes 
Cl ocupam vértices adjacentes do 
octaedro, enquanto em (b) 
traní-(Co(NH,) 4 CI } ]’ eles sào 
opostos entre si. (As esferas azuis 
representam os ligantes NH, 
coordenados.) 


I TABFLA ?4.1 

Propriedades de alguns complexos de cobalto(lll) com amõnia 


Formulação 


íons por 

íons Cl livres' por 

Formulação 

original 

Cor 

formula unitária 

fórmula unitária 

moderna 

CoC1 5 -6NH, 

Larania 

4 

3 

tCoiNHjJClj 

CoCl, ’5 NHj 

Roxo 

3 

2 

[CofNHj),Q]CU 

CoCl, *4NH } 

Verde 

2 

1 

fnms-(Co(NHj) 4 Cl,)Cl 

CoCl, -4NH, 

Violeta 

2 

1 

aí-[Co(NH,) 4 CIjlCl 
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propôs que CoCL -tAÍH, e CoCl, -5NÍH. são mais bem escritos como |Co(NH.)JCl, e [Co(NHj) s CI]C 1 2 , respectiva- 
mente. Ele propôs também que 09 íons cloreto que eram parte da esfera de coordenação estivessem ligados tão for- 
temente que não se tornassem livres quando o complexo fosse dissolvido em água. Portanto, a dissolução de 
tCo(\ H ),CI]Cl,em água produz um íon [Co(NH,) 5 Cl] i ’ e dois íons Cl ; apenas dois fons Cl ‘livres’ são capazes de 
reagir com Ag'(uq) para formar AgCl(s). 

\> idéias de VVemer explicaram também por que existem duas formas distintamente diferentes de CoCl* • 
4NH . Usando os postulados de Wemer. formulamos o composto como [CofNHJjClJQ. Como mostrado na Figu- 
ra 24.1, existem duas maneiras diferentes de arranjar os ligantes no complexo [CofNHO^CUI*, chamadas formas ris 
e trans. Em ds-[Co(NH 3 ) 4 Cl ; r os dois ligantes cloreto ocupam vértices adjacentes do arranjo octaédrico. No 
<rims-[Co(NH,).,Cl,j' os cloretos estão opostos entre si. Como visto na Tabela 24.1, a diferença nesses arranjos faz 
com que os complexos tenham diferentes cores. 

O discernimento da ligação nos compostos dc coordenação que Wemer forneceu é ainda mais notável quando 
percebemos que essa teoria foi anterior às idéias de Lewis sobre ligações covalentes em mais de 20 anos! Por ca- 
usa de suas enormes contribuições para a química de coordenação, Wemer recebeu Prêmio Nobel de Química 


COMO FAZER 24.1 

Opaládio(TT) tende a formar complexos com um número de coordenação 4. Um dos compostos foi originalmente for- 
mulado comu PdCL, • 3NH V ta) Sugira a formulação apropriada de compostos de coordenação para esse composto, 
(b) Suponha que uma solução aquosa desse composto seja tratada com excesso de AgNO.(ijq). Qual quantidade dc 
maténa de AgCl(s) é formada por mol de PdCI : -3NH,? 

Solução (a) Análise e Planejamento: dados o númem de coordenação de Pd(IT) e os outros grupos no composto, 
temos de escrever a fórmula corre tamen te. Para tal, precisamos determinar quais ligantes estão unidos a Pd(U) no 
composto. 

Resolução: por analogia aos complexos de cnbaltn(IH) com amónia, podemos esperar que os três grupos NR, de 
PdCL*3Nl-L servem como ligantes unidos ao íon Pd(ti). O quarto ligante ao redor de Pd(ll) é um dos íons cloreto. 
O segundo ion cloreto não é um ligante. ele funciona apenas como um ànion nesse composto innico. Concluímos 
que a formulação conota é [PdfNH^GlCl. 

(b) Esperamos que o íon cloreto que funciona como um ligante não seja precipitado como AgCl(s), seguindo a reação 
com AgNO,(fl< 7 ). Portanto, apenas o único Cl ‘livre’ pode reagi i. Consequentemente, esperamos produzir um mol de 
AgCl(s) pot mol de complexo. A equação balanceada á a seguinte: 


Essa é uma reação de mc tá tese (5eçáo 4.2) na qual um dos cátions éo íon complexo [Fd(NH,),Cir. 

PRATIQUE 

Determine o número de íons produzido por fórmula unitária em uma solução aquosa de CoCl. •6U ? 0. 

Resposta: três (o ion complexo e dois fons cloreto). 

Ligação metal-ligante 

A ligação entre uni ligante e um íon metálico é um exemplo de interação entre tinta base de Lewis e um ácido 
de Lewis. j - (Seção In. 11 ) Como os ligantes têm pares de elétrons não-compartilhados, eles podem funcionar 
como bases de Lewis (doadores de par de elétrons). Os íons metálicos (esperialinente os íons de metais de transi- 
ção) têm orbitais de valência vazios, de forma que podem atuar comu áddos de Lewis (receptores de par de elé- 
trons). Podemos visualizaT a ligação entre o íon metálico e o ligante como resultado do compartilhamento de um 
par de elétrons que ínicialmcnte estava no ligante: 


A formação das ligações metal-ligante podem alterar profundamente as propriedades que observamos para o 
: *n metálico. Uni complexo metálico è uma espécie química distinta que tem propriedades físicas e químicas dife- 


em 1913. 


[Pd(NH,),CI]CI(<rç> + AgNOj(tMj) > jPd(NHj)/3]NO,(*f) + AgCl(») 



+ 


[24.1] 
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rentes do íon metálico e dos ligantes a partir dos quais é formado. Os comple- 
xos, por exemplo, podem ter cores que diferem dramaticamente das de seus 
íons metálicos e ligantes constituintes. A Figura 24.2 mostra a variação de cor 
que ocorre quando as soluções aquosas de SCN e Fe” são misturadas, for- 
mando [Fe(H ? 0),NCSl J *. 

A formação de complexo pode também mudar significativamente outras 
propriedades dos íons metálicos, como facilidade de oxidação ou de redução. 
Ag*, por exemplo, é facilmente reduzido em água. 

Ag >j) + e‘ * Ag(s) E°= +0,799 V (24.2) 

Em comparação, o íon [Ag(CN),T não é facilmente reduzido porque a 
complexação por íons CN“ estabiliza a prata no estado de oxidação +1. 

[Ag(CN)J'(fl<j) + e' ► Ag(s) + 2CN(a< ? ) E° = -0,31V [243] 

Os íons metálicos hidratados são íons complexos nos quais o ligante é a 
água. Portanto, Fé 1 * ( 0 * 7 ) consiste em grande parte em [Fe(H,0)J v . (Seção 
16.1 1 ) Os íons complexos formam-se em soluções aquosas a partir de reações 
nas quais ligantes como NH V SCN e CTsT substituem as moléculas de H,0 na 
esfera de coordenação do íon metálico. 

Cargas, números de coordenação e geometrias 

A carga de um complexo é a soma das cargas do metal central e de seus li- 
gantes circundantes. Em (Cu(NH.)JSO, podemos deduzir a carga no complexo 
se primeiro percebemos que SO, representa o íon sulfato e, em conseqüências 
tem carga 2 -. Uma vez que o composto é neutro, o íon complexo deve ter carga 
2+, [Cu(NHj)J 2 ~. Podemos, assim, usar a carga do íon complexo para deduzir o 
número de oxidação do cobre. Como os ligantes NH-, são moléculas neutras, o 
número de oxidação do cobre deve ser + 2 . 

-2 - 4 ( 0 ) = +2 

! 1 / 

[Cu(NH 3 ) 4 ] 2 ’ 


COMO FAZER 24.2 

Qual é o número de oxidação do metal central em fldifNH.JíCllfNO-)..? 
Solução 

Análise e Planejamento: para determinarmos o número de oxidação do áto- 
mo de Rh, é preciso deduzir com quais cargas os outros grupos contribuem 
para a substância. A carga total é zero, logo o número de oxidação do metal 
deve balancear a carga devida ao resto do composto. 

Resolução: o grupo N0 3 é o ânion nitrato, que tem carga 1-, N0 3 . Os ligan- 
tes NH! são neutros e Cl é um íon cloreto coordenado, que tem carga 1-, CF. 
A soma de todas as cargas deve ser zero. 

x ' 3(ii| u-1) ?( 1) - 0 

\ 1 1 / 

ÍRWNHjljCllfNOijh 

O número de oxidação do ródio, x, deve, por isso, ser +3. 

PRATIQUE 

Qual é a carga do complexo formado por um íon metálico de platina(ll) rodea- 
do por duas moléculas de amónia e dois íons brometo? 

Resposta; zero. 



(b) 

Figura 24.2 Quando uma solução 
aquosa de NH«5CN é adicionada a 
uma solução aquosa de Fe 3 * 
(amarela) (a), forma-se o íon 
intensamente colorido (vermelho) 
(b) [Fe(H,0) 3 NCS] 2 \ 
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COMO FAZER 24.3 

L m íon complexo contém um cromcHIII) ligado a quatro moléculas de água e a dois tons cloreto. Qual é sua fórmula? 

Solução O estado de oxidação do metal é +3, a água é neutra e o cloreto tem carga 1—: 

4.(11 2 [ 1» - ♦ 1 

\ i i 

o(H : o)4a 3 

A carga no ion é 1+, |Cr(H ; 0) 4 CI.J'. 

PRATIQUE 

Escreva a fórmula para o complexo descrito no quadro "Pratique" que acompanha "Como fazer 24.2". 

Rcsyosta: (Pt(NH,),Br.l 

Recorde-se de que o número de átomos diretamente ligados ao átomo metálico em um complexo é chamado nú- 
mero tle coordenação. O átomo do liganle unido diretamente ao metal é chamado átomo doador. O nitrogênio, por exem- 
plo. é o átomo doador no complexo [Ag(NH_0j* mostrado na Equação 24.1. 0 ion prata em I Ag(NH 3 ) 2 ]' tem ntimero 
de coordenação 2, enquanto cada ion cobalto nos complexos de Co(IlI) na Tabela 24.1 tem número de coordenação 6. 

Alguns ions metálicos apresentam números de coordenação constantes. O número de coordenação do cro- 
mo(lll) e do cobalto(lll) é, por exemplo, invariavelmente 6, enquanto o da platina é sempre 4. Entretanto, os núme- 
ros de coordenação da maioria dos ions metálicos variam de acordo com o ligante. Os números de coordenação 
mais comuns são 4 e 6. 

O número de coordenação de um ion metálico é geralmente influenciado pelos tamanhos relativos do íon metálico 
e dos ligantes circundantes. À medida que um ligante se torna maior, menos ligantes podem se coordenar ao íon metá- 
lico. Portanto, o ferro(U) é capaz de coordenar-se a seis flunretus em [FeFJ' v , mas coordena-se apenas a quatro cloretos 
em [FeClJ • Os ligantes que transferem carga negativa substancial ao metal também produzem números de coordenação 
reduzidos. Por exemplo, seis moléculas neutras de amónia podem coordenar-se ao níqud(Il), formando [NifNHjJ 2 ’, mas 
apenas quatro ions cianeto carregados negativamente podem se coordenar, formando [Ni(CN) 4 f'. 

Complexos tetracoordenados têm duas geometrias comuns — tetraédrica e quadrática plana — como mostra- 
do na Figura 24.3. A geometria tetraédrica é a mais comum das duas, sendo particularmente comum entre os meta- 
is que não são de transição. A geometria quadrática plana á característica de ions de metais de transição com oito 
elétrons d no nível de valênda, tais como plaüna(II) e ouro(HI). 

A grande maioria dos complexos hexacoordenados têm geometria octaédrica, como mostrado na Figura 24.2(a). 
O octaedroé geralmente representado como um quadrado planar com ligantes acima e abaixo do plano, como na 
Figura 24.4{b). Recorde-se, entretanto, que todas as posições em um octaedro são geometricamente equivalentes. 

~ (Seção ú.2) 


Figura 24.3 Estruturas de (a) 
[Zn(NH,),) J ‘ e (b) PUNH,),]**. 
ilustrando as geometrias tetraédrica e 
quadrática plana, respectivamente. 
Essas são duas geometrias comuns 
para os complexos nos quais o íon 
metálico tem número de coordenação 4. 


Figura 24.4 Duas representações de 
uma esfera de coordenação 
octaédrica; o arranjo geométrico 
comum para complexos nos quais o 
ion metálico tem número de 
coordenação 6. 
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24.2 Ligantes com mais de um átomo doador SSSnií^ 

Os ligantes que temos abordado até aqui, como NH, e CT, são chamados 
ligantes monodentados (do latim, ‘uma dentada'). Esses ligantes possuem 
uni único átomo doador e são capazes de ocupar apenas um sítio em uma esfe- 
ra de coordenação. Alguns ligantes podem ter dois ou mais átomos doadores, 
podendo coordenar-se simultaneamente a um ton metálico, conseqüentemen- 
te ocupando dois ou mais sítios de coordenação. Eles são chamados ligantes 
polidentados ('muitas dentadas'). Como parecem agarrar o metal entre dois 
ou mais átomos doadores, os ligantes polidentados são também conhecidos 
como agentes quelantes (da palavra grega chelc, 'garra'). Lm ligante desse 
tipo é a etilenodiamina. 

JZH 2 —CH 2k 

h 2 \ \h 2 

A etilenodiamina, abreviada como en, tem dois átomos de nitrogênio 
(mostrados em azul) que têm pares de elétrons náo-compartilhados. Esses áto- 
mos doadores estão sufirientemente separados de forma que o ligante possa 
se envolver ao redor do metal em posições adjacentes. O íon [Co(en) 3 ]'\ que 
contém três ligantes etilenodiamina em uma esfera de coordenação octaédrica 
do cobalto(ni), é mostrado na Figura 24.5. Observe que a etilenodiamina foi 
escrita em uma notação abreviada com dois átomos de nitrogênio conectados por um arco. A etilenodiamina é um 
1 igante bidentado (ligante de duas dentadas) porque ela pode ocupar dois sítios de coordenação. As estruturas de 
vários outros ligantes bidentados são mostradas na Figura 24.6. 



Figura 24.5 (on [Co(en)J* 
mostrando como cada ligante 
bidentado etilenodiamina é capaz 
de ocupar duas posições na esfera 
de coordenação. 
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Figura 24.6 Estrutura de alguns ligantes bidentados. Os átomos coordenados 
estão em azul. 


O íon etilenodiaminatetraacetato, abreviado como [EDTAj* , é um impor- 
tante ligante polidentado que tem seis átomos doadores. 
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Ele pode envolver-se ao redor de um íon metálico usando esses seis áto- 
mos doadores, como mostrado na Figura 24.7, apesar de algumas vezes li- 
gar-se a um metal usando apenas cinco dos seis átomos doadores. 

Em geral, os ligantes quelantes formam complexos mais estáveis que os mono- 
dentados relacionados. As constantes de formação para [NifNHJJ ' e [NifenjJ 2 *, 
mostradas nas equações 24.4 e 24.5, ilustram essa observação. 

[Ni(HA)P(*fl + 6NH 3 (fl<j) — 

[Ni(NHj)J 2+ («f) + 6H 2 0 (/) K, = 1 ,2 x 10" [24.4] 



CoEDTA* 

Figura 24.7 íon [CoEDTAF, 
mostrando como o fon 
etilenodiaminatetracetato é capaz 
de empacotar-se ao redor de um 
íon metálico, ocupando seis 
posições na esfera de coordenação. 
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[NÍ(H A)] : 'W) + 3en {aq) — 

[Ni(en),| :, (^) + 6HjO(/) K f = 6.8 * IO 17 [24.5] 

Apesar de o átomo doador ser o nitrogénio em ambos os casos, [Ni(en)J * tem urna constante de formação que 
é IO 11 vezes maior do que a constante de formação para [Ni(NH-,)J 5 *. As constantes de formação geraimente maio- 
res para os ligantes polidentados em comparação com os monodentados é conhecida como efeito quelato. Exami- 
naremos a origem desse eleito em maiores detalhes nu quadro "Um olhar mais de perto", nesta seção. 

Os agentes quelantes são geralmente usados para prevenir uma ou mais 
das reações costumeiras de um ion metálico sem removê-lo da solução. Por 
exemplo, um ion metálico que interfere com uma análise química pode geral- 
mente ser complexado e sua interferência, com isso, removida. De certo modo, 
o agente quclan te esconde o ion metálico. Por essa razão, ot> dentistas algumas 
vezes referem-se a esses ligantes como agentes sequestradores. (A palavra scqütstm significa remover, colocar de 
lado ou separar.) 

Os fosfatos como o triíosfato de sódio, mostrado aqui, são usadas para complexa r ou seqüestrar íons metálicos 
em água dura de forma que esses íons nào possam interferir com a ação de sabão ou detergentes: (Seção 1 N.t- i 


$ 


MODÍLO 3-D 

[EDTA]’ 



Figura 24.8 Liquens crescendo 
em uma superfície rochosa. Os 
liquens obtêm os nutrientes 
necessários para o crescimento de 
uma variedade de rontes. Usando 
agentes quelantes, eles são capazes 
de extrair os elementos metálicos 
das rochas nas quais eles crescem. 
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Os agentes quelantes como EDTA são usados em produtos de consumo, 
incluindo muitos alimentos preparados como molhos de saladas e sobremesas 
congeladas, para complexar traços dc íons metálicos que catalisam as reações 
de decomposição. Os agentes quelantes são usados na medicina para remover 
íons como Hg‘‘, Pb * e Cd 2 ', que são prejudiciais à saúde. Um método de tratar 
envenenamento por chumbo é administrar Na ; [Ca(EDTA)]. O EDTA quela-se 
ao chumbo, permitindo que ele seja removido do corpo pela urina. Os agentes 
quelantes são também bastante comuns na natureza. Os musgos e os liquens 
eliminam agentes quelantes para capturar íons metálicos das pedras em que 
habitam (Figura 24.8). 


Metais e quelatos nos sistemas vivos 

Dez dos 29 elementos que se sabe serem necessários para a vida humana são metais de transição. ( " A quimi- 

> .'-1. Essesdcz — V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn, Mo e Cd — devem seus papéis nos sistemas vivos 

principalmente a suas habilidades para formar complexos com uma variedade de grupos doadores presentes nos 
sistemas biológicos. Os íons metálicos são parte integrante de muitas enzimas, que são os catalisadores do corpo. 

** (Seção 14.7) 



Um olhar mais de perto 


Entropia e efeito quelato 


Quando L-varninamos a termodinâmica mais de perto no 
Capítulo 19, n prendemos que muitos processos químicos são (ti- 
ngidas por variações positivas na entropia do sistema. 

A estabilidade especial associada à formação de 
quelatos, chamado efvilo qttelaiu, pode também scr explicada 
ao se examinar as variações de entropia que ocorrem quando 
os ligantes polidentados se ligam a um ion metálico. Para 
compreender melhor este efeito, vamos examinar algumas rea- 
ções do complexo quadrado plano |Cu(H,0) < | í *, nas quais 
duas moléculas de 1 1 .0 ligadas ao ion Cu(lf) são substituídas 
por oulmfi ligantes. Primeiro, vamos considerar a substituição do 
ligante H.O por N1 1 a 27‘XT. para formar [Cu(H.O) 2 (M-i-J I f , a 
estrutura mostrada na Figura 24.9(a). 

[CufHjO fcfH) 4 2NH,(*f) 

[C u( H,0),(N H ,): | 2 *(«4?) + 2H : O(0 



,4 & 

-> 

-M|é >4 




(a) (b) 

Figura 24.9 Substituição do ligante HjO por NH^, a 27 °C, 
para formar: (a) [Cu(HjO)j(NHj),] 3 * e (b) [CufHjOJ^en)] 3 '. 
As esferas vermelhas representam os ligantes H } 0, e as 
esferas azuis os ligantes NHt ou en. 
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AH" = -4ó kj; AS" - -6,4 J / K; AC - —13 k I 
Os dados termodinâmicos fornecem informações sobre as 
habilidades relativasde 1 l,Oe NH, de fúrteionar como ligan- 
les nesses sistemas. Em geral. NU, liga-se mais fortwnente a 
ions metálicos que a H,Ç), logo esses tipos de reações de subs- 
tituição "-áo exutéraiicas (A H < 0). A ligação mais forte dos. li- 
gnntesNH, também fazem iom que [CufHjOgíNHJJ*' ■'■eja 
mais rígido, o que provavelmente e a razão pela qual a varia- 
ção da entTopia para a reação seja ligei ramonie negativa. 
Usando a Equação 19.18, podemos usar o valor de AG para 
calcular a constante de equilíbrio da reação a 27 "C. O valor 
resultante, K rl - 3,1 * 10 . nos diz que ú equilíbrio se localiza 
bem á direita, favorecendo a substituição de H,0 por NH 
Para esse equilíbrio, a vanaçftona entalpia é grande e nogati 
va o suficiente para superara variação negativa na entropia. 

Como essa situação variaria so, em vez de dois ligantes 
NTH ,, usamos um ligante bi denta do etilenodi.imma (vo) para 
formar [Cu(H.O) 2 fen)| : ’' (Figura 2-1. 4(b))? A reação de equilí- 
brio e os dados terniodinâmicos são: 

lCu(H,0)J '(iiq) t en(dç) « 

[Cu(FFO),] :i íIíj) -t- 21FÜÍ/) 

A/r' - -54 fc|, AS" = 1 23 1/ K; AC? = 61 k) 

O ligante en Se une de forma mais foriementi a um ton 
Cu : que dois lignnles NK,, logo a va nação de entalpia na 
formação de [Cu(H J 0).,(en}|'' é ligeiramente mais negativa 
que para ICuffFOFíNH,),] ' Entretanto, existe uma grande 
diferença na variação de entropia. Enquanto a variação de 
entropia para a formação de fCu(H ,0).(NI I ,) ? | 1 é nega tí va, a 
variação de entropia para a formação de Cu(H,C)),(en)I : " é 
positiva, indicando maior gniu de desordem Podemos ex- 
plicar essa observação usando os conceitos que abordamos 
na Seção 19.4. Como um único iigante ocupa dois sítios de 


coordenação, duas moléculas de H.O são liberadas com a li- 
gação de um ligante en. Assim, existem três moléculas nr 
lado direito da equação, emjuanto há apenas duas no lado es- 
querdo, todas elas partes da mesma solução aquosa. O biaior 
número de moléculas a direita leva a uma variação de entro- 
pia positiva para o equilíbrio O \ alor hgeiramento mais ne- 
gativo de AH" acoplado com a variação de entropia positivn 
leva a um valor muito mais negativo de AC*' e a uma corres- 
pondente constante de equilíbrio maior K 1 = 4,2 • lt) 1 " 
Podemos combinar as equações anteriores para mostrai 
que a formação de QgFFOJ^en)] 2 ' ê leirnodinamicamenlc 
preferível a formação de [Cu(M .0) ; (NHj)j]‘ ' Se adicionarmos 
a segunda reação ao inverso da primeira reação, obtemos: 

[Cu(H,0),(NH 1 hf l*?) + «i(uç) 

1C4i(H 5 0) 2 (en)l*(mf) 4 2NH,(<«?) 

Os dados termodinâmicos para essa reação de equilíbrio po- 
dem ser ubtidos a pnrlir dos dados fornecidos diiteriomiente. 
AH ' = (- 54 k|) ( — 1<> k|) = -8 kj 
AS = (+23 J /K) - í-8,4 ] /K) = +31 J/K 
AG" = (-61 kl) - (-43 k|) =-18 kl 
Observe que a 27 "C (3t)Ü K), a contribuição entiópica 
f-TAS") para a variação da energia livre e negativa e maior 
em ordem de grandeza, que a contribuição en tálpica (A H). O 
valor resultante de K„. para essa reação, 1,4 * Kr. mostra que 
a formação do complexo quelahj é muito mais favorável. 

O efeito queiato c importante na bioquímica e na biologia 
molecular. A estabilização termodinâmica adicional forneci- 
da pelos efeilos entropicos ajuda a estabilizar complexos me- 
tálicos quelatos biológicos, como porfirinas, e pode levar a 
alterações de oxidação do ion metálico, enquanto mantém a 
integridade estrutural do complexo. 



Apesar de nossos corpos necessitarem de apenas pequenas quantidades de 
metais, as deficiências podem levar a sérias doenças. A deficiência de manga- 
nês, por exemplo, pode levar a desordens convulsivas. Alguns pacientes epi- 
lépticos têm sido auxiliados pela adição de manganês á dieta. 

Entre os mais importantes agentes quelantesna natureza estão aqueles de- 
rivados da molécula de pur/bur, mostrada na Figura 24. 10. Fssa molécula pode 
se coordenar a um metal usando os quatro átomos dc nitrogênio como doado- 
res. Com a coordenação ao metal, os dois átomos de 1 1 mostrados ligados ao 
nitrogênio são deslocados. Os complexos derivados da porfina são chamados 
porfirinas. As porfirinas contém diferentes ions metálicos e têm diferentes 
grupos substituintes ligados aos átomos de carbono na periferia dos ligantes. 

Dois dos mais importantes compostos de porlirina ou semelhantes à porfirina 
são o heme, que contem Fe(ri), e a clovfiln, que contém Mg(II). 

A Figura 24.1 1 mostra uma estrutura esquemática da mioglobina, proteína 
que contém um grupo heme. A mioglobina é urna proteína globular, que se do- 
bra em forma compacta e aproximadamente esférica. As proteínas globulares 
geralmente sâo solúveis em água e móveis dentro das células. A mioglobina c 
encontrada nas células do músculo esquelético, particularmente em focas, baleias e toninhas. Ela armazena oxigê- 
nio nas células alé que este seja necessário para atividades metabólicas. A hemoglobina, a proteína que transporta 
oxigênio no sangue humano, é constituída de quatro subiinidadesconlendo heme, cada uma das quais muito simi- 
lar à mioglobina. 

O ambiente de coordenação do ferro na mioglobina e na hemoglobina é ilustrado esquematicamente na Fi- 
gura 24.12. O ferro está coordenado aos quatro átomos de nitrogênio da porlirina c a um átomo de nitrogénio da 


Figura 24.10 A estrutura da 
molécula de porfina. Essa molécula 
lorma um ligante tetradentado 
com a perda de dois prótons 
ligados aos átomos de nitrogênio. 
A porfina é o componente básico 
das porfirinas, complexos que tèm 
uma variedade de papéis na 
natureza. 
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Figura 24.11 Estrutura esquemática 
da mioglob -a, proteína que armazena 
oxigénio nas células. A mloglobina tem 
mas .a molecular de aproximadamente 
1 8.000 o e contém uma unidade 
heme, simbolizada peio disco 
^ermclho. A unidade heme está ligada 
a proteína por um ligante contendo 
nitrogênio, representado pelo N azul ã 
esquerda. Na iorma oxigenada, uma 
molécula de O, está coordenada ao 
grupo heme, como mostrado. A 
estrutura tridimensional da cadeia 
protéica é representada pelo cilindro 
roxo. As seções helicoidais sào 
representadas por linhas tracejadas. 

A proteína se enrola para fazer um tipo 
de bolso para o grupo heme. 





Proteína (globina) 


cadeia protéica. A sexta posição ao redor do ferro é ocupada pelo oxigênio (na 
oxiemoglobina, a forma vermrlha-elara) ou pela água (na deoxiemoglobina, 
na forma vermelha-apurpurada). A forma oxi é mostrada na Figura 24.12. 
Algumas substâncias, como CO, sào venenosas porque se ligam ao ferro mais 
fortemente que O,. > (Seção 18 4) 

As clorofilas, porfirinas que contém Mg(ll), são os componentes-chave na 
conversão da energia solar em formas que podem ser usadas pelos organis- 
mos vivos. Esse processo, chamado fotossíntese, ocorre nas folhas de plantas 
verdes. Na fotossíntese, o dióxido de carbono e a água são convertidos em car- 
boidratos, com liberação de oxigénio. 


Figura 24.12 Representação 
esquemática da oximioglobina ou da 
oxiemoglobina. O ferro está ligado a 
quatro átomos de nitrogênio da 
porfirina, a um nitrogênio de uma 
proteina circundante, e a uma 
molécula de 0>. 



Figura 24.13 Estrutura da 
dorofila a. Todas as moléculas de 
:«orofíla são basicamente 
carecidas; diferem apenas em 
das cadeias laterais. 


6CO, + 6H : 0 C^I u O„ + 60, (24.6] 

O produto dessa reação é a glicose do açúcar, QH , ,0„. que funciona como 
um combustível nos sistemas biológicos. (Seção 5,81 A formação de um 
moí de glicose requer a absorção de 48 mols de fótons da luz solar ou oulras 
fontes de luz. Os fótons são absorvidos pelos pigmentos que contem clorofila 
nas folhas das plantas. A estrutura da clorofila mais abundante, chamada clo- 
rofila <1, é mostrada na Figura 24.13. 

As clorofilas contêm um íon Mg 3 " ligado a quatro átomos de nitrogênio 
arranjados ao redor do metal em uma matriz quadrática. Os átomos dc nitro- 
gênio são parte de um anel semelhante à porfina (Figura 24.10). A série de liga- 
ções duplas alternadas, ou conjugados, no anel que rodeia o íon metálico é 
similar às encontradas em muitos pigmentos orgânicos, n (“A química no 
trabalho '. Seção 9.8) Esse sistema conjugado de ligações duplas faz com que 
seja possível para a clorofila absorver luz fòrtemente na regiào visível do es- 
pectro. A Figura 24. 14 compara o especlTo de absorção da clorofila com a dis- 
tribuição de energia solar visível na superfície da Terra. A clorotila é verde 
porque absorve a luz no vermelho (absorção máxima a 655 nm) ea luz no azul 
(absorção máxima a 430 nm), bem como transmite a luz no verde. 

A energia solar absorvida pela clorofila é convertida por uma série de eta- 
pas complexas em energia química. Essa energia armazenada é a seguir usada 
para levar a reação para a direita na Equação 24.6, sentido no qual ela é alta- 
mente endotérmica. A fotossíntese da planta é uma máquina natural de con- 
versão de energia solar; todos os sistemas vivos na Terra dependem dela para 
a existência continua (Figura 24.15). 
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Figura 24. 14 Espectro de absorção da clorofila 
(curva verde), em comparação com a radiação solar 
no nível do solo (curva vermelha). 



Figura 24. 1 5 A absorção e a conversão de energia solar que 
ocorre nas folhas fornecem a energia necessária para dirigir 
Lodos os processos vivos das plantas, incluindo o crescimento. 


Batalha pelo ferro nos sistemas vivos 


k. A química e a vida 

Apesar de o ferro ser o quarto metal mais abun- 
dante na crosta terrestre, os sistemas vivos têm difi- 
culdade em assimilar ferro suficiente para satisfazer 
suas necessidades. Consequentemente, a anemia por 
ferropriva é um problema comum nos humanos Nas 
plantas, a dorosis, deficiência de ferro que resulta no 
amardamento das tolhas, também é corriqueira. Os 
sistemas vivos têm dificuldade em assimilar o ferro 
porque a maior parte dele nos compostos da natureza 
tem solubilidade muito baixa em água. Os microorga- 
nismos têm se adaptado a esse problema eliminando 
utn composto que se liga ao ferro, chamado siderofom, 
que forma uin complexo de ferro(UJ) solúvel em água 
extremamente estável. Um complexo desse tipo é cha- 
mado fenicronw; sua estrutura é mostrada na Figura 
24.16. A força em se ligar ao ferro do sideroforo e 
tão grande que ele pode extrair ferro de vidraria 
Pvrex™, solubilizando facilmente o ferro em óxi- 
dos de ferro. 

A carga total do ferricromo é zero, o que toma 
possível para o complexo passar pelas paredes bas- 
tante hidrofóbicas das células. Quando uma solução 
diluída de ferricromo é adicionada a uma suspensão 
de célula, o ferro é encontrado inteiramente dentro 
das células em uma hora. Quando o ferricromo entra 
na célula, o ferro c removido por uma reação catalisa- 
da por enzima que reduz o ferro a ferro(Il). O ferro em 
estado de oxidação mais baixo não é fortemente com 
plexado pelo sideroforo. Os microorganismos, dessa 
forma, adquirem ferro eliminando um sideroforo em 
seus ambientes imediatos, em seguida obtendo o com- 
plexo de ferro resultante para dentro da célula. O pro- 
cesso como um todo está ilustrado na Figura 24.17. 

Nos humanos, o ferro é assimilado dos alimen- 
tos pelo intestino. Uma proteína chamada transfer- 



Flgura 24.16 A estrutura do ferricromo. Nesse complexo 
um íon Fe 1 ' está coordenado por seis átomos de oxigênio. 
O complexo é muito estável; ele tem uma constante de 
formação de aproximadamente IO 50 . A carga total do 
complexo é zero. 

rim liga-se ao ferro e o transporta pela parede do in- 
testino para distribuí-lo aos outros tecidos no corpo. 
Lm adulto normal possui um total de 4 g de ferro. Em 
certo momento, aproximadamente 3 g, ou 75%, desse 
ferro estará no sangue, principalmente na forma de 
hemoglobina. A maior parte do restante é transpor- 
tada pela transferrina. Uma bactéria que infecta o san- 
gue necessita de uma fonte de ferro para crescer e re- 
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produzir. A bactéria elimina um sideroforo na 
corrente >angüínea para competir com a transferrina 
pelo ferro que ela mantém. As constantes de forma- 
ção para se ligarem ao ferro sáo aproximadamente as 
mesmas para a transferrina e para o sideroforo. Qu- 
anto mais ferro disponível para a bactéria, mais rapi- 
damente ela pode reproduzir, e, assim, mais dano ela 
pode causar ao organismo. Vários anos atrás, os clí- 
nicos da Nova Zelândia receitavam suplementos de 
ferro para as crianças logo após o nascimento. Entre- 
tanto, a incidência de determinadas infecções bacte- 
rianas era oito vezes maior em crianças tratadas com 
suplementos de ferro que nas não tratadas. Presumi- 
velmente, a presença de mais ferro no sangue do que o 
absolutamente necessário faz com que seja mais fácil 
para as bactérias obter o ferro necessário para seu 
crescimento e reprodução. 

Nos Estados Unidos é uma prática médica co- 
mum suplementar o alimento infantil com ferro uma 
vez durante o primeiro ano de vida, porque o leite 
materno é virtualmenle destituído de ferro. Dado o 
que é agora conhecido sobre o metabolismo do ferro 
pelas bactérias, muitos pesquisadores em nutrição 
acreditam que a suplementação de ferro em geral não 
é justificada ou inteligente. 

Para as bactérias continuarem a se multiplicar na 
corrente sangüínea, elas devem sintetizar novos supri- 
mentos de sideroforos. Entretanto, a síntese de side- 
roforos na bactéria é lenta à medida que a temperatura 


Parede da célula 

Sideroforo _ ^ 




Figura 24.17 Sistema que transporta ferro de uma célula 
de bactéria. O ligante que se une ao ferro, chamado 
sideroforo, é sintetizado dentro da célula e eliminado no 
meio vizinho, tle reage com o íon Fe 1 " para formar o 
sideroforo, que é absorvido pela célula. Dentro da célula o 
ferricromo é reduzido, formando Fe J ‘, que não está 
fortemente ligado pelo sideroforo. Tendo liberado o ferro 
para uso na célula, o sideroforo pode ser reciclado de volta 
para dentro do meio. 

aumenta para mais de 37 "C, e pára completamente a 
40 'C. Isso sugere que a febre na presença de um micró- 
bio invasor é um mecanismo usado pelo corpo para 
destituir a bactéria de ferro. 


24.3 Nomenclatura de química de coordenação 


No princípio, quando os complexos foram descobertos e poucos eram conhecidos, eles recebiam nomes em ho- 
menagem aos químicos que originalmente os prepararam. Alguns desses nomes persistem; por exemplo, a subs- 
tância vermelha-escura NH t [Cr(NHj}.(NCS)J ainda é conhecida como sal de Reinecke. Assim que as estruturas 
dos complexos foram mais bem entendidas, tomou-se possível dar-lhes nome de maneira mais sistemática. Vamos 
considerar dois exemplos: 


C.ition Ânion 

[Co(N'H 3 ) 5 Cl]Ch Pentamxnoclorocobalto(HT) Cloreto 


NajMoOCU 


5 Üganti* I iRjniL 1 Cobalto em 

VII-, Cl v»titd<<dc* 

oxidação -rt 

Cátion Ânion 

Sódio Tetraclaroxomolibdato(IV) 


4 lig.mte* I.igjinte Mulibdènln em 

Cl* Oxido, O* estado de 

oxidação --4 
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TABELA 24.2 Alguns ligantes comuns 

Ligante 

Nome nos complexos 

Ligante 

Nome nos complexos 

Azida, N, 

Azido 

Oxalato, C 2 0 4 v 

Oxalato 

Brometo. Br’ 

Bromo 

Óxido, Cr' 

Oxo 

Cloreto, CF 

Cloro 

Amónia, NH, 

Amin ou amino 

Cianeto, CNT 

Ciano 

Monóxido de carbono, CO 

Carbonil 

Fluoreto, F 

Fluoro 

Etilenodiamina, en 

Etilenodiamina 

Hidróxido. OH 

Hidroxo 

Piridina, C,H,N 

Piridina 

Carbonato, CO,’ 

Carbonato 

Água, H,0 

Aqua 


Esses exemplos ilustram como os compostos de coordenação recebem os nomes. As regras que governam a no- 
menclatura dessa classe de substâncias são como seguem: 

1. Ao dar nome aos sais, o nome do Union é dado antes do nome do aition seguido da palavra 'de'. Assim, em 
[CodMH^ClICL, damos nome a Cf seguido da palavra 'de' e depois damos nome a |Co(MH j,Cl| 2+ . 

2. Em um ion ou molécula complexa, os ligantes recebem os nomes antes do metal. Os ligantes são relacionados em ur- 
dem alfabética, independentemen te da carga no liganle. Os prefixos que fornecem o número de ligantes não são consi- 
derados parte do nome do ligante na determinação da ordem alfabética. Assim, no íon |Co(NH-,) s Cl] damos nome 
primeiro aos ligantes amónia, depois ao cloreto e a seguir ao metal: pentaminoclorocobalto(III). Entretan- 
to, ao escrever a fórmula o metal è relacionado primeiro. 

3. Os nomes dos ligantes aniónicos terminam com a letra o, enquanto os ligantes neutros ordinários possuem o nome das 
moléculas. Alguns ligantes comuns e seus nomes estão listados na Tabela 24.2. Nomes especiais são dados a 
H.O (aqua), NH, (amino ou amin) e CO (carbonil). Por exemplo, fFe(CN) : (NH^) ; (H,0)-.]’ receberia o nome 
como íon diamindiaquadicianoferro(IIl). 

4. Os prefixos gregos (di-, tri-, tetra-, penta- e hexa-) são usados para indicar o nwnero de cada tipo de ligante quando 
mais de um estiver presente. Se o ligante por si só já contém um prefixo desse tipo (por exemplo, etilenodiamina), 
são usados prefixos alternativos (bis-, tris-, tclrakis-, pentakis-, hexakis-)e o nome do ligante é colocado entre parênte- 
ses. Por exemplo, o nome para [Co(en),JBr 3 é brometo de tris(etilenodiamin)-cobalto(lll). 

5. Se o complexo for um ánion, seu nome termina em -ato. O composto KJFefCN) J recebe o nome de hcxaciano- 
ferrato(Il) de potássio, por exemplo, e o íon [CoCl,]’ recebe o nome íon tetraclorocobaltatofll). 

6. O número de oxidação do metal é dado entre parênteses em números romanos após o nome do metal. 

As seguintes substâncias e seus nomes demonstram a aplicação dessas regras: 

[Ni(NH,)JBr, brometo de hexaminíquelíll) 

[Co(en);,(H,0)(CN)}Cl, cloreto de aquadanobis(etilenodiamin)cobalto(m) 

NaJMoOClJ tetracloroxomolibdato(IV) de sódio 


COMO FAZER 24.4 

D£* nome aos seguintes compostos: (a) [Cr(H,0)<Cl,]CI; (b) KJNi(CN)J. 

Solução 

Analise e Planejamento: para dar nomes ans complexos, precisamos determinar os ligantes nos complexos e seus no- 
mes. bem como o estado de oxidação do ion metálico. Depois colocamos as informações juntas seguindo as regras lis- 
tadas anteriormente. 

Resolução: (a) O ánion c o cloreto. Existem quatro moléculas de água, indicadas como tetraqua, e dois ions cloretos 
indicados como didoro. O estado de oxidação de Cr é +3. 

t 3 MD) • H IH | l| II 

\ \ i / 

[CKHjObciija 

Assim, ternos cromo(III). Colocando essas partes juntas e adicionando a palavra 'de' entre os nomes do anu 'e:-j 
cátion, o nome do composto é cloreto de tetraquadidorocromo(lll). 
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fbl O complexo tem quatro ions cianeto, CNT, que indicamos como tetracinno. O estado de oxidação do niquel é zero. 

t< *ti • P • 4t i| o 

l / / 

K 4 fNi(CN),| 

Uma vez que o complexo c um àrricm. o metal é indicado como niquelato(O). Colocando essas partes juntas, dando o 
nome no ânion primeiro e adicionando a palavra 'de' após o nome do ánion, temos tetrncianoniquelatofO) de potássio. 

PRATIQUE 

Dê nome aos seguintes compostos: (a) [MofNH^BrJNOy (b) (NH.),[CuBrJ. <c) Escreva a fórmula para o diaquadio- 
xalatorutenato(lll) de sódio. 

Respostas: (a) nilrato de triaminiribromnmolihdêníoíTV); (b) tetrabrotnocupratn(ll) de amónio; (c) Na| Ru(H ; 0) ; (C ; 0,) ; ] 


24.4 Isomerismo 


Quando dois ou mais compostos têm a mesma composição, mas um arranjo diferente de átomos, são chama- 
dos isômeros. O isomerismo — a existência de isômeros — é um aspecto característico tanto de compostos orgâni- 
cos quanto de inorgânicos. Apesar de os isômeros serem compostos do mesmo agrupamento de átomos, eles 
geralmente diferem em uma ou mais propriedades físicas ou químicas, como cor, solubilidade, ou velocidade de 
reação com algum reagente. Consideraremos dois tipos principais de isômeros nos compostos de coordenação: 
isômeros estruturais (os quais têm diferentes ligações) e estereoisômeros (os quais têm as mesmas ligações, mas 
diferem nos arranjos espaciais das ligações). Cada uma dessas classes também tem subclasses, como mostrado na 
Figura 24.18. 

Isomerismo estrutural 

Muitos tipos de isomerismo estrutural são conhecidos na química de coordenação. A Figura 24.18 fornece dois 
exemplos: isomerismo de ligação e isomerismo de esfera de coordenação. O isomerismo de ligação é um tipo rela- 
tivamente raro mas interessante que se origina quando determinado ligante é capaz de se coordenar ao metal de 
duas maneiras diferentes. O fort nitrito, NO, , por exemplo, pode se coordenar por um nitrogénio ou por um átomo 
de oxigênio, como mostrado na Figura 24.19. Quando ele se coordena pelo átomo de nitrogênio, o ligante NO/ é 
chamado nitro; quando se coordena pelo atomo de oxigênio, é chamado nitrito, geralmente escrito como ONO . Os 
isômeros mostrados na Figura 24.19 têm diferentes propriedades. O isômero ligado por N c amarelo, por exemplo, 
enquanto o isômero ligado por O é vermelha. Outro ligante capaz de se coordenar por um de dois átomos doado- 
res é o tiodanato, SCNT, cujos átomos doadores potenciais são N e S. 

Os isômeros de esfera de coordenação diferem dos ligantes diretamente ligados ao metal, em oposição a estar 
fora da esfera de coordenação na rede sólida. Por exemplo, CrC/(H.O) A existe em três formas comuns: 
[CrfPhOJJCF, (um composto violeta), [Cr(H,0),Cl]Clj -HjO (um composto verde) e [Cr(H.O) 4 Cl ; JCI -214,0 (tam- 
bém um composto verde). Nos dois compostos verdes a água foi deslocada da esfera de coordenação pelos íons 
cloreto e ocupa um sítio na rede cristalina. 


Figura 24.18 Formas de isomensmo Isômeros (mesma fórmula, 

em compostos de coordenação. diferentes propriedades) 


Isômeros estruturais 
(ligações diferentes) 


* i v» 

, M . 

Isômeros de esfera Isômeros 

de coordenação dc ligação 


fcstereaisómeros (mesmas ligações, 
diferentes arranjos) 

Isômeros Isômeros 

geométricos óticos 
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Figura 24.19 Isòmeros de 
[CoíNH^jNOj] 2 ' (a) ligado por N e 
(b) ligado por O. 


NH, 


NH 3 


(a) 


(b) 


Estereoisomerismo 

O estereoisomerismo é a forma mais importante de isomerismo. Os eslereoisômeros tèm as mesmas ligações 
químicas, mas diferem nos arranjos espaciais. No complexo quadrado plano [PtfNH^CUl, P° r exemplo, os ligan- 
*es cloro podem estar adjacentes ou opostos entre si, como ilustrado na Figura 24.20. Essa forma particular de iso- 
merismo, na qual o arranjo dos átomos constituintes é diferente apesar de as mesmas ligações estarem presentes, é 
chamada isomerismo geométrico. O isõmero na Figura 24.20(a), com ligantes semelhantes em posições adjacen- 
tes, é chamado isõmero as, O isõmero na Figura 24.20(b), com ligantes semelhantes contrários entre si, é chamado 
isõmero trans. Os isòmeros geométricos geralmente têm diferentes propriedades, como cores, solubilidades, pon- 
tos de fusão e pontos de ebulição. Eles podem também ter reaüvidades químicas marcadamente diferentes. Por 
exemplo, o cis-[Pt(NHj)jClJ, também conhecido como cisplatim, é eficaz no tratamento de câncer testicular, do 
ovário e determinados outros tipos de câncer, enquanto o isõmero t rans é ineficaz. 

O isomerismo geométrico também é possível em compostos octaédricos quando dois ou mais ligantes diferen- 
tes estão presentes. Os isòmeros cis e trans do íon tetramindiclorocobalto(III) foram mostrados na Figura 24.1. 
Como observado na Seção 24.1 e na Tabela 24.1, esses dois isòmeros têm diferentes cores. Seus sais possuem, ainda, 
diferentes solubilidades em água. 

Como todos os vértices de um tetraedro são adjacentes entre si, o isomerismo cis-trans não é observado em 
complexos tetraédricos. 



Figura 24.20 Isòmeros geométricos 
(a) cis e (b) trans de [Pt(NH,) 7 CI } ] 
quadrado plano. 


COMO FAZER 24.5 

A estrutura de Lewis da molécula de CO indica que a molécula tem um par de elétrons livres no átomo de C e um no 
átomo de O (:C = O:). Quando CO se liga a um átomo de metal de transição, ele quase sempre se liga usando o par 
de elétrons livres no átomo de C. Quantos isòmeros geométricos existem para o tetracarbonildicloroferro(H)? 

Solução 

Análise e Planejamento: dado o nome de um complexo, precisamos determinar a fórmula química, propor uma gei^- 
metria provável e depois determinar o número de isòmeros. 

Resolução: o nome indica que o complexo tem quatro ligantes carbonil (CO) e dois ligantes cloro (CO, de forma qur 
sua fórmula é Fe(CO) 4 Ck. O complexo em decorrência tem número de coordenação 6, e podemos supor que ele tenha 
uma geometria octaédrica. Como [Co(NH,) 4 C1J* (Figura 24.1), ele tem quatro ligantes de um tipo e dois de outr. 
Portanto, ele possui dois isòmeros: um com os ligantes G~ opostos entre si pelo metal (hv7ns-Fe(CO) 4 Cl ; ) e um cc— 
dois ligantes Cl adjacentes (cis-Fe(CO) 4 CIJ. 
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Em princípio, o ligante CO poderia exibir isomerisrno de ligação unindo-se ao melai pelo par de elétrons livres no áto- 
mo de O. Quando ligado dessa forma, um liganle CO é chamado ligante isoatrbonil. Os complexos metálicos isocarbo- 
nílicor são extremamente raros; em geral não consideramos a possibilidade de que CO se ligará dessa maneira. 
Comentário: em geral, o número de isômeros de um complexo pode ser determinado quando se faz uma série de 
ie-cnho- da estrutura com os ligantes em diferentes posições. É fácil, entretanto, superestimar o número de isòme- 
r gw 'métricos- Algumas vezes diferentes orientações dc um único isômero são incorretamente supostas como sen- 
do diferentes isômeros. Se duas estruturas podem ser rodadas de forma que sejam equivalentes, elas não são isômeros 
entre si. O problema de identificar isômeros é composto pela dificuldade que geralmente temos em visualizar as mo- 
léculas tridimensionalmente a partir de representações bidimensionais. Algumas vezes é mais fácil determinar o nú- 
mero de isômeros se usarmos modelos tridimensionais. 

PRATIQUE 

Quantos isômeros existem para [PtfNH^GBr] quadrado plano? 

Resposta: dois 


Um segundo tipo de estereoisomerismo é conhecido como isomerisrno ótico. Os isômeros óticos, chamados 
enantiõmeros, são imagens especulares que não podem ser superpostas entre si. Elas exibem as mesmas aparências, 
como sua mão esquerda exibe em relação a sua mão direita. Se você olhar para sua mão esquerda em um espelho, a 
imagem é idêntica à de sua mão direita (Figura 24.12(a)). Entretanto, não importa com que rigor você tente, não se 
pode superpor as duas mãos uma na outra. Um exemplo de um complexo que exibe esse tipo dc isomerisrno é o 
ion (Cofcn),] 3 *. A Figura 24.21 (b) mostra os dois enantiõmeros de [Co(en)J 3 * e suas relações de imagem especular 
entre si. Como não existe uma maneira de torcer ou virar nossa mão direita para fazé-la parecer idêntica à mão es- 
querda, também não existe maneira de girar um desses enantiõmeros para fazê-lo idêntico ao outro. As moléculas 
ou ions que não são superporúveis com suas imagens especulares são chamadas qui rais. As enzimas estão entre as 
moléculas quirais mais importantes e, como observado na Seção 24.2, muitas enzimas contêm íons metálicos com- 
plexos. Entretanto, uma molécula não precisa conter um átomo metálico para ser quiral; na Seção 25.7, veremos 
que muitas moléculas orgânicas, incluindo algumas das que são importantes na bioquímica, são quirais. 


Espelho 



(«> 




ANIMAÇÃO 

uomerivno 


Figura 24.21 Exatamenle como nossas mãos são imagens especulares não 
superponíveís uma da outra (a), os Isômeros óticos como os dois isômeros óticos de 
[Co(en)J J * também são (b). 


COMO FAZER 24.6 

O cu- ou o f ra;is-[ Co(en jXlJ ' tem isômeros óticas? 

Solução 

Análise e Planejamento: o ligante en é um ligante bidentado, logo esse complexo é hexacoordenado. Precisamos 
determinar as estruturas dos isômeros c sc cada um deles tem imagem especular superporá vel. 
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Resolução: esboçando uma estrutura oetnédrica (veja, por exemplo, a Figura 24.5), você deve desenhar tanto o n 
ru ris quanto o fnins de [Co(en),Cl ; ]’, e depois suas imagens especulares. Observe que a imagem especular do m*T 
Irans, na qual os ligantes Cl estão opostos entre si, é idêntica ã original. Em consequência, o mm5-[Co(en),Cl.]' não < • > 
bc isomerismo ótico. Entretanto, a imagem especular de ns-ICo(en).Cy' é diferente da original, logo existem isV .- 
ros óticos (enantiônieros) para esse complexo: o cto[Co(en),CL]’ é um complexo quiral. 

PRATIQUE 

O fon complexo quadrado plano [Pt(NH J(N-,)ClBrl tem isômeros óticos? 

Resposta: não. 


A maioria das propriedades físicas e químicas dos isômeros óticos é idêntica. As propriedades de dois Lsôme- 
ros óticos diferem apenas se eles estão em um ambiente quiral — isto é, no qual existe um eleito de anisotropia. N a 
presença de uma enzima quiral, por exemplo, a reação de um isómero ótico pode ser catalisada, enquanto o outro 
isômero não reagiria. Portanto, um isómero ótico pode produzir um efeito fisiológico específico no corpo, enquan- 
to sua imagem especular produz um efeito diferente ou não produz efeito algum. As reações quirais também são 
extremamente importantes na síntese de medicamentos e outros produtos químicos industrialmente importantes. 
O Prêmio Nobcl de Química em 2001 foi concedido a W. S. Knowles e K. B. Sharpless dos Estados Unidos e R. Noyori 
do Japão por suas pesquisas em catálise de reações quirais. 

Os isômeros óticos geralmente são distinguidos um do outro por suas interações com a luz polarizada no pla- 
no. Se a luz é polarizada — por exemplo, pela passagem por meio da camada de filme de Polaroid™ — as ondas de 
luz estão vibrando em um único plano como mostrado na Figura 24.22. Se a luz polarizada é passada pela solução 
contendo um isômero ótico, o plano de polarização da luz é rodado para a direita (no sentido horário) ou para a es- 
querda (no sentido anti-horâria). O isômero que gira o plano de polari. ação para a direita é o dextronotatório; ele 
é designado isômero dextrogiro ou simplesmente dextro, ou ainda d (do latim dexter, 'direita'). Sua imagem espe- 
cular gira o plano de polarização para a esquerda; ela é levorrotatória e è designada como isômero levogiro ou sim- 
plesmente levo, ou ainda / (do latim laevus, 'esquerda'). Verifica-se experimentalmente que o isômero de 
(Co(en)-J ? ' à esquerda na Figura 24.21 (b) é o isômero / desse íon. Sua imagem especular é o isômero d. Por causa de 
seus efeitos na rotação do plano dc polarização da luz, as moléculas quirais são chamadas oticamente ativas. 

Quando uma substância com isômeros óticos for preparada no laboratório, n ambiente químico durante a sín- 
tese geralmente não é quiral. Com isso, quantidades iguais dos dois isômeros são obtidas; a mistura é chamada 
racèmica. Uma mistura racêmica não girará a luz polarizada porque os efeitos rotatórios dos dois isômeros se can- 
celam. Para se separar os isômeros da mistura racêmica, eles devem ser colocados em um ambiente quiraL Por 
exemplo, um isômero ótico do ânion quiral lartarato, 1 C 4 H 4 O fr 2 , pode ser usado para separar uma mistura racêmi- 
ca de [Co(en)JCl v Se o á-tartarato for adicionado a uma solução aquosa de [Co(en) 3 JCl v if-[Co(en)J (ii-C,H 4 OJCl 
precipitará, deixando /-(Co(en)J v cm solução. 


Filtro 



Figura 24.22 O efeito de uma solução oticamente ativa no plano de polarização da 
luz polarizada no plano. A luz não polarizada passa por um polanzador, A luz 
polarizada resultante depois disso passa por uma solução contendo um isômero 
ótico dextrorrotatório. Como resultado, o plano de polarização da luz é girado para 
a direita em relação a um observador quando se olha em direção ã fonte de luz. 



ANIMAÇÃO 

Atividade ótica 


1 Quando o tsutaratu de amónio, NaNHjCjF^Oj. cristaliza-se da solução, os dois isômeros óticos formam cristais aeparad*.»- . ■ -- 

formas são imagens especulares uma da outra. Em IMS, Louis Pasteur obteve a primeira separação de unu mistura racêmcz - : 
isômeros óticos de maneara não convencional: sob um microscópio, ele separou «i rnão os enstais 'detros' desse composto do .t is- 
levos'. 
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24.5 Cor e magnetismo 

Os estudos das cores e das propriedades magnéticas dos complexos dc metais de transição têm tido importan- 
te papel no desenvolvimento de modelos modernos para a ligação metal-ligante. Abordamos vários tipos de com- 
portamento magnético na Seção 23.7 e abordamos também a interação da energia radiante com a matéria na Seção 
6.3. Vamos examinar brevemente o significado dessas duas propriedades para os complexos de metais de transi- 
ção antes de tentarmos desenvolver um modelo para a ligação metal-ligante. 

Cor 

Na Figura 23.23 vimos a faixa distinta de cores exibida pelos sais de íons de metais de transição e suas soluções 
aquosa-, 2 ’\T i Nesses exemplos a esfera de coordenação ao redor do metal é ocupada por moléculas de 

água. Em seral. a cor de um complexo depende do elemento em particular, de seu estado de oxidação e dos li- 
gantes unido- ao metal. A Figura 24.23 mostra como a cor azul-clara característica de [Cu(H 3 0)J ’ varia para 
um azul-e>curo a medida que os Ugantes NH 3 substituem os ligantes H,0 para formar [CufNKJJ 1 *. 

Para que um composto tenha cor, ele deve absorver luz visíveL A luz visível consiste em radiação eletromagné- 
tica com comprimentos de onda variando de aproximadamente 400 até 700 nm. t | Seção h. l A luz branca con- 
tém todos o- comprimentos de onda nessa região do visível. Ela pode ser dispersada em um espectro de cores, 
cada uma das quais com uma faixa característica de comprimentos de onda, conforme mostrado na Figura 24.24. A 
energia de-sa ou de qualquer outra radiação eletromagnética é inversa mente proporcional ao seu comprimento de 
onda ção 6.2) 


E = lw = h(c/)) [24.7] 

L tr composto absorverá radiação visível quando aquela radiação possuir a energia necessária para mover um 
eletron Je seu estado de energia mais baixo (fundamental) para um estado excitado. (Soçào V Assim, as 
energias especificas de radiação que uma substância absorve determina as cores que ela exibe. 

Quando uma amostra absorve luz visível, a cor que percebemos é a soma das cores restantes que são refleti- 
das ou transmitidas pelo objeto e atingem os olhos. Um objeto opaco reflete luz, enquanto um objeto transparen- 
te transmite luz. Se um objeto absorve todos os comprimentos de luz visível, nenhum atinge nossos olhos a partir 


Figura 24.23 Uma solução aquosa 
de CuSO. é azul-clara por causa do 
[CuíH OQ r ' (esquerda). Quando 
NH .í aq) for adicionado (centro e 
direita . forma-se o íon [Cu(NH,)<] 2 * 
azul-escuro. 




Comprimento de onda 

Figura 24.24 Espectro no visível mostrando a relação entre a cor e o comprimento de onda. 
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daquele objeto. Consequentemente, ele mostra-se preto. Se não absorve luz vi- 
sível, ele é branco ou incolor. Se absorve todos os comprimentos menos o la- 
ranja, o material mostra-se laranja. Entretanto, percebemos também uma cor 
laranja quando a luz visível de todas as cores exceto o azul atinge nossos 
olhos. O laranja e o azul são cores complementares; a remoção do azul da luz 
branca faz com que a luz pareça laranja, e vice-versa. Portanto, um objeto tem 
uma cor específica por uma das duas razões: (1) ele reflete ou transmite luz da- 
quela cor; (2) ele absorve luz da cor complementar. As cores complementares 
podem ser determinadas usando-se um disco de cores, mostrado na Figura 
24.25. 0 disco mostra as cores do espectro visível, do vermelho para o violeta. 
As cores complementares, como laranja e azul, mostram-se como cunhas 
opostas entre si no disco. 



ATIVIDADE 

Atividade de disco de c. -h 


Laranja 



650 
Vermelho 

750 mn 
4üÕ mn 
Violeta 
430 nnt 


nm 

Amarei 
560 nm 

Verde 

4W nm 


Azul 


Figura 24.25 Disco de cores 
mostrando as cores complementares 
uma da outra e a faixa de 
comprimento de onda de cada cor. 


COMO FAZER 24.7 

O íon complexo fnms-|Co(NH ,) 4 C1 2 J ’ absorve luz basicamente nn região do vermelho do espectro visível (a absorção 
mais intensa é em 680 nm). Qual é a cor do complexo? 

Solução Como u complexo absorve luz vermelha, sua cor será complementai' do vermelho. A partir da Figura 24.25. 
vemos que o verde é complementar do vermelho, logo o complexo mostra-se verde. Como observado na Tabela 24.1, 
esse complexo verde foi um dos que ajudaram Wemer a estabelecer sua teoria de coordenação. O outro isômero 
geométrico desse complexo, o eis- [Co(NH ‘ , absorve luz amarela e, consequentemente, mostra-se violeta. 

PRATIQUE 

O íon [Cr(H.O)J'* tem banda de absorção de aproximadamente 63Ü mn. Quais das seguintes cores — azul-celeste, 
amarelo, verde ou vermelho-escuro — é a mais provável para descrever esse íon? 

Resposta: azul-celeste 


Fenda 


Fonte de 
luz no visível 


Feixe estreito de 
luz policromática 

Fenda 
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Feixe estreito de 
luz monocromática 




Amosb-a 


Exibição gráfica 
do espectro 



Detector 


Figura 24.26 Determinação experimental do espectro de absorção de uma solução. O prisma é girado de forma que 
diferentes comprimentos de onda de luz passem pela amostra. O detetor mede a quantidade de luz atingindo-o, e essa 
informação pode ser mostrada como a absorção de cada comprimento de onda. 


A quantidade de luz absorvida por uma amosíra como função do compri- 
mento de onda é conhecida como espectro de absorção. O espectro de absor- 
ção visível em uma amostra transparente pode ser determinado como 
mostrado na Figura 24.26. 0 espectro de (TifHjO),,) 1 ', que abordaremos na Se- 
ção 24.6, c mostrado na Figura 24.27. A absorção máxima de [Ti(H : 0)J'^ é de 
aproximadamente 500 nm. Como a amostra absorve mais fortemenle nas re- 
giões do verde e do amarelo do espectro visível, ele mostra-se violeta-avenne- 
lhado. 

Magnetismo 

Muitos complexos de metais de transição exibem paramagnetismo sim- 
ples, como descrito nas seções 9.8 e 23.7. Em tais compostos, os íons metálicos 
individuais possuem certo número de elétrons desemparelhados. É possível 
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Comprimento de onds n— 

Figura 24.27 Espectro as =:. 
visível do lon [Ti(H,0)J‘ 
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Figura 24.28 Representação da 
ligação nr iul-íigante em um 
complexa como uma interação 
ac-do-base de Lewis. O ligante, que 
ag= como uma base de Lewis, doa 
carga para o metal por um orbital 
mçT-afieo hfbrido. A ligação que resulta 
e fortemenle polar, de certo caráter 
covalente. Em geral é suficiente supor 
que a interação metal-ligante é 
inteiramente eletrostático em caráter, 
como é feito no modelo do campo 
cristalino. 
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determinar o número de elétrons desempa retirados por íon metálico a partir do grau de paramagnetismo. Os expe- 
rimentos revelam algumas comparações interessantes. Os compostos do íon complexo [Co(CN) 6 ]*~ não têm elé- 
trons desempa relhados, por exemplo, mas os compostos do íon [CoF,] 3 ” têm quatro elétrons desemparolhados por 
íon metálico. AmL>os os complexos contêm Ca(lll) com uma configuração eletrónica 3 ct. Evidentemente, existe 
uma diferença principal nas maneiras pelas quais os elétrons são arranjados nos orbitais do metal nesses dois ca- 
sos. Qualquer teoria de ligação de sucesso deve explicar essa diferença; apresentaremos uma delas na Seção 24.6. 


24.6 Teoria do campo cristalino 


Os cientistas há muito identificaram que várias das propriedades magnéticas e das cores dos complexos de 
metais de transição estão relacionadas à presença de elétrons d nos orbitais do metal. Nesta seção consideraremos 
um modelo para a ligação nos complexos de metal de transição, chamada teoria do campo cristalino, que explica 
muitas das propriedades observadas nessas substâncias. : 

A habilidade de um íon metálico atrair ligantes como a água ao redor de si mesmo é uma interação ácido-base 
de Lewis. - (Seção lh.1 1 1 A base — isto é, o ligante — doa um par de elétrons para um orbital vazio apropriado 
do metal, como mostrado na Figura 24.28. Grande parte da interação entre o íon metálico e os ligantes circundantes 
deve-se. entretanto, às forças eletrostáticas entre a carga positiva no metal e a cargas negativas nos ligantes. 5e o li- 
gante for iõnico, como no caso de Cl ou SCN*, a interação eletrostática ocorre entre a carga positiva no centro metá- 
lico e a carga negativa no ligante. Quando o ligante torneutm, como no caso de H 2 0 ou NH } , os lados negativos 
dessas moléculas polares, que contêm um par de elétrons nào-compartilhado, estão dirigidos na direção do metal. 
Nesse caso, a interação atrativa é do tipu íon-dipolo. (Seção 1 1 .2) Em ambos os casos o resultado é o mesmo: 
dos ligantes são atraídos fortemente em direção ao centro metálico. Por causa da atração eletrostática entre o íon 
metálico positivo e os elétrons dos ligantes, o conjunto do íon metálico e dos ligantes é mais baixo em energia do 
que as cargas completamente separadas. 

Apesar de o ion metálico positivo ser atraído pelos elétrons nos ligantes, os elétrons d no íon metálico sentem 
uma repulsão dos ligantes (cargas negativas repelem-se entre si). Vamos examinai esse efeito mais de perto, e par- 
ticularmente para o caso no qual os ligantes formam uma rede octaédrica ao redor do íon metálico. Para o modelo 
do campo cristalino, consideramos os ligantes como pontos negativos de carga que repelem os elétrons nus orbita- 
is cL A Figura 24.29 mostra os efeitos dessas cargas ponluais nas energias dos orbitais 1 1 em duas etapas. Na primei- 
ra etapa, a energia media dos orbitais d aumenta pela presença das cargas pontuais. Conseqüentemente, os cinco 
orbitais aumentam em energia da mesma quantidade. Na segunda etapa consideraremos o que acontece às energi- 
as dos orbitais d individuais quando os ligantes se acomodam em um arranjo octaédrico. Em um complexo octaé- 
drico hexacoordenado, podemos visualizar os ligantes se aproximando ao longo dos eixos _v, yez, como mostrado 
na Figura 24.30(a); esse arranjo é chamado campo cristalino octaédrico. Como os orbitais J no íon metálico têm dife- 
rentes formas, nem todos eles lêm a mesma energia sob a influência do campo cristalino. Para ver por que, deve- 
mos considerar as formas dos orbitais d e como seus lóbulos estão orientados em relação aos ligantes. 


1 ■ : . risM/i/U' surgiu porque a teoria foi primeiro desenvolvida para explicar as propriedades de sólidos, matenais 

r *■ . ! 'o ■ rubL O mesmo modelo lonncn aplica-se a complexos em solução 
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Figura 24.29 Efeitos de um campo cristalino octaédrico nas energias dos cinco orbitais d de um íon de metal de transição. 
À esquerda as energias dos orbitais d de um íon livre são mostradas. Quando as cargas negativas são trazidas para o íon, 
a energia média dos orbitais d aumenta (centro). À direita 0 desdobramento dos orbitais d devido ao campo octaédrico é 
mostrado. Uma vez que a repulsão sentida pelos orbitais d, e d , . e é maior do que a repulsão sentida pelos orbitais d, 
d„ e d yt os cinco orbitais d desdobram-se em um conjunto de très orbitais de mais baixa energia (0 conjunto t 2 ) e um 
conjunto de dois orbitais de mais alta energia (o conjunto e). 


A Figura 24.30(b-f) mostra os cinco orbitais d em um campo cristalino octaédrico. Observe que os orbitais 
d ; e d , : têm os lóbulos direcionados ao longo dos eixos x,y ez apontando na direção das cargas pontuais, en- 
quanto os orbitais í/ iv , d n e d v: têm os lóbulos direcionados entre os eixos ao longo dos quais as cargas se aproximam. 


z 2 



Figura 24.30 (a) Uma matriz octaédrica de cargas negativas aproximando-se de um íon metálico, (b-f) As orier : 
orbitais d em relação às cargas negativas. Observe que os lóbulos dos orbitais d^e d. . (b e c) apontam na direçj ü: 
cargas, enquanto os lóbulos dos orbitais d tt , d r! e d„ (d-f) apontam entre as cargas. ' 
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A alta simetria do campo cristalino octaédrico determina que os orbitais d.ed . sofrem a mesma quantidade de 
repub-ào do campo cristalino. Os dois orbitais, consequentemente, lém a mesma energia na presença do campo 
cristalino. Analogamente, os orbitais d rj , d^ e d,, sofrem exatamente a mesma repulsão, logo esses três orbitais perma- 
necem na mesma energia, Como os lóbulos apontam diretamente para as cargas negativas, os orbitais d e 
'< 'trem repulsões mais fortes que os orbitais d iy if e d ir . Como resultado, ocorre uma separação de energia, 
ou desdobramento, entre os três orbitais d de mais baixa energia (chamados cunjunto de orbitais f,) e os dois orbitais 
de mais alta energia (chamados conjunto de orbitais e); como mostrado no lado direito da Figura 24.29. A diferen- 
ça de energia entre os dois conjuntos de orbitais d é designada como A, grandeza geralmente chamada energia de 
desdobramento do cnmpo cristalino. 

O modelo do campo cristalino ajuda a explicar as cores observadas nos complexos de metais de transição. A di- 
ferença de energia entre os orbitais d, A, é da mesma ordem de grandeza da energia de um fóton de luz visível . 
É, portanto, possível para um complexo de metal de transição absorver luz visível, que excita um elétron dos orbi- 
tais d de mais baixa energia para os orbitais d de mais alta energia. No íon [Ti(I UOJ ‘ , por exemplo, o íon Ti(ll I ) tem 
configuração eletrônica [Ar]3d (recorde-se de que ao determinar as configurações eletrônicas dos íons de metais 
de transição, removemos primeiro os elétrons s). (Seção 7.4) Ti(IlI) é, dessa forma, chamado 'ion d 1 '. No estado 
fundamental de [Ti(li,0)J ’, o único elétron 3 d localiza-se em um dos três orbitais de mais baixa energia no con- 
junto t-(. A absorção de luz, com uni comprimento de onda de 495 nm (242 kj/mol) excita o elétron 3d do conjunto de 

orbitais I. ruais baixo para o conjunto mais alto e, como mostrado na Figura 
24.31, gerando o espectro de absorção mostrado na Figura 24.27. Como essa 
transição envolve a excitação de um elétron de um conjunto de orbitais d para 
outro, a chamamos de transição d-d Como observado anteriormente, a absor- 
ção da radiação visível que produz essa transição d-d faz com que o ion 
[Ti(H,0)J' ' mostre-se violeta. 

A ordem de grandeza da diferença de energia. A, e consequentemente da 
cor de um complexo depende tanto do metal quanto dos ligantes ao redor dele. 
Por exemplo, |Fe{H : 0), J 1 * * é violeta claro, [Cr(H : 0)J l> é violeta, lCr((NH,)„j' ' é 
amarelo. Os ligantes podem ser arranjados em ordem de suas habilidades para 
aumentar a diferença de energia, A. A seguinte é uma lista abreviada de ligan- 
tes comuns arranjados em ordem crescente de A: 

aumenta de A » 

Cl < F < H ,0 < NHt < en < NO, (ligado por N) < CN 

Essa lista é conhecida como a série espectroquímica. A ordem de grandeza de A aumenta de aproximadamente 
um fator de dois da ponta esquerda para a ponta da direita da série espectroquímica. 

Qs ligantes que sc localizam no lado mais baixo dc A da série espectroquímica são chamados ligantes de cnmpo. fra- 
co; os localizados no lado mais alto de A são chamados ligantes de campo forte. A Figura 2422 mostra esquematicamente 
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Figura 24.31 O elétron 3dde 
|Ti(H.O)J v> é excitado a partir dos 
orbitais d de mais baixa energia 
para os de mais alta energia 
quando irradiado com luz de 
comprimento de onda de 495 nm. 


Figura 24.32 Desdobramento do 
campo cristalino em uma série de 
complexos octaédricos de cromo(lll). 
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- tu. - para ns orbitais i/ ir , ri t: eJ r ct paia os orbitais d . e ri surgem da aplicação de um ramo da matemática chamadi- 

• - - : -U- gropo para a teoria du campo cristalino. A tanriá de grupo pode ser usada para analisar os efeitos da simetria na- 

rr.c-r-.io moleculares. 
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o que acontece ao desdobramento do campo cristalino quando o lígante tor variado na série de complev - cl - 
mo(ni). Em virtude de o átomo de Cr ter configuração eletrônica (Ar)3/ 4s', Cr' tem conriguraçâo eletrônica j AtíVí 
em conseqüònaa, Cr(IO) é um ion r/ Coerente com a regra de Hund, os três elétrons 3 d ocupam o conjunto dr - _ 
t y com um elétron em cada e todos os spins iguais. is x ão o.s A medida que o campo exercido pelos seis fic 2 m« 
circundantes aumenta, o desdobramento dos orbitais J do metal aiunenta. Como o espectro de absorção está nelao ■ . - 
do com essa energia de separação, esses complexos variam dc cor. 


COMO FAZER 24.8 

Qual dos seguintes complexos de Ti exibe a absorção de comprimento de onda mais curto no espectro visivt. 
|Tí(H,0)/*. [TitenJjf-, ou [T.C!„n 

Solução Cada um desses ions é um complexo octaédrieo de Ti(IU)- O TidTl) ê um ion d\ logo antecipamos qut ? 
absorção ú devida a uma transição d -d na qual o elétron 3 d e excitado do conjunto mais baixo t pura o conjunto 
O comprimento dc onda da absorção è determinado pela ordem de grandeza do desdobramento A. Quanto maior 
o desdobramento, mais curto o comprimento de onda da absorção. Dos très ligantes envolvidos H.O, en e Cl - 
vemos que a etilenndiamina (en) é a mais alta na série espectroquimica e, consequentemente, provocará maior 
desdobramento dos conjuntos de orbitais t. e e. Portanto, 0 complexo com a absorção com compnmento de onda mais 
curto é [Ti(en),]‘ . 

PRATIQUE 

O espectro de ahsorçáo de |Ti(NCb),j' mostra uma banda que se localiza no comprimento de onda entre as bandas 
para |TiCl„| 3 e [TiF„] ' O que você pode concluir sobre o lugar de NCS na série ospoctroquímica? 

Resposta ; ele locali/.a-se entre Cf e F; isto é, CT < NCS < F 


Configurações eletrônicas em complexos octaédricos 

O modelo do campo cristalino também ajuda a entender as propriedades magnéticas e outras propriedades 
químicas importantes dos íons de metais de transição. A partir da regra de Hund, supomos que ns elétrons sempre 
ocupem primeiro os orbitais vazios de mais baixa energia e que ocupem um conjunto de orbitais degenerados um 
de cada vez com seus spins paralelos. iSei àof - Assim, se temos um complexo octaednco d'd~ ou rf\ os elé- 
trons entrarão no conjunto dc orbitais 1, de mais baixa energia, com seus spins paralelos, como mostrado na Figura 
2433. Quando um quarto elétrons deve ser adicionado, surge um problema. Se o elétron for adicionado a um orbi- 
tal ri de mais baixa energia, um ganho de energia da ordem de grandeza de A é concebido, em comparação com a 
colocação do elétron em um orbital e de mais alta energia. Entretanto, existe uma penalidade ao se fazer isso, por 
que o elétron deve agora sei- emparelhado com o elétron já ocupando o orbital. A energia necessária para se fazer 
isso, em relação a colocá-lo em outro orbital com spin paralelo, e chamada energia de emparelhamento de spin. 
Esta surge a partir da maior repulsão eletrostática de dois elétrons que compartilham um orbital em comparação 
com ns dois que estão em orbitais diferentes com o mesmo spin de elétron. 

A carga do ion metálico e os ligantes que o circundam desempenham papel importante na determinação do ar- 
ranjo eletrônico que prevalece. Tanto no ion [CoFJ u quanto no ion [Co(CN) t J| v , os ligantes têm carga 1 . Entretan- 
to, o ion F está no lado mais baixo da série espectroquimica, iogo ele é um lígante de campo fraco. O ion CN esta 
no lado mais alto da série espectroquím íca, logo c um ligante dc campo forte. Ele produz uma diferença de energi. 
maior que o ion F Os desdobramentos de energias dos orbitais d nesses dois complexos estão comparados na F - 
gura 2434. 

O cobalto(Ilí) tem configuração (Ar|3if , logo ambos os complexos são tf. Vamos imaginar que adicionamos 
ses dois elétrons um de cada vez aos orbitais d do ion CoF^. Os três primeiros entrarão nos orbitais ri de mais baív= 
energia com seus spins paralelos. O quarto elétron poderia entrar nos orbitais ri, emparelhando-se com um daqr — 
les já presentes. Ao se fazer isso, o resultado seria um ganho de energia de A em comparação a se colocar o c- rr - 
em um dos orbitais e de mais alta energia. Entretanto, isso custaria energia em quantidade igual à energia cu -t:.- 
relhamento de spin. Como F é um ligante de campo fraco, A é pequeno, e o arranjo mais estável é aquele r. qual 
elétron é colocado em um dos orbitais e. De maneira semelhante, o quinto elétron que adicionamos entre r •- 
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orbital e. Com todos os orbitais contendo pelo menos um elétron, o sexto deve 
ser emparelhado e entrar em um orbital t 2 de mais baixa energia; terminamos 
com quatro elétrons no conjunto de orbitais t 2 e dois elétrons no conjunto e. No 
caso do complexo [Co(CN)„] v , o desdobramento do campo cristalino é mui- 
to maior. A energia de emparelhamento de spin é menor que A, de forma 
que os seis elétrons são emparelhados nos orbitais f ,, como ilustrado na Figu- 
ra 2434. 

O complexo fCoFJ’ é um complexo de spin alto, isto é, os elétrons estão 
arranjados de tal forma que permanecem desemparelhados tanto quanto pos- 
sível. O íon |Co(CN)j u , por outro lado, é um complexo de spin baixo, isto é, 
os elétrons estão arranjados de tal forma que permanecem emparelhados tan- 
to quanto possível. Esses dois arranjos eletrônicos diferentes podem ser rapi- 
damente observados ao se medir as propriedades magnéticas do complexo, 
como descrito anteriormente. O espectro de absorção também mostra aspec- 
tos característicos que indicam o arranjo eletrônico. 

COMO FAZER 24.9 

Determine o número de elétrons desemparelhados nos complexos hexacoordcnados de spins alto e baixo de Fe*'. 

Solução Fe 1 " é um íon d . Em um complexo de spin alto, esses cinco elétrons estão desemparelhados. com três nos 
orbitais í . e dois nos orbitais e. Em um complexo de spin baixo, os cinco elétrons encontram-se no conjunto I. de orbitais 
d, de forma que existe um elétron desemparelhado. 



rCo(CN),l J - 


Figura 24.34 População dos 
orbitais d no íon [CoFJ 1 de spin alto 
(A pequeno) e no íon [Co{CIM)J 1 ' de 
spin baixo (A grande). 
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PRATIQUE 

Para quais configurações eletrônicas d em complexos octaédricos é possível distinguir entre arranjos de spin alto e 
spin baixo? 

Resposta: d*, cf. d 7 . 


Complexos tetraédricos e quadráticos planos 

Até aqui temos considerado o modelo do campo cristalino apenas para complexos que uma geometria octaé- 
drica. Quando existem apenas quatro liganles ao redor do metal, a geometria geralmente é letraéd rica, exceto para 
o caso especial dos íons metálicos com configuração eletrônica <?, que abordaremos no momento. O desdobramen- 
to do campo cristalino dos orbitais d do metal em complexos tetraédricos difere daquele dos complexos octaédri- 
cos. Quatro ligantes equivalentes podem interagir com um íon metálico central mais eficientemente pela 
aproximação ao longo dos vértices de um tetraedro. Decorre — e isso não é fácil de explicar resumidamente — que 
o desdobramento dos orbitais d do metal em um campo tetraédrico é exatamente o contrário daquele para o caso 
octaédrico. Isto é, os trés orbitais d do metal no conjunto t 2 aumentam de energia, e os dois orbitais no conjunto 
e diminuem, como ilustrado na Figura 24.35. Uma vez que existem apenas quatro ligantes em vez de seis, como 
no caso octaédrico, o desdobramento do campo cristalino é muito menor para os complexos tetraédricos. Os cálcu- 
los mostram que para o mesmo íon metálico e o mesmo conjunto de ligantes, o desdobramento do campo crislalino 

para um complexo tetraédrico é apenas quatro nonos do desdobramento para 
o complexo octaédrico. Por essa razão, todos os complexos tetraédricos são de 
spin alto; o campo cristalino nunca é grande o suficiente para superar as ener- 
gias de emparelhamento de spin. 

Os complexas quadráticos planos, nos quais quatro ligantes estáo arranja- 
das ao redor do ion metálico em um plano, podem ser visualizados como for- 
mados pela remoção de dois ligantes ao longo do eixo vertical z do complexo 
octaédrico. As variações que ocorrem nos níveis de energia dos orbitais d estão 
ilustradas na Figura 24.36. Observe em particular que o orbital d é agora con- 
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sideravelmentc mais baixo cm energia que o orbilal d . porque os ligantes 
ao longo do eixo vertical z foram removidos. 

Os complexos quadrados planos sào característicos de íons metálicos com 
configuração eletrônica d 1 '. São quase sempre de spin baixo, isto é, os oito elé- 
trons estão com spin emparelhados para formar um complexo diamagnético. 
Tal arranjo eletrônico é muito comum entre os íons de metais mais pesados, 
como Pd \ Pt'\ Ir* e Au*'. 


COMO FAZER 24.10 

Os complexos de níquel(ll) tetra coordenados exibem geometrias tanto tetraé- 
dncas quanto quadradas planas. Os complexos tetraédrkos, como [NiClj', 
são paramagnéticos; os complexos quadrados planos, como [Ni(CN),]" , são 
diamagnéticos. Mostre como os elétrons d do níquel(II) ocupam os orbitais d 
no diagrama apropriado de desdobramento do campo cristalino em cada 
caso. 

Solução O niquel(Il) tem configuração eletrónica [Arl3c/“. A ocupação dos 
elétrons d nas duas geometrias é dada como segue: 


| 1 4 *-* 

| II | d tf 
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Tetraédrico Quadrado plano 

PRATIQUE 

Quantos elétrons desempanHhados você supõe para o íon tetraédrico [CoQJ*7 
Resposta: três. 



Octaédrico Quadrado plano 

Figura 24.36 Efeito nas energias 
relativas dos orbitais d provocado 
pela remoção de duas cargas 
negativas do eixo z de um 
complexo octaédrico. Quando as 
cargas são completamente 
removidas, o resultado é uma 
geometria quadrada plana. 


Temos visto que o modelo do campo cristalino fornece uma base para explicar muitos aspectos dos complexos 
de metais de transição. Na realidade, ele pode ser usado para explicar muitas observações além das que temos 
abordado. Entretanto, muitas linhas de evidências mostram que a ligação entre os íons de metais de transição e os 
ligantes têm algum caráter co valente. A teoria do orbital molecular (Seções 9.7 e 9.8) pode, também, ser usada para 
descrever a ligação nos complexos, contudo a aplicação da teoria do orbital molecular aos compostos de coordena- 
ção está fora do objetivo dessa abordagem. O modelo do campo cristalino, apesar de não ser inteiramente exato em 
todos os detalhes, fornece uma descrição inicial adequada e útil da estrutura eletrônica dos complexos. 



Um olhar mais de perto 


Cor de transferência de carga 


Nas aulas de laboratório de sua disciplina, você provavel- 
mente tem visto muitos compostos coloridos de metais de 
transição. Muitos desses compostos exibem cor por causa 
das transições d - d, nas quais a luz visível excita os elétrons 
de um orbital d para outro. Entretanto, existem outros com- 
plexos de metais de transição coloridos que derivam suas co- 
res de um tipo bastante diferente de excitação envolvendo os 
orbitais d. Duas substâncias comuns são o ion permanganalo 


(MnO,') violeta-escuro e o ion cromato (CrO ( '“> amare- 
lo-daro, sais mostrados na Figura 24.37. Tanto MnO, çxet 
C r0 4 : são complexos tetraédricos. 

O íon permanganato absorve fortemente a luz vanatl 
com uma absorção máxima em um comprime.-’ (<• .cvJj 
de 565 nm. A absorção forte na parte do amarer • i eos — ■ 

visível é responsável pela aparência violeta de- 

do ion (o violeta é a cor complementar do amarei : I 
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Figura 24.37 Da esquerda para a direita, KMn0 4 , K^CrQ, e KG0 4 . O KMn0 4 e o KjCrO., são intensamente coloridos 
devido às transições de transferência de carga do ligante para o melai (TCLM) nos ãníons MnO/ e CrO., . Não existem 
orbitais d de valência no Cl, logo a transição de transferência de carga para o CIO/ necessita de luz ultravioleta e o 
KCI0 4 é branco. 


acontece durante essa absorção? O fon MnO/ é um comple- 
xo de Mn(VIl), que tem configuração eletrônica d'. Como tal, 
a absorção no complexo não pode ser devida a uma transição 
d-d porque não existem elétrons d para excitar! Entretanto, 
isso não significa que os orbitais d não estejam envolvidos na 
transição. A excitação no íon MnO, deve-se a uma transferiu 
cia de carga, na qual um elétron de um dos ligantes oxigênio é 
excitado para um orbital d vago no átomo de Mn (Figura 
24 38). Em essência, um elétron é transferido de um ligante 
para o metal, logo essa transição é chamada transferência de 
carga da ligante para o metal (TCLM). Uma transição TCLM é 
também responsável pela cor de CrO/ . que é mn complexo 
d' de Cr(VT). É mostrado também na Figura 2437 um .sal do 
ion perdorato (CIO,*). Como MnO/, CIO, é tetraédrico e 
lem seu átomo central em estado de oxidação +7. Entretanto, 
uma vez que o átomo de Cl não tenha orbitais d de baixa 
energia, excitar um débon requer um fõton mais energético 
que para MnO/. A primeira absorção para CIO/ é na região 
do ultravioleta espectro, assim toda a luz visível é transmiti 
da e o sal fica branco. 

Outros complexos exibem exalações de transferência de 
carga nas quais um elétron do átomo metálico é excitado para 
um orbital vazio em um ligante. Uma excitação desse tipo é 
chamada transferência de carga do melai fiara o ligante (TCMIJ. 


A s transições de transferência de carga são geralmente 
mais intensas que as transições d-ti. Muitos pigmentos con- 
tendo metal usados para tintas a óleo, conto u amarelo cád- 
mio (CdS), o amarelo cromo (PbCr0 4 ) e o ocre vermelho 
(Fe.Oj), têm cores intensas por causa das transições de trans- 
ferência de carga. 


Orbitais 3 d vazios de Mn 
conjunto N 


.3 

tc 

- 

& 


conjunto tr 


MM 

Orbitais ligantes preenchidos 


Figura 24. 38 Diagrama esquemático da transferência de carga 
do ligante para o metal (TCLM) em Mn0 4 . Como mostrado 
pela seta azul, um elétron é excitado de um piar de elétrons 
não-ligante em O para um dos orbitais d vazios em Mn. 


COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 
O íon oxaiatn tem a estrutura de Lewis mostrada na Figura 24.6. (a) Mostre a 
estrutura geométrica do complexo formado pela coordenação do oxalato ao 
cobalto(U), formando (Co(C i Ò,)(H,0)J. (b) Escreva a fórmula para o sal for- 
mado na coordenação de três ions oxalato a Co(II), supondo que o cátion para 
o balanceamento de cargas seja Na". (c> Esboce todos os isftmeros geométricos 
possíveis para o complexo de cobalto formado no item (b). Algum desses isô- 
meros é quiral? Justifique sua resposta, (d) A constante de equilíbrio para a 
formação do complexo de cobalto(IT) produzido pela coordenação de três àni- 
ons oxalato, como no item (b), é 5,0 x10' Por comparação, a constante de for- 
mação do complexo de cobalto(II) com três moléculas de orfo-fenantrolina 
(Figura 24.6) é 9 x lü‘\ A partir desses resultados, que conclusões podem ser 
tiradas a respeito das propriedades relativas de base de Lewis dos dois ligan- 
tes diante do cobalto(ll)? (e) Usando a abordagem descrita em "Como fazer 
17. 1 4", calcule a concentração do íon livre aquoso Cofü) em uma solução conten- 
do midalmente 0,040 mol/L de íon oxalato e 0,0010 mol/L de Co '(ii</), 
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Solução (a) O complexo formado pelo ion oxalato é octaédrico (veja figura na página anterior). 

<b) Como o íon oxalato tem carga 2-, a carga líquida de um complexo com três ânions oxalato e um ion Co" ó 4- F - 
decorrência, o composto de coordenação tem a fórmula Na l [Co(C-,0 4 )J. (c) Existe apenas um isômero geomem 
Entretanto, o complexo é quiral, da mesma maneira que o complexo [Cofen),]**. mostrado na Figura 24 21 (b) Es- - 
duas imagens especulares não são superponiveis, logo existem dois enantiômeros. 



Id) O ligante orfo-fenantrolina é bidentado, como o ligante oxalato, de forma que ambos exibem o efeito quelato. Por- 
tanto, podemos concluir que, em relação ao Co’*, a urtn-fenantrolina é uma base de Lewis mais forte que o oxalato. 
Essa conclusão é coerente com o que aprendemos sobre bases na Seção 16.7, ou seja, que as bases de ni trogénio geral- 
mente são mais fortes que as de oxigênio. (Recorde-se, por exemplo, de que NH, é uma base mais forte que H.O.) 

<e) O equilíbrio que devemos considerar envolve três mols de íon oxalato (representado como Ox 3 ~). 

Co‘‘ (nq) + 30 x : (aq) 7=± [CofQx)^) 

A expressão da constante do formação é: 

[[Co(Ox),M 
1 [co : )[ox : r 


Como K, i> muito grande, podemos supor que basicamente todo o Co" seja convertido em complexo de oxalato. Sob 
essa suposição, a concentração final de [Co(Ox),| 5 ~ é 0,0010 mol/L e a concentração do íon oxalato é [Ox"] = (0,040) - 
3(0/1010) - 0,037 mol/L (três ions Ox' reagem com cada íon Co’’). Então, temos: 

|Co 3 *| = a mol/L, fOx 3- ] s 0,037 mol/L, [[Co(Ox),n s 0,0010 mol/L. 


Inserindo esses valores rui expressão da constante de equilíbrio, temos: 

0L0010) =5ylaU 

' x( 0,037) 


Resolvendo para .r, obtemos 4 x 10"“ mol/L. A partir disso, podemos ver que o oxalato complexou apenas uma fração 
mínima deCo : ‘ presente na solução. 


Resumo e termos-chave 


Seção 24.1 Os compostos de coordenação são 
substâncias que contem complexos metálicos; os 
complexos metálicos contém ions metálicos ligados a 
vários ânions ou moléculas circundantes conhecidas 
como ligantes. O íon metálico e seus ligantes compre- 
endem a esfera de coordenação do complexo. O áto- 
mo do Ligante que se liga ao íon metálico é o átomo 
doador. O número de átomos doadores ligados ao íon 
metálico é o número de coordenação do íon metálico. 
Os números de coordenação mais comuns são 4 e 6; 
as geometrias de coordenação mais comuns são te- 
traédrica, quadrática plana e octacdrica. 


Seções 24.2 e 24.3 Os ligantes que ocupam apenas 
um sítio em uma esfera de coordenação são chamado- 
ligantes monodentados. Se um ligante tem vários áto- 
mos doadores que podem se coordenar simultaneamen- 
te ao íon metálico, ele é um ligante polidentado, também 
chamado agente quelante. Dois exemplos comuns 
etilenodiamina, denominada en, que é um ligante bi- 
dentado, e o íon diaminatetracetato, [EDTA]* , que te . 
seis átomos doadores potenciais. Em geral, os ag-.rr.r 
quelantes furmam complexos mais estáveis que - - 
gantes monodentados correlatos, observação c>: nheciáa 
como efeito quelato. Muitas moléculas bioioq:-:: 
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irop^-íTEses» i , mo as porfirinas, são complexos de agen- 
Uni gnipn relacionado de pigmentos de 
•rheddo como clorofila, e importante na fo- 
t assai lese processo pelo qual as plantas usam a energia 
- Ja: rara converter CO ; e H.O em carboidratos. 

Como na nomenclatura de outros compostos inor- 
linicos, regras específicas são seguidas para dar nome 
aos compostos de coordenação. Em geral o número e o 
tipo de ligantes unidos ao ion metálico são especifica- 
dos, bem como é indicado o estado de oxidação do ion 
metálico. 

Seção 24.4 Os isómeros são compostos com a mes- 
ma composição, mas em diferentes arranjos de átomos 
e, com isso, em diferentes propriedades. Os isómeros 
estruturais diterem dos ligantes nos arranjos de liga- 
ção. Uma forma simples de isomerismo estrutural, co- 
nhecida como isomerismo de ligação, ocorre quando 
um ligante é capaz de coordenar-se ao ion metálico por 
um de dois átomos doadores. Os isómeros de esfera 
de coordenação contêm diferentes ligantes na esfera de 
coordenação. 

Os estereoisômeros são isómeros com os mesmos 
arranjos de ligação química mas diferentes arranjos es- 
paciais dos ligantes. As formas mais comuns de estoreoi- 
somorismo são o isomerismo geométrico e o isomcris- 
mo ótico. Os isómeros geométricos diferem um do 
outro nas posições relativas dos átomos doadores na es- 
fera de coordenação; os mais comuns são os tsõmeros 
cfS-trnm. Os isómeros oticos são imagens especulares 
não-superpi >ni veia uma da outra. Os isómeros geomé- 
tricos diterem um do outro nas propriedades químicas 
e físicas; entretanlo, os isómeros óticos ou enantiôme- 
ros são quirais, significando que eles diferem apenas na 
presença de um ambiente quiraL Os isómeros óticos po- 
dem ser distinguidos um do outro por interações com a 
luz de plano polarizado; as soluções de um isõmero 
gira o plano de polarização para a direita (dextrorro- 
tatório), e as soluções de sua imagem especular giram 
o plano para a esquerda (levorrotatório). As molécu- 
las quirais, por isso, sôo oticamente ativas. Uma mis- 
tura de 50-50 de dois isómeros óticos não gira a luz de 
plano polarizado e são conhecidas como racêmicas. 

Seção 24.5 Os estudos das cores e das propriedades 
magnéticas de complexos de metais de transição têm 
tido papéis importantes na formulação de teorias de 
ligação para esses compostos. Uma substância tem 
cor particular porque ela (I ) reflete ou transmite a luz 


daquela cor ou (2) absorve a luz da cor complementar 
A quantidade de luz absorvida por uma amostra como 
função do comprimento de onda é conhecida como es- 
pectro de absorção. A luz absorvida fornece energia 
para excitar os elétrons para estados de mais alta 
energia. 

É possível detenmnar 0 número de elétrons desem- 
parelhadns em um complexo a partir de seu grau de para- 
ma gnetismo. Os compostos sem elétrons desempare- 
Ihados são diamagnéticos. 

Seção 24.6 A teoria do campo cristalino explica 
com sucesso muitas propriedades dos compostos de 
coordenação, inclusive suas cores e magnetismo. Nesse 
modelo a interação entre o ion metálico e 0 ligante é vis- 
ta como eletrostática. Como alguns orbitais 1 / apontam 
diretamente para os ligantes, enquanto outros apontam 
entre eles, os ligantes desdobram as energias dos orbita- 
is d do metaL Tara um complexo octaédrico, os orbitais 
d são desdobrados em um conjunto de trós orbitais de- 
generados de mais baixa energia (o conjunto f,) e um 
conjunto de dois orbitais degenerados de inais alta 
energia (o conjunto ?). A luz visível pode provocar tran- 
sição d-d na qual um elétron ó excitado de um orbital d 
de mais baixa energia para um orbital d de mais alta 
energia. A série espectroquímica relaciona os ligantes 
em ordem de suas habilidades de desdobrar as energias 
dos orbitais d em complexos octaédricos. 

Os ligantes de campo forte criam um desdobramen- 
to de energias das orbitais d que é grande o suficiente 
para superara energia de emparelhamento de spin. Os 
elétrons d a seguir preferendalmente se emparelham 
nos orbitais de mais baixa energia, produzindo um 
complexo de spin baixo. Quando os ligantes exercem 
um campo cristalino fraco, o desdobramento dos orbi- 
tais 1 1 è pequeno. Os elétrons, assim, ncupam os orbitais 
d de energia mais alta em preferência a emparelha- 
rem-se no conjunto de orbitais de mais baixa energia, 
produzindo um complexo de spin alln 

O modelo do campo cristalino também se aplica aos 
complexos tetraédricos e quadráticos planos, que le- 
vam aos diferentes padrões de desdobramento dos orbi- 
tais d. Hm um campo cristalino tetiaédricu, o desdobra- 
mento dos orbitais d é exatamente o contrário do caso 
octaédrico. O desdobramento por um campo cristalino 
tetraédrico é muito menor que o desdobramento de um 
campo cristalino octaédrico, de forma que os comple- 
xos tetraédricos são sempre complexos de spin alto. 


Exercícios 


Introdução aos complexos metálicos 

1- <a* Defina os termos em Itálico na seguinte sentença melal-ügante é um exemplo de interação ácido-bast 

.r-conrra-se um cpiitpk-xxi metálico no qual o número 1 Ir de Levris. 

- - 1 ) 6, com quatro liyantcf, H : 0 e dois liytwte* 24.2 (a) Qual e a diferença entre os conceitos de Wemer de 

VH *b> -xpllque por que a formação de uma ligação imVhicta /nmiárin e vnlènaa secundária? Quais os termos 
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que usamos agora para esses conceitos? (b) Por que 
uma molécula de NH, pode funcionar como um ligan- 
te, mas a molécula de BH, nlo? 

24.3 Um complexo é escrito como NiBr, • 6\ r H,. (a) Qual é o 
estado de oxidação do átomo de Ni nesse complexo? 
fb) Qual é o número de coordenação provável para esse 
complexo? (c) Se o complexo é tratado com excesso de 
AgNO,(oq), qual quantidade de matérta de AgBr preci- 
pitará por mol de complexo? 

24.4 Determinado complexo de metal M é formulado como 
MCI, \3H,0. 0 número de coordenação do complexo não 
é conhecido, mas se espera que seja 4 ou 6. (a) A reação 
do complexo com AgNOj(<uj) forneceria informações 
sobre o número de coordenação? (b) As medidas de 
condutivídade forneceriam informações sobre o núme- 
ro de coordenação? 


24.5 Indique o número de coordenação do metal 

de oxidação do metal em cada um dos seguiu t - : - - - 
plexos: 

<a) Na,[CdClJ (d) lNi(CNb] v 

(b) K T [MoOCT 4 | <«> K,[V(CO.) 4 ] 

(c) [Co(NH.Jp,]a (f) [Zn(en) ; ]Br ; 

24.6 Indique o número de coordenação do metal e o num 
de oxidação do metal em cada um dos seguintes coc - 
plexos: 

(a) K,|Co(CN)J (d) |Co(C£) 4 )(NH,)J 

(b) |Mn(H,0),Br]- (e) [V(H,Ò) 4 (SCN),|* 

(c) TPKNH^.BrJBr (0 [Mo(en) ; F.)NO, 

24.7 Determine o número e o Hpo de cada átomo doador em 
cada um dos complexos do Exercício 245. 

24.8 Qua is são o número e os tipos de átomos doadores em 
cada um dos complexos do Exercício 24.6? 


Ligantes polidentados; nomenclatura 

24.4 (a) Qual é a diferença entre um ligante monodentado e 
outro biduntado? (b) Quantos ligantes bidentados são 
necessárias para preencher a esfera de coordenação de 
um complexo hexacoordenado? (c) Foi dito que deter- 
minada molécula pode funcionar como um ligante tri- 
dentado. Com base nessa afirmativa, o que voo* sabe 
sobre a molécula? 

24.10 Para cada um dos ligantes polidentados, determine (i) o 
número máximo de sitias de coordenação que o ligante 
pode ocupar em um único íon metálico, e (ü) o número 
e o tipo de átomos doadores no ligante: (a) etilenodia- 
mina (en); (bt bipiridina (bipy); (e) ânion oxalato 
(Cj0 4 ); (d) ion 2- da molécula porfina (Figura 24.10); 
(e) [EDTAJ*-. 

24.11 Os ligantes polidentados podem variar no número de 
posições de coordenação que eles ocupam. Em cada um 
dos seguintes itens, identifique o ligante polidentado 
presente e o provável numero de posições de coordena- 
ção que ele ocupa: 

ta) [Co(NH,) 4 (ii-fen )|G, (c) [Cr(EDTA)(H r O)| 

(b) [Cr(C,0 4 )(H ; 0) 4 ]Hr (d) [Zn(en) : ](C10 4 ), 

24.12 Indique o provável número de coordenação do metal 
em cada um dos seguintes complexos; 

(a) [CdfenlClj) (c) [Co(o-fen).Cl.]NO, 

(b) [Hgfbipy )Br,J (d) (Ce(EDTA)] 

24.13 ta) Qual é o significada do termo efeito quelato? (b) Qual 
o fator termodinâmico geralmente responsável pelo 
efeito quelato? (c) Por que us ligantes polidentados sào 
chamados agcnhx ayüistrüntes? 

24.14 A pirúimn (C^H^N). abreviada como py, é a seguinte 
molécula: 


(a) A piridina é um ligante mono cm polidentado? 

(b) Considere a seguinte reação de equilíbrio: 

(Ru(py) 4 ibipyi| ' i 2pv [Rutpv i r f* • HftJ 

O que você supona para a ordem de grandeza da cons- 
tante de equilíbrio para este equilíbrio? Explique a bass 
para sua resposla. 

24.15 Escreva a fórmula para cada um dos seguintes compos- 
tos, tendo a certeza de usar colchetes para indicar a es- 
fera de coordenação: 

(a) nitrato de hexamincromo(IIl) 

(b) sulfato de tetramincarbonatocobaltoflTI) 

(c) brometo de díclorobis(etilenodiamina)platina(l\ ) 

(d) diaquatetrabromovanadato(ffi) de potássio 

(e) tetraiodomenruratofll) de bis(etilenodiamina)zincoi U 

24.16 Escreva a fórmula para cada um dos seguintes compa- 
tos, tendo a certeza de usar colchetes para indicar a es- 
fera de coordenação: 

(a) sulfato de pentaquabromomanganês(llT) 

(b) nitrato de tris(bipiridina)rutênio(II) 

(c) perdorato de didorobis(orfo-fenantrolina)terra( 1 1 ! i 

(d) tetrabromo(etilenodiamina)cobnltalo(lII) de sòdi< 

(e) tris(o*alatolcromato(llI) de hexanüníquel(U) 

24.17 Escreva os nomes dos seguintes compostos usando . - 
regras de nomenclatura padrão para complexos : 
coordenação: 

(a) [RhfNH-hCya (c) MoOC1 4 

tb) K.fTiClJ (d) |P»(H,0) 4 (C,0 4 )Br. 

24.18 Escreva os nomes para os seguintes compostos dt . . - 
denaçácc 

(a) [Nb(en)CI,JS0 4 <c) NH 4 |AuCI 4 | 

(b) Mo(CO),(C,mN), (d) tlr(NH0 4 (H,O).; \v 
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_•» 1 -* . ;■ iNrwer as fórmulas ou desenhar as estruturas rela- 

cionadas a qualquer um dos seguintes complexos, ilus- 
tre (a) isomerismo geométrico; (bl isomerismo de 
ligação; (c) isomerismo ótico; (d) isomerismo de esfera 
ile coordenaçâu. Os complexos são: 

[Co(NH J<Br,]Cl; [Pd(NH ,),(0N'0),]; cis | V (en jXJJ ’ . 

24.20 (a> Desenhe dois isómeros de ligação de [CofNHO^CNj ’ 

(b) Desenhe dois isómeros geométricas de [Co(NH J.Cl.f 

(c) Dois compostos com a fórmula CofNHjkCIBr podem 
ser preparados. Use as fórmulas estruturais para mos 
trar como eles diferem Qual tipo de isomerismo isso 
ilustra? 

24.21 Um complexo ietraroordenado MA.B, c preparado e 
descobre-se que ele tem dois isómeros diferentes. É pos- 
sível. a partir dessa informação, determinar se o com- 
plexo è quadrado plano ou tetraédrico? Caso seja. qual 
è ele? 


24.22 Constdpre um complexo octaédrico MA.B. Quantos 
isómeros geométricos são esperados para esse compos- 
lo? Algum das isómeros será oticamente ativo? Caso 
seja, qual deles? 

24.23 Desenhe os isómeros os e fonis do ion fCofenj.(NH ,)Ciy ' 
Um desses isómeros ou ambos são quinais? Caso seja, de- 
senhe os dois enantiõmercs 

24.24 Desenhe os Isómeros geométricos distintos do 
| Rh(bipy)( NH,),Brp Algum desses isómeros geomé- 
tricos tem isómeros óticos? Caso tenha, identifique-os e 
desenhe a estrutura de seus enantíómems. 

24*25 Esboce todos us postáveis estetmsómerus (a) do tetraedrico 
[CdfH-O^OJ; (b) do quadrado plano [lrG,(PH J,J . tc) do 
octaédrici) |Fe(isfen),CI.|. 

24.26 Esboce todos os estereoisómeros passíveis (a) do tetraé 
dricu |Zn(en)(CN)-,|: (b) do octaédrico (CoBr-CKen l|~. 
(cl do quadrado plano |Pd(en)CI(SCN)|. 


Cor; magnetismo; teoria do campo cristalino 

24.27 (a) Com a aproximação de 100 nm, quais são o nutior e o 
menor comprimentos de onda da luz visível? (b) Qual é 
o significado do termo cor complementar? (cl Qual e o 
significado de cores complementares no entendimento 
das cores dos complexos metálicos? 

24.28 (a) Um complexo absorve luz Com comprimento de 
onda de 530 nm. Você espera que ele lenha cor’ (b) Uma 
solução de um composto mostra-se verde Essa observa- 
ção necessariamente significa que todas as cores da luz 
vísivel. que não a verde, são absorvidas pela solução? 
Justifique sua resposta, (r) Qual ê a informação geral- 
inente apresentada em um espectro deubHirçfio vbfoel de 
um composto’ 

24.29 Qual c a oor observada de um composto de coordenação 
que absorve radiação de comprimento de nnd a de 580 nm? 

24.30 Observe na Figura 13.7 que uma solução aquosa de 
NiG. é verde Supondo que a cor se deve a uma única 
banda de absorção, esboce a forma da curva de absor- 
ção para a solução, semelhante àquela para |Ti(H,0)„l ' 
na Figura 24.27. 

24-31 Na teoria do campo cristalino, os liganles são modela 
das com cargas pontuais negativas Qual é a base dessa 
suposição e como esta se relaciona com a natureza das 
ligações metal-ligante? 

24232 Explique por que os orbitais d Ti , rf, e ii,. s lncaliram-se 
mais baixo em energia que os orbitais d e d na 
presença de um arranjo octaédrico de ügantes em tomo 
do ion metálico central. 

24.33 (a) Esboce um diagrama que mostre a definição da ener- 
gia de desdobramento do campo cristalino (A) para um eam 
po cristalino octaédrico. lb) Qual é a relQçãn entre a 
ordem de grandeza de A e a energia de transição d -d 
rara um complexo ri 1 ? (c) O que é a série espectmquúnica? 

2* 34 C fliii mostrado na Figura 24.27, a transição d-tl de 
iH Oi, 1 ’ produz uma absorção em um comprimen- 
•3«r mda de ?00 nm (a) Qual e a ordem de grandeza 
-x (Ti M ; OlJ v em kl/mol? (b) Como a ordem 


de grandeza de A variaria se os ügantes H.O em 
[Ti(HjO)J l ‘ fossem substituídos por ligantes NH , 7 

24.35 Explique por que muitos complexos ciano de ions me- 
tálicos divalentes sao amarelos, enquanto muitos com- 
plexos aqua desses íons são azuis ou verdes. 

2436 O Ion (NlifH.Oljf è verde, enquanto [Ni(NH,)J'' e viole- 
ta Determine a cor predominante da luz absorvida ror 
cada ion. Qual ion absorve luz com comprimento de onda 
mais curto? Suas cnndusóes estão de avordo com a série 
espectroquímica? 

2437 Dé o número de elétrons d associados ao um metalkii 
central em cada um dos seguintes complexos: (a) 
|Ru(en),|CI (b) K,|Cu(CNU (c) Na,[Co(NOJ n |; (dl 
[Mo(EDTA)]CIO*, (el K,[ReClJ. 

2438 Dé o número de elétrons d associados ao ion metálico 
central em cada um dos seguintes complexos; (ai 
k,lFe(CN)J; (b) IMn(HX))J(NO.), ; (cl \a.[CoCIJ; (d) 
Na[Ag(C\).J; (e) [Sr(FDTA)| : 

2439 Para cada uni dos seguintes metais, escreva a configura- 
ção eletrónica do átomo e de seu ion 3+: (a) Mn; (b) Ru; 
(cl Rh. Desenhe o diagrama de níveis de energia do cam- 
po cristalino para os orbitais d de um complexo octaédri- 
co e mostre o preenchimento dos elétrons d para cada 
ion 5*, supondo um complexo de campo forte. Quantos 
elétrons deseniparelhados existem em cada coso? 

24.40 Para cada um dos seguintes metais, escreva a configura- 
ção eletrónica do átomo e de seu ion 2-: (al Ru, (b) Mo: 
(c) Co. Desenhe o diagrama de níveis de energia do caiu • 
po cristalino para os orbitais d de um complexo octaédn- 
co e mostre o preenchimento dos elétrons d para cada 
ion 2*. supondo um complexa de campo traço. Quantos 
elétrons deseniparelhados existem em cada caso? 

24.41 Desenhe os diagramas de níveis de energia do campe 
cristalino e mostre o preenchimento dos elétrons d para 
cada um dos seguintes itens; (a) [CrlH-,0),]'’ (quatro 
elétrons d «emparelhados); (b) (Mn(H.O),,]' (spin 
alto); (c) [Ru(NHd-H ; OJ' (spin baixo); (d) jlrCl.]' 
(spin baixo); (el [Cr(c-n).J ? ~, (í) [NLF.]‘ 
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24.42 Desenho os diagramas do níveis do energia do campo 
cristalino e mostre o preenchimento dos elétrons d para 
cada um dos seguintes itens: (a) [VC1.,] 1 '; (b) [FeFJ" 
(um complexo de spin alto); (c) [Ru(btpy),| '* (um 
complexo de spin baixo); (d) [NiClJ* (tetraédrko); 
(et [PtBrJ* ; (f) ITi(enKÇ. 

24.43 O complexo [Mn(NH 1 ) (l ]*‘ contém cinco elétrons dosem 
parelhados Esboce o diagrama de níveis de energia para 
os orbitais d, e indique o preenchimento de elétrons 


para esse ion complexo. O íon ê um compkx Jt 
alto ou de spin baixo? 

24.44 O íon [Fe(CN)J v tem um elétron deseni parelha Cc. e 
quanto [Fe(NC5)J v tem cinco elétrons desempartir-=ó ~ 
A partir desses resultados, o que você pode canal l_ r . 
respeito de se cada complexo é de alto ou spin ba:» 

O quo » ocê pude dizer sobre a posição de NCS na 
espectroquímica? 


Exercidos adicionais 


24.45 Dé um ou mais exemplos de rada urn dos seguintes 
itens: 

(a) Um complexo octaédrico contendo dois liganles 
bidentados e dois ligantes rnonodentados. 

(b) Um complexo com número de coordenação 4. 

(c) Um complexo de spin alto e um de spin baixo do 
mesmo íon metálico, 

(d) Um ligante capa/, de apresentar isomerismo de 
ligação. 

(e) Um ion complexo que exibe isomerismo geométrico, 
<f) Um complexo que exibe isomerismo ótico, mas não 
exibe isomerismo geométrico. 

24.46 Com base nos valores de condutànria molar listados 
aqui para essa série de complexos de platina(TV) f es- 
creva a fórmula para cada complexo de forma a mos 
trar quais os Ugantes estão na esfera de coordenação 
do metal. Como exemplo, as condutàncias molares de 
NuCl e BjCI, são 107 ohm' 1 e 197 ohm respectiva- 
mente. 


Complexo 

Condutànria molar (ohm 1 )* 
de uma solução de 0,050 mol/l. 

PtíNHd.Cl, 

523 

Pt(NHJ 4 Cl 4 

228 

Pt(NHj,CI 4 

97 

PRNHJ.a, 

0 

KPtfNHdCU 

108 


* O ohm i a unidade de resistência; a cnndutància é© inverso 
da resistência. 


24.47 (a) Um composto com tõrmula RuCl, -511.0 é dissolvi- 
do em água. formando uma solução aproximadamente 
da mesma cor que o solido. Imediatamente após a for- 
mação da solução, a adição de um excesso de 
AgNOj(flij) forma 2 mols de AgCl sóüdo por mol de 
complexo. Escreva a fórmula para o composto, mos- 
trando quais Ugantes têm maior probabilidade de es- 
tar presentes na esfera de coordenação (b) Depois 
que uma solução de RuCl, • 5FL.O ficou em repouso 
por aproximadamente um ano, a adição de AgNO,(üíj) 
precipita 3 mols de AgCl por mol de complexo. O que 
aconteceu apôs esse tempo? 

24.48 Esboce a estrutura do complexo em cada um dos 
seguintes compostos: 

(a) c;s-[Co(NHj) 4 (HjO)J(NOJ 1 

(b) Na.[Ru(H 0)Cy 


tcl (uiiis-NH 4 |Co(C,O j ),(H ; 0).| 

(d) rfci-JRufenJ.G;,] 

24.49 (a) Dé o nome completo para cada um dos seguintes 
compostos no Exercício 24.48. (b) Algum desses com- 
plexos será oticamente ativo? Justifique sua resposta. 

24.50 A molécula dhnetilfosfinaetana ((CH.gPCH.CH.PtCH,)-. 
abreviada como dmpe] é usada como um ligante para 
alguns complexos que funcionam como catalisadores. 
Um complexo que contém esse ligante é Mu(CO| 4 
(dmpe). (a) Desenhe uma estrutura de Letvis para o 
dmpe e determine se ele pode funcionar como ligante 
polídentado. (b) Determine o estado de oxidação de 
Mo em Mo(CO),(drnpe). (c) Esboce a estrutura de 
Mo(CO),(dmpe) e detemi ine se ele pode ter múltiplos 
tsômeros. 

24.51 Apesar de a configuração ris ser conhecida para 
[Pt(en)Cl,J, nenhuma forma trans é conheada. (ai 
Explique por que o composto trans não é possível, 
(b) Sugira qual o tipo de ligante seria necessário para 
formar uma coordenação bidentada trans com um 
átomo metálico 

124.52] O íon acetilacetonato forma complexos muito está \ eis 
com muitos íons metálicos. Ele age como um ligante 
bidentado, coordenando-se ao metal em duas posições 
adjacentes. Suponha que um dos grupos CH 4 do ligan- 
te seja substituído por um grupo CF V como mostrado: 
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tri f I u o mmeti lacetí I e- 
cetonato 
(tf ac) 


CF,— C Ç— CH, 

:C>: 


V_ — 

l 


Esboce todos os ísômeros possíveis para o comple*. 
com três ligantes tfae no cobaltodll). (Você pode uü-- 
o símbolo • para representar o ligante.) 

24.53 Escreva sucintamente sobre a relevância dos sícj-' 
tes complexos nos sistemas vivos: (a) hem. c. r 
(b) clorofilas; (c) sideroforos. 

24.54 Escreva as equações químicas balanceada' p- r a -.:v 
sentar as seguintes observações. (Em algum vrxâ*- 
cias o complexo envolvido foi abordado anter 

no livro.) (a) O cloreto de sódio dissol\ . - va — ta 
atnônia aquosa, (b) O complexo verde JCr : _ I * 

ao ser tratado com água por lango p*' 
te-se em um complexo laranja-nm. r-. - .c -i . r-_ 
ção d e AgNO, com uma solução : r - v . p -» 


Qs iol^: í riència central 




- . Je Ag Cl por mol de Cr presente. (Escrev a duas 
cq_iÇ-Vs químicas.) (c) Quando uma solução de 
VaOH ê adicionada a uma solução de Zii(\0,),, for- 
ma-se um precipitado. A adição de excesso de uma 
solução de NaOH f az com que o precipitado se dissol- 
va. (Escreva duas equações químicas.) (d) I Ima solu- 
ção rosa de Co(N0 3 ), torna-se azul-escura com a 
adição de ácido clorídrico concentrado. 

24.55 Alguns complexos metálicos têm numero de coorde- 
nação 5. Um desses complexos é o Pe(CO) v que adota 
uma geometria de bipirüitiliU' t rigomi (ve|a a Figura 
9.B). ta) Escreva a nome para Fe(CO),, usando as re- 
gras de nomenclatura paia compostos de coordenação. 

(b) Qual é o estado de oxidação de Fe nrsse composto? 

(c) Suponha que um dos ligantes CO seja substituído 
por um ligpnte CN", formando [Fe(CO),(CN)) . Quan- 
tos isômeros geométricos você determinaria para esõe 
complexo? 

24.56 Quais propriedades dn ligante determinam o tama- 
nho do desdobramento das energias dos orbitais d na 
presença de um arranjo ootaedrico de ligantes em tor- 
no de um íon de metal de transição? Justifique sua res- 
posta. 

24.57 Qual dos seguintes objetos é quiral: ta) um pó esquer- 
do de sapato, <b) uma falia de pão; (c) uma hélice de 
madeira: (d) um modelo molecular de Zn(en)CL 
(e) um taco de golfe normal? 

24.58 Os complexos [V(H,0)„I e [VFJ* são ambos conhe- 
cidos (a) Desenhe o diagrama de níveis de energia 
dos orhitms d para ns complexos nctaedncns de V(IU). 
(b) O que dá origem à cor desses complexos 7 (c) Qiul 
dos complexos você espera absorver luz de energia 
mais alta? Justifique sua resposta. 

124.591 Uma das espécies mais famosas na quimica de coor- 
denação é o complexo Creut/.-Taube, 


(NH 3 ) 5 RuN^J) NRu(NH ,) 3 


Si 


Ele recebe o nome dos dois cientistas que o descobri- 
ram e inicialmente estudaram suas propriedades. 
O ligante central è a pirazrna, um anel de seis mem- 
bros com nitrogénios em lados opostos, (a) Como 
você pode explicar o fato de o complexo, o qual tem 
apenas ligantes neutros, ter uma carga tutal impar? 
(b) O metal esta em uma configuração de spin baixo 
em ambos os casos. Supondo que a coordenação seja 
octaédrica, desenhe o diagrama de níveis de energia 
dos orbitais ii para cada melai, (c) Em muitos experi- 
mentos, os dois fons metálicos parecem estar em esta- 
dos exatamente equivalentes. Vocé pode pensar em 
uma razão para que esse pareça ser o caso, admitindo 
que os elétrons movimentam-se muito rapidamente 
em relação aos núcleos? 

2-1 £*< \s soluções de |Co(M-I 1 )J 1 ' [Co(H.O)J : (ambos oc- 
taédricosje (CoCI J (tetraédrico) são coloridas, Uma 
e rosa. uma é azul e outra é amarela. Com base na serie 
-pectroquimica e lembrando-se* de que o desdobra- 

- — rti- de energia em complexos tetraéd ricos é nnr- 

— zbnente muito menor que u desdobramento em 


complexos uclaédricos, especifique unia cur para 
cada complexo. 

24. st A oxiemoglobina, com O. ligado ao ferro, é um com- 
plexo de Fetll) de spin baixo: a deoxiemoglobina, sem 
a molécula de O.., é um complexo de spin alto Quan- 
tos elétrons dcsemparclhados estão centrados no ion 
metálico em cada caso? Explique de maneira geral por 
que as duas formas de hemoglobina tem diferentes 
cores (a hemoglobina c vermelha, enquanto a deoxie- 
mnglobma tem aparência azulada). 

24.62 Esboce dois conjuntos de eixos x c- y com cargas pon- 
tuais negativas equidistantes da origem ao longo dos 
eixos e ±y Em um dos conjuntos de eixos esboce 
um orbital <i, Em um outro, esboce um orbital d 
Use «eus esboços para explicar por que o orbital 
d é mais alto em energia que o orbital d n em um 
campo cristalino quadrado plano, 

24.63 Em cada um dos seguintes pares de complexos, qual 
você espera absorver em um compnmcnlo de onda 
mais longo: (a) [FtfJ*- ou [Fc(NHJj'\ (b) |V(H,0)j’ 
ou ICríHjOJJ 1 * , (c) ICofNiyj’ ou CoClJ^ Ecpli- 
que suas razões em cada caso 

124.641 Considere os ãnions tetraédricos VO, u (ion ortovana- 
dato), CrO/ (íon cromato) e MnO/ (íon permangana- 
io). (a) Esses ãnions são isoelttrftHlaií. Qual é o 
significado dessas afirmativas? <b) Você espera que 
esses áruons exibam transições if— c/7 justifique sua res- 
posta. (c) Como mencionado no quadro ”Um olhai 
mais de perto' - sobre cores de transferência de carga, a 
cor violeta de MnO/ deve-se a transição de trnnsfcrPn- 
cin de enrga do üganle parti o metal (TCLM) Qual é o sig 
nificado desse termo? (dl A transição TCLM em 
YlnO, ocorre a um comprimento de onda de 565 nnt. 
O ion CrO, 3 ' é amarelo. O comprimento de onda para 
a transição TCLM para o cromato é maior ou menor 
quedara MnC\~? justifique sua resposta, (c) O um 
VO/ é incolor. Essa observação é coerente com os 
comprimentos de onda das transições TCLM em 
MnO, eCrOj 5 ^? 

[24.65] A cor vermelha do rubi deve-se ã presença de ions 
Cr(lll) em sítios octaêd ricos na rede de óxidos de em- 
pacotamento densa de ALO.. Desenhe o diagrama dc 
desdobramento do campo cristalino para Cr(III) nesse 
ambiente. O que você supõe para a variação do com- 
primento de onda da absorção do rubi em função da 
pressão? | usti/ique sua resposta. 

24.66 Fm 2001, cs qutmims na Suny-Stonvbrook tiveram su- 
cesso sintetizando o complexo mms^Fe(C.N) 4 (CQ) 1 )' . o 
qual pode sei - um modelo de complexo que pode ter 
tido papel importante na origem da vida. (a) Esboce a 
estrutura do complexo, (b) O complexo é isolado «imo 
um sai de sódio. Escreva o nome completo desse sal. 
(c)Qual é o estado de oxidação de Fe nesse complexo? 
Quantos e lê tr uns d estão associados a Fe nesse com- 
plexo? (d) Você espera que esse complexo seja de 
spin alto ou spin baixo? Justifique sua resposta. 

[24.67] Quando Alfred Werrair desem o! veu o campo da qui 
mica de coordenação, foi questionado por alguns so- 
bre que a atividade ótica observada por ele em com- 
plexos quirais que tinha preparado se devesse á pre- 
sença de átomos de carbono na molécula. Para contes- 
tar esse argumento. Wemer sintetizou um complexo 
quiral de cobalto que não tinha átomos de carbono 
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li fie v foi capaz de resolve lo em seus enantiõmenis. 
Desenvolva um complexo decobalto(lll) que seja qui- 
ral se ele for sintetizado e que não contenha á lomos de 
carbono. (Pode não ser possível sintetizar esse com- 
plexo que você desenvolva, mas não se preocupe com 
isso agora.) 

2-t.iiü Muitos íons metálicos de traços existem na corrente 
sanguínea como complexos com aminoácidos ou 
pequenos peptídeos. O ânioii do arnimiãddo glid- 
na, símbolo gly, é capaz de agir como um ligante bi- 
dentado, coordenando-se ao metal por átomos de 
nitrogénio e de - O'. 

O 

II 

FUNCH^C— O" 


Quantos isomems são possíveis para lai |Zr _ a ** 
traédrico); (bl (Pt(glvy (quadrado plano); (cl 1 _h j 
(octaédrico)? Esboce todos os isómeros possívvi - l -» 
KP para representar o ligante 
(24.69) Suponha que um íon de metal de transição em v - 
rede na qual estivesse em contato com a pena- do:- 
ãnions mais próximos, localizados em lados opost. - 
do metal. Faça um diagrama do desdobramento m 
orbitais d do metal que resultaria de um campo criít.-.- 
lino desse tipo. Supondo um campo torle, quanti - 
elétrons desemparelhados você espera para um iir 
metãbco com seis elétrons dl (Dica: considere o eixo li- 
near como sendo o eixo ~.) 


Exercidos cumulativos 

24,7(1 Os elementos metálicos sá o componentes essenciais 
de muitas enzimas importantes atuando em nossos 
corpos A antdrase carbónica, que contém Zn J ~, é res- 
ponsável pela intercon versão rápida de CO- dissolvi- 
do em íon bicarbonato, HCO- O zinco na anidrase 
carbônica é coordenado pelos três grupos contendo 
nitrogênio e a molécula de água A ação da enzima 
depende do fato de que as moléculas de água são 
mais ácidas que as do solvente. Explique esse fato 
em termos da teoria de ácido-base de l.evvis (Se- 
ção 16.1 1). 

24.71 Dois compostos diferentes têm a formulação CoBrfSO,) 
•5NH V O composto A for violeta -escuro e o composto 
B é violeta-avermelhado. Quando o composto A for 
tratado com AgNO,((»)), não ocorre reação, enquanto 
o composto B reage com AgN0 3 (dg) para formar um 
precipitado branco. Quando um composto A for tratado 
tom BaCl-(fl</), forma-se um precipitado branco, en- 
quanto o composto B não apresenta reação com 
BaCl 3 (ihf). (a) Co esta no mesmo estado de oxidação 
nesses complexos? (b) Explique a reatividade dos 
compostos A e B com AgNO,(a>7) e BnCl-(at/). (c) Os 
compostos A e B são isómeros um do outro? Caso se- 
jam, qual categoria da Figura 2418 descreve melhor o 
isomerismo observado para esses complexos? (d) 
Espera-se que os compostos A e B sejam eletrõlitos 
fortes, fracos ou náo-elefndifos? 

[24.72) A molécula mctilamrm (Cl l.M 1.) pode agir como um 
ligante monodenlado As que seguem são reações de 
equilíbrio e os dadob termoqu únicos a 298 K para as 
reações da meíilnmina e en com Cd“*(aq): 

Cd '(fl i? )-r4CH.N , H ; (iiç) (C d (C H , N H ,) J~ ’ (ruj ) 

AH" = -57 .3 kj; AS" = -677J/K. AC" = -37,2 k| 

Cd '(i7q) + 2en(aq) [Cd(en).]*'(<u/) 

AH" = -56,5 kj; AS° = +14,1 ]/ K, AC" - 607 kj 

(a) Calcule A G° c a constante de equilíbrio K para a 
seguinte reação de trom ilc ligante, 
(Cd(CH 1 NH 1 ) J J , *(a^) + 2en(«q) ==• 

ICd(en) ,)•*(«(/) + 4CH,NH,(«q) 

íb) Com base no valor de K M no item (a), o que você 
concluiría sobre essa reação? Qual e o conceito de- 
monstrado? (c) Determine as ordens de grande/a das 
contribuições entálpicas (AH") e entrópicas (-TAS°) 


para AG* para a reação de troca de ligante. Explique as 
ordens de grandeza relativas, (d) Com base nas infor- 
mações deste exercido e no quadro "Um olhar mais 
de perlo" sobre o efeílo quelato. determine o sinal do 
\H" para a seguinte reação hipotética: 
(CdlCHJMHJJ 2 *^) + 4NH l (mj) 

|Cd(NH-)J ! '(«ç) - 4CH v NH,(.r./) 

24.73 Encontra-se por meio da análise elementar que um 
complexo de paládio fonnado a partir de uma solução 
contendo fan brometo e piridina, QHJV (um bom 
doador de par de elétrons) contém 37, b% de bromo. 
2S,3% de carbono, 6,6001. de nitrogênio c 2.37% de hi 
drogènio em massa. O composto é ligetramenle solú- 
vel em vários solventes orgânicos; suas soluções em 
agua ou álcool não conduzem corrente elétrica. Des- 
cobre-se experimentalmente que ele tem um momen- 
to de dipolo zero. Escreva a formula química e 
indique sua provável estrutura. 

2474 Um complexo de manganês fprmado a partir de ama 
solução contendo brometo de potássio e íon oxalato v 
purificado e analisado. Ele contém 10,0% de Mn 
28,6'íi. de potássio, 8,S”a de carbono e 29,2% de brome- 
lo em massa. O restante do composto é oxigénio, Um:, 
solução aquosa do complexo tem aproximadamente z 
mesma condutividade elétrica que uma solução equí- 
molar de K 4 |Fe(CN)J. Escreva a fórmula do compos- 
to, usando colchetes para denominar o manganês _ 
respectiva esfera de coordenação. 

24.75 (a) Em estudos anteriores, observou-se que quando 

complexo [CofNHJ^BrJBr c colocado em água. a cor - 
duiividade elétrica de uma solução de 0,05 mol/L • a- 
ria de um valor inictal de 374 ohm' 1 para 191 ohm . 
um período de uma hora ou mais. Sugira uma exr -- 
cação para os resultados observados, (Veja oFver: - 
cio 24,46 para comparação dos dados relevam*. 
Ib) Escreva uma equação química balanceada gars 
descrevei a reação, (c) 500 mL de uma solucic- «kc 
preparados peia dissolução de 3,87 g du comp» • 
Iao logo a solução é formada, e antes que quü~.« 
variação na condutividade tenha ocorrido, ur a pr- 
ção de 250 mL é titulada com urna soluçáv c ; 
mol/L de AgN'0-,. Qual volume de s Je 

AgNJO, você espera que seja necessário ram r rs :o- 


1 


r— 
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tar Br i : < livre? (dl Com base na resposta que você 
deu no Uem (b), qual volume de solução de AgNO, se- 
na necessário para titular uma amostra de 250 mL re- 
.tm-p reparada de [Co(NH0 4 Br : ]Br depois que todas 
as variações de condutividade tenham ocorrido? 

Z-i. "t? A concentração total de Ca 1 ' e Mg*’ cm uma amostra 
de água dura foi determinada titulando-se uma amos- 
tra de 0,100 L de água com uma solução de EDTA 4 . 
O EDTA 4 quelata os dois cátions: 

Mg 1 ' + [EDTA! 4 - * |Mg(EDTA)] ; - 

Ca : * + [EDTA]* * [Ca(EDTA)] 3 ' 

Necessita-se de 31,5 mL de uma solução de 0,0104 
mol/L de [EDTA] 4- para atingir o ponto final na titu- 
lação. 0,100 L de uma segunda amostra foi tratada 
com íon sulfato para precipitar Ca 1 ' como sulfato de 
cálcio. Mg 1 ' foi, então, titulado com 18,7 mL de 0,0104 
mol/L de [EDTA] 4 . Calcule a concentração de Mg 1 " e 
Ca 1 ’ na água dura em mg/L. 

24.77 O valor dc A para o complexo [CoF„| v é 182 k]/mol. 
Calcule o comprimento de onda esperado para a ab- 
sorção que corresponde á promoção de um elétron de 
um nível de energia mais baixo para um conjunto de 
orbitais tf de mais alta energia nesse complexo. O com- 
plexo deve absorver na faixa do visível? (Você pode 
precisar rever “Como fazer 63"; lembre-se de dividir 
pelo número de Avogadro.) 

[24.781 Um eletrodo de Cu é imerso em uma solução que é 
1/X) mol/L em [CufNHjjJ 1 * e 1/10 mol/L em NH V 
Quando o cátodo é um eletrodo-padrão de hidrogê- 


nio, descobre-se que a fem da célula é +0,08 V. Qual é 
a constante de formação para [Cu(NH,)J lf ? 

(24.79) O complexo [Ru(EDTA)(H.O)l sofre reações de subs- 
tituição com vários ligantes, substituindo a molécula 
de água com o ligante. 

[Ru(EDTA)(H : 0)r + L > [Ru(EDTA)L]‘ + H.,0 

As constantes de velocidade para vános ligantes são 
como seguem: 


Ligante, L 

k (mol 1 1. s' 1 ) 

Piridina 

63x10* 

SCNT 

2,7x10* 

CH,CN 

3,0x10 


(a) Um possível mecanismo para essa reação de subs- 
tituição é aquele em que a água se dissocia do comple- 
xo na etapa determinante da velocidade e, depois, o 
ligante L preenche o vazio em uma segunda etapa rá- 
pida. Um segundo mecanismo possível é aquele no 
qual L se aproxima do complexo, começando a formar 
uma nova ligação com o metal, e desloca a molécula 
de água, tudo em uma única etapa ajustada. Qual des- 
ses dois mecanismos é mais coerente com os dados? 
[ustifique sua resposta (b) O que o resultado sugere 
sobre as basicidadcs relativas mediante Ru(III)? (c) Su- 
pondo que os complexos sejam todos de spin baixo, 
quantos elétrons estão descmparelhados em cada um? 
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d rico. - ísuçâo 9.2) No modelo de hibridizaçào os orbitais 2s e 2p são hibridizados sp 3 . (Seção 9.5) Quando 
existe uma ligação dupla, o arranjo é trigonal plano (hibridizaçào sp 3 ). Com duas ligações duplas ou uma Iripla, ele é 
linear (hibridizaçào sp). Os exemplos estão na Figura 25.1. 

As ligações C — H ocorrem em quase toda molécula orgânica. Uma vez que o nível de valência de H pode com- 
portar apenas dois elétrons, o hidrogênio forma apenas uma ligação covalente. Como resultado, OS átomos de hi- 
drogênio estão sempre localizados na superfície das moléculas orgânicas, como na molécula de propano: 


H H H 

I I I 

H— C— C— C— H 

I I I 

H H H 


As ligações C — C formam a espinha dorsal ou o esqueleto da molécula, enquanto os átomos de H estão na su- 
perfície ou na 'pele' dela. 

Os arranjos de ligação ao redor de átomos individuais são importantes na determinação da forma molecular 
como um todo. Por sua vez, as formas totais de moléculas orgânicas e bioquímicas também são importantes na de- 
terminação de como estas reagirão com outras moléculas, e com que rapidez. Elas também determinam proprieda- 
des físicas importantes. 

Estabilidades das substâncias orgânicas 

Na Seção 8.8 aprendemos sobre as forças médias de várias ligações químicas, inclusive daquelas características 
de moléculas orgânicas, como as ligações C — H,C — C, C — N, C — O e C — O. O carbono forma ligações fortes 
com uma variedade de elementos, especialmente com H, Q, N e os halogêneos. O carbono tem também uma habili- 
dade excepcional em ligar-se a si próprio, formando uma variedade de moléculas com cadeias ou anéis de átomos 
de carbono. Como vimos no Capítulo 8, as ligações duplas geralmente são mais fortes que as ligações simples, e as 
ligações triplas são mais fortes que as duplas. O aumento da força de ligação com a ardem de ligação é acompanha- 
do por um encurtamento da ligação. Assim, os respectivos comprimentos de C — C diminuem na ordem C — C > 

c=c>c=c. 

Sabemos, a partir de medidas caiorimétricas, que a reação de uma substância orgânica simples como o metano 
(CH.) com o oxigênio é altamente exotérmica. - (Seções 5.6, 5.7 e 5.8) De fato, a combustão do metano (gás natu- 
ral) mantém muitas casas aquecidas durante os meses de inverno! Apesar de as reações de muitos compostos orgâ- 
nicos com oxigênio ser exotérmicas, um grande número delas estável índefinidamente à temperatura ambiente na 
presença de ar porque a energia de ativ ação necessária para a combustão começar é muito grande. 

Muitas reações com barreiras de ativação baixa ou moderada começam quando uma região de densidade ele- 
trônica alta em uma molécula encontra uma região de densidade eletrônica baixa em outra. As regiões de densida- 
de eletrônica alta podem se dever à presença de uma ligação múltipla ou a um átomo mais eletronegativo em uma 
ligação polar. Por causa da força delas e da falta de polaridade, as ligações simples C — C sào relativamente não 
reativas. Pelas mesmas razões, as ligações C — H são fortemente não-reativas. As ligações C — H sào aproximada- 
mente não-polares porque as eletronegatividades de C (2,5) e de H (2,1 ) sâo próximas. Para entender melhor as im- 
plicações desses fatos, considere o etanol: 


H H 

I I 

H— C— C— O— H 

I I 

H H 


Figura 25.1 Modelos moleculares 
com as três geometrias comuns ao 
redor do carbono: (a) tetraédrica na 
molécula de metano (CH^), onde o 
carbono está ligado a quatro outros 
átomos; (b) trigonal plana no 
; /■maideido (CHjO), onde o carbono 
.gado a três outros átomos; e (c) 
- ■ na acetonitrila, onde o carbono 
t: .i V_sd .■ a dois átomos. 



Hibridizado sp 3 




Hibridizado sp 
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As diferenças dos valores de eletronegatividade de C (2,5) e de O (3,5) e as 
de O e de H (2, 1 ) indicam que as ligações C — O e O — H são bastante polares. 
Assim, as reações químicas do etanol envolvem essas ligações. Um grupo de 
átomos como o grupo C — O — H, que determina como uma molécula orgâni- 
ca runciona ou reage, é chamado grupo funcional. O grupo funcional é o cen 
trv de reatividadc em uma molécula orgânica. 

Solubilidades e propriedades ácido-base de substâncias orgânicas 

Lm muitas substâncias orgânicas, as ligações predominantes sào carbo- 
no-carbono e carbono — hidrogénio, que têm baixa polaridade. Por essa ra- 
zão, a polaridade total das moléculas orgânicas é geralmente baixa. Elas 
normalmente são solúveis em solventes apoiares e não muito solúveis em 
água. (Vi * V\i As moléculas solúveis em solventes polares como a 
água são as que têm grupos polares na superfície da molécula, como na glicose 
(Figura 25.2(a)) ou no ácido ascórbico (vitamina C, Figura 25.2(b)). .As molécu- 
las orgânicas tensioativas têm uma parte longa apoiar que se estende dentro 
de um meio apoiar, e um grupo cabeça' polar iõnico que se estende dentro de 
um meio polar como a água (Figura 25.2(c)). (Sc -, Esse tipo de es- 

trutura é encontrado em muitas substâncias bioquimicamente importantes, 
bem como em sabões e detergentes. 

Muitas substâncias orgânicas contêm grupos ácidos ou básicos. As subs- 
tâncias ácidas mais importantes são os ácidos carboxílicos, que carregam o 
grupo funcional — COOH. (Seção 16. ü As substâncias básicas mais im- 
portantes são as aminas, que carregam os grupos — NR,, — NHR nu — NR,, 
onde R é um grupo orgânico que consiste em algumas combinações de liga- 
ções C — C e C — H, que como — CH, ou — C : H,. Se, ao ln.ri 

À medida que você ler este capitulo, encontrará muitos vínculos de concei- 
tos com materiais relacionados em capítulos anteriores, muitos deles relacio- 
nados a seções que acabamos de abordar. Incentivamos efetivamente que vod si$a 
esses elos e faça uma revisão dos conceitos anteriores. Fazendo isso você intensifica- 
rá defini ti va mente seu entendimento e sua apreciação da química orgânica e 
bioquímica. 


25.2 Introdução aos hidrocarbonetos 



Glicose (QH^Oft) 





•%*V 



Como os compostos de carbono são muito numerosos, é conveniente orga- 
nizá-los em famílias que exibem similaridades estruturais. A classe de com- 
postos orgânicos mais simples é a dos ItidnKvrbimetos, compostos constituídos 
apenas de carbono e hidrogênio. O aspecto-chave estrutural dos hidrocarbo- 
netos (e de muitas outras substâncias orgânicas) é a presença dc ligações car- 
bono carbono estáveis- O carbono é o único elemento capaz de formar cadeias 
estendidas e estáveis de átomos unidos por ligações simples, duplas e triplas. 

Os hidrocarbonetos podem ser divididos em quatro tipos gerais, depen- 
dendo dos tipos de ligações carbono-carbono em suas moléculas. A Figura 
25.3 mostra um exemplo de cada um dos quatro tipos: alcanos, alcenos, alcinos 
e hidrocarbonetos aromáticos. Nesses hidrocarbonetos, bem como cm outros 
compostos orgânicos, cada átomo de C invariavelmente tem quatro ligações 
(quatro ligações simples, duas simples e uma dupla, ou uma ligação simples e 
outra tripla). 

Os alcanos são hidrocarbonetos que contêm apenas ligaçóes simples, 
como no etano (C 2 H é ). Uma vez que os alcanos contêm o maior número possível de átomos de hidrogénio r 
mo dc carbono, são chamados hidrocarbonetos, saturadas. Os alcenos, também conhecidos como olefinas, -íl r . . _ • 


Tensioativo (CijHviCOO ) 

<0 

Figura 25.2 (a) Glicose (C ( .H, ; OJ, 
um açúcar simples; (b) ácido 
ascórbico (HQH.O,J, conhecido 
como vitamina C; (c) o fon esteratí 
(C„H Ji COO'), um íon que funcione 
como um tensioativo. (Para fazer 
com que a figura encaixe-se no 
espaço reservado, o tensioativo esn 
desenhado em uma escala difere- >. 
em relação aos modelos da glicc:? 
e do ácido ascórbico.) 


carbonetos que contêm uma ligação dupla C = C, como no ehleno (C,H,J Os alcinos contêm uma ligaçá. nr 
sã C, como no acetileno (CH,). Nos hidrocarbonetos aromáticos ns átomos de carbono estão conectados err. urrvz 
estrutura de anel plano, unidos por ligações tanto a quanto -t entre os átomos de carbono. O benzeno iC H.» - 
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Figura 25.3 Nomes, estruturas 
geométricas e fórmulas moleculares 
para exemplos de cada tipo de 
hidrocarboneto. 


ALCANO 

Etano CHjCHj 




MODELOS 3-D 

Etano, Etileno, Acetileno, 
Benzeria 


ALCENO 

Etileno CH : =CH, 




1 A) A 


H 



H 



l r U A r— •' 

V>« 


ALCINO 

Acetileno CH=CH 



Mwr - 


(c) 


AROMÁTICO 
Benzeno C„H„ 



(d) 



exemplo mais conhecido de um hidrocarboneto aromático. Os alcenos, os alcinos e os hidrocarbonetos aromáticos 
são chamado hidrocarbonetos msaturados porque contêm menos hidrogênio que os alcanos que lêm o mesmo núme- 
ro de átomos de carbono. 


Os membros dessas diferentes classes de hidrocarbonetos exibem diferentes 
_ atividade comportamentos quimicos, como veremos em breve. Entretanto suas proprie- 

jP Ponto (jç ebulição dades físicas são similares em muitas maneiras. Uma vez que o carbono e o hi- 

\ J drogênio não diferem muito nas respectivas eletronegatividades (2,5 para o 

carbono, 2,1 para o hidrogénio), as moléculas de hidrocarboneto são relativa- 
mente apoiares. Assim, elas são praticamente insolúveis em água, mas se dissolvem rapidamente em outros sol- 
ventes apolare>. Além disso, seus pontos de fusão e pontos de ebulição são determinados por forças de dispersão 
de London. Conseqüentemente, os hidrocarbonetos tendem a se tomar menos v oláteis com o aumento da massa 
molar. : :s 1 1.2 1 Como resultado, os hidrocarbonetos de massa molecular muito baixa, como C 2 H b (pc = -89 

"O. são gases a temperatura ambiente; aqueles com massa molecular moderada, como C„H U (pe - 69 ‘Q, são líqui- 
dos; e os com massa molecular alta, como o docosano (C r H^- pf = 44 “C), são sólidos. 


25.3 Alcanos 


A Tabela 25.1 relaciona vários dos mais simples alcanos. Muitas dessas substâncias são conhecidas porque são 
muito usadas. O metano é o principal componente do gás natural, utilizado para aquecimento doméstico e em fo- 
gões a gás e aquecedores de água. O propano é o principal componente do gás engarrafado (CLP) usado para 
aquecimento doméstico e na cozinha em áreas onde o gás natural não está disponível. O butano é usado em isquei- 
ros descartáveis e em recipientes de combustível para fogões e lanternas a gás de acampamento. Os alcanos de 5 a 
12 átomos de carbono por molécula são encontrados na gasolina. 
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I TABELA 25. 

Primeiros membros da série de alcanos de cadeia linear 

1 

Fórmula molecular Fórmula estrutural condensada 

Nome 

Ponto de ebulição ( 'C 

CH, 

CH t 

Metano 

-161 

c,h 4 

ch 3 ch, 

Etano 

-«9 

C,H# 

CH^CHjCH, 

Propano 

-44 

C,H,„ 

ch 3 ch : ch,ch, 

Butano 

-05 

C S H,; 

CH 3 CH : CH.CHjCH, 

Pentano 

36 

QH U 

CH,CH : CH,CHXHjCH, 

Hexano 

68 

QH» 

CH.CH.CHjCHjCH.CFLCH, 

Heptano 

98 

CHiii 

CH,CH : CH 1 CH,CH,CH,CH,CH, 

Octano 

125 

C„H a , 

CH,CH,CH,CH ; CH,CH,CH ; CH,CH, 

Nonano 

151 

C lff H a 

CHjCHjCHjCHjCHjCHjCHjCHjCHjCH, 

Decano 

174 



Figura 25.4 Representações do arranjo tridimensional das ligações ao redor do carbono no metano. 


As fórmulas para os alcanos dadas na Tabela 25.1 estão escritas em uma notação chamada fórmulas estruturai s 
condensadas. Essa notação revela a maneira pela qual os átomos estão ligados uns aos outros, mas não exige o dese- 
nho de todas as ligações. Por exemplo, a estrutura de Lewis e as fórmulas estruturais para o butano (C,H I0 ) são: 


H H H H H 3 C— CH 2 — CH,— CH 3 

I I I I 3 2.3 

H— C— C— C— C— H ou 

H H H H CH 3 CH 2 CH 2 CH 3 

Usaremos freqüentemente as estruturas de Lewis ou as fórmulas estruturais 
condensadas para representar os compostos orgânicos. Observe que cada átomo 
de carbono em um alcano tem quatro ligações simples, enquanto cada átomo de 
hidrogênio forma uma ligação simples. Observe, também, que cada composto se- 
guinte na série relacionada na Tabela 25.1 tem unidade CH, adicional. 



Estruturas dos alcanos 

As estruturas de Lewis e as fórmulas estruturais condensadas para os al- 
canos não nos dizem nada sobre as estruturas tridimensionais dessas substân- 
cias. De acordo com o modelo RPENV, a geometria ao redor de cada átomo de 
carbono em um alcano é tetraédrica, isto é, os quatro grupos ligados a cada 
átomo de carbono estão localizados nos vértices de um tetraedro. : (Seção 
9,2) As estruturas tridimensionais podem ser representadas como mostrado 
para o metano na Figura 25.4. A ligação pode ser descrita como envolvendo 
orbitais hibridizados sp’ no carbono. < = (Seção 9.5) 

A rotação em tomo de uma ligação simples carbono-carbono é relativa- 
mente fácil e ocorre muito rapidamente à temperatura ambiente. Para visuali- 
zá-la, imagine agarrar o grupo metil superior à esquerda na Figura 25.5, que 
mostra a estrutura do propano, e girá-lo em relação ao resto da estrutura. 



Figura 25.5 Modelos 
tridimensionais para o tv : 
(CjH,), mostrando as rcaôe m 
redor das ligações s rrr - 
carbono-carbono. 
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Como o movimento desse tipo ocorre muito rapidamente nos alcanos, uma molécula de alcano de cadeia longa 
está constantemente sofrendo movimentos que fazem com que sua forma se modifique, algo como uma extensão 
de cadeia sacudida. 

Isómeros estruturais 

Os alcanos relacionados na Tabela 25.1 são chamados hidrocarbonetos de cadeia linear porque todos os átomos de 
carbono estão unidos em uma cadeia contínua. Os alcanos consistindo em quatro ou mais átomos de carbono po- 
dem também formar hidracarbonetos de cadeias ramificadas. A Figura 25.6 mostra as fórmulas condensadas e os mo- 
delos de preenchimento de espaço para todas as estruturas possíveis de alcanos contendo quatro e cinco átomos de 
carbono. Existem duas maneiras pelas quais quatro átomos de carbono podem ser unidos para fornecer C 4 H 10 : 
como uma cadeia linear (esquerda) ou uma cadeia ramificada (direita). Para os alcanos com cinco átomos de carbo- 
no (C 5 H 13 ), existem três arranjos diferentes. 

Oi compostos com a mesma fórmula molecular, mas com diferentes arranjos de ligação (e, consequentemente, 
diferentes estruturas) são chamados isómeros estruturais. Os isómeros estruturais de determinado alcano dife- 
rem ligeiramente um do outro nas propriedades físicas. Observe os pontos de fusão e ebulição dos isómeros do bu- 
tano e pentano, dados na Figura 25.6. O número possível de isómeros estruturais aumenta rapidamente com o 


sob 

H H H H 
H- c -d: — c — ç — h 

i i i T 

H H H H 

CH 3 CH 2 CHjCH 3 
Butano 
pf -135 *C 
pe — 0.5 ‘C 


H H H H H 

H — Ç — <_ — Ç — C — — H 

I I I I I 

H H H H H 

CH 3 ai 2 CH 2 CH 2 CH 3 

Pentano 
pf — 130*C 
pe +36 *C 


Tu 

H H H 

I I I 

— C— C— C— F 

I I I 

H I H 
H— C— H 


H 

CH 3 — CH— ch 3 

CH3 
Isobutano 
(2-metilpropano) 
pf -145 'C 
pe -10*C 



H H H H 
CH 3 

I 

CH 3 — CH — CH 2 — CH 3 
Isopentano 
(2-mctiibutano) 
pf -160 "C 
pe +28 "C 



H 

I 

H— C- 


H— C— H 


H 

I 

-C C— H 


1 I 1 

H | H 

H— C— H 


CH 3 


H 


I ^ Neo pentano 

CHj Ç — CH 3 (2^-dimetilpropano) 

pf -20 1 


CH 3 


pe +9*C 


Figura 25.6 Estruturas possíveis, nomes e pontos de ebulição e fusão dos alcanos de fórmula C 4 H, 0 e C,H U . 
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número de átomos de carbono no aJcano. Existem 18 isómeros passíveis tendo a mesma fórmula molecular C.H. v 
por exemplo, e 75 isómeros passíveis com a fórmula molecular 

Nomenclatura dos alcanos 

Os primeiros nomes dados para os isómeros estruturais mostrados na Figura 25.6 são os chamados nomes co- 
muns. O isõmero no qual um grupo Q 1 -, está ramificado da cadeia principal é chamado isõmero iso- (por exemplo, 
isobutario). Entretanto, à medida que o número de isómeros cresce, toma-se impossível encontrar um prefix ■ 
apropriado para denominar o isõmero. A necessidade para uma maneira sistemática de dar nomes aos composto:- 
orgânicos foi identificada cedo na história da química orgânica. Em 1892 uma organização chamada International 
Union of Chemistry encontrou-se em Genebra, Suíça, para formular regras para nomear substâncias orgáncias de 
forma sistemática. Desde aquele tempo o objetivo de atualizar as regras para dar nomes aos compostos têm recaí- 
do sobre a International Union of Pure and Applied Chemistry (lupac). Os químicos de todo o mundo, indepen- 
dentemente de suas nacionalidades ou afiliações políticas, concordam com um sistema comum para dar nomes 
aos compostos. 

Os nomes da lupac para os isómeros do butano e pentano são aqueles dados entre parênteses para cada com- 
posto na Figura 25.6. Esses nomes, bem como aqueles de outros compostos orgânicos, têm três partes: 


prefixo 

7 


base 


MÜui 


T 


Quais Quantos 

substituímos? carbonos? 


Qual fímlUfl? 


As seguintes etapas resumem os procedimentos usados para chegar aos nomes dos alcanos, lodos com nomes 
finalizados com o sufixo -ano. Usamos uma abordagem similar para escrever os nomes dos outros compostos orgâ- 
nicos. 

1. Encontre a cadeia mais longa de átomos de carbono e use o nome dessa cadeia (Tabela 25.1 ) como o nome-base do 
composto. A cadeia mais longa pode nem sempre estar escrita em uma linha reta, como visto no seguinte 
exemplo: 


CH,- CHCH, 

ÇH,-CH,-CH ,-CH, 


2-MebUfrx.nií! 


2 . 


3 . 


Uma vez que esse composto tem cadeia de seis átomos de C, recebe 
Os grupos ligados à cadeia principal são chamados substituintes por- 
que substituem um hidrogênio ligado a um carbono da cadeia prin- 
cipal. 

Numere os átomos de carbono na cadeia mais longa, começando com o lado 
da cadeia mais próximo de um substituiu te. No exemplo, numeramos os 
átomos de C a partir do lado superior à direita que coloca o substi- 
tuinte CH S no segundo átomo de C da cadeia; se numerássemos a 
partir do lado direilo inferior, CH-, estaria no quinto átomo de C. A ca- 
deia é numerada a partir do lado que fornece o menor número para a 
posição do substi tuinte. 

Dê o nome e forneça a localização de cada grupo substituinte. Um grupo 
substihiinte formado pela remoção de um átomo de H do alcano é 
chamado grupo alquil ou alquila. Os grupos alquilas são nomeados 
pela substituição da terminação -ano do nome do alcano por -ü. O 
grupo metil (CH 3 ), por exemplo, é derivado do metano (CHJ. Ana- 
logamente, o grupo etil (C,H % ) é derivado do etano A Tabela 

25.2 relaciona vários grupos alquilas comuns. O nome 2-metilexano 
indica a presença de um grupo metil (CH,) no segundo átomo de car- 
bono de uma cadeia de hexano (seis carbonos). 


o nome como um hexano substituído. 


TABELA 2 52 Formulas estruturais 

condensadas e nomes 
vários grupos alquilas 

comuns para 

Grupo 

Nome 

1 

X 

U 

Metil 

CH,CH,— 

Etil 

CH,CH,CHj— 

Propil 

CH.CHjCH.CH,— 

Butil 

ch 3 


HC— 


ch 3 

Isopropi 

ch 3 — c— 
3 1 


CHj 

f-butü 
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4. Qu.indo dois ou mais substituintes estão presentes, relacione-os em ordem alfaltética. Quando existem dois ou mais 
do mesmo substituinte, o número de substituintes daquele tipo é indicado por um prefixo: di- (dois), tri- 
( três), tetra- (quatro), penta- (cinco), e assim por diante. Observe como o seguinte exemplo c nomeado: 


Solução 

Análise: foi dada a fórmula estruturai de um alcano e pede-se dar seu nome. 

Planejamento: como o hidrocarboneto ê um alcano, seu nome termina em -ano. O nome do hidrocarbonelo-pai é ba- 


pos alquilas, nomeados a partir do número de átomos de carbono na ramificação e localizados contando os átomos de 
C ao longo da cadeia contínua mais longa. 


O presente composto é, dessa forma, o heptano. Existem dois grupos CH, (meti!) que se ramificam da cadeia princi- 
pal. Consequentemente, esse composto é o dimetileptano. Para especificar a localização dos dois grupos metilas, de- 
vemos numerar os átomos de carbono a partir do lado que fornece o menor número possível para os átomos de 
carbono exibidos nas cadeias laterais. Isso significa que devemos começar a numeração com o carbono superior á es- 
querda. Existe um grupo metil no carbono 3 e um no carbono 4. 0 composto é, portanto, o 3,4-dimetilept.uio. 



3-etil-2,4,5-tnmehleptano 


COMO FAZER 25.1 


DO nome sistemático para o seguinte alcano: 



CH,— CHj 


scado na cadeia contínua mais longa de átomos de carbono, como resumido na Tabela 25.1. As ramificações são gru- 


Resolução: a cadeia contínua mais longa de átomos de C estende-se do grupo CH, do lado esquerdo superior até o 
grupo CH, do lado esquerdo inferior, tendo sete átomos de carbono de extensão: 



CH,— CH, 


PRATIQUE 

Dê nome ao seguinte alcano: 


CH,— ÇH— CH, 



Resposta: 2,4-diinetiipcntano. 
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COMO FAZER 25.2 

Escreva a fórmula estrutura] condensada para o 3-etil-2-metilpentano. 

Solução 

Análise: foi dado o nome sistemático para um hidrocarboneto e pede-se escrever sua fórmula estnjturaL 

Planejamento: uma vez que o nome do composto termina em -ano, ele é um alcano, significando que todas as ligações 
carbono carbono são ligações simples. O hidrocarboneto- pai é o pentano, indicando cinco átomos de C (Tabela 25 1 
Existem dois grupos alquilas especificados, um grupo etil (dois átomos de carbono, C,H r ,) e um grupo rnetil (um áto- 
mo de carbono. CH 3 ). Contando da esquerda para a direita ao longo de uma cadeia de cinco átomos de carbono, o gru- 
po etil estará ligado ao terceiro átomo de C, e o grupo meti] ao segundo átomo de C 

Resolução: começamos escrevendo uma linha de cinco átomos de C unidos entre si por ligações simples. Fstes repre- 
sentam a espinha dorsal da cadeia de pentano-pai: 

c— c— c— c— c 

Em seguida colocamos um grupo metil no segundo carbono, e um grupo etil no terreiro átomo de carbono da cadeia. 
Os hidrogénios sâo adicionados a todos os outros átomos de carbono para perfazer quatro ligações em cada carbono, 
fornecendo a seguinte estrutura condensada: 


I 

CH, — CH — CH — CH-. — CH, 

I 

CHjCH, 


A fórmula pode, também, ser escrita ainda mais concisamente como: 

CH,CH(CH J )CH(C,H,)CH,CH 1 

Nessa fórmula os grupos alquilas da ramificação são indicados entre parênteses. 
PRATIQUE 

Escreva a fórmula estrutural condensada para 23-dimetílexano. 

CH, CH, 

| | 

Resposta: CH,CH— CHCH.CH.CH-, ou CH,CH(CH,)CH(CH,)CH 2 CH 2 CH-, 


Cidoalcanos 

Os alcanos podem formar não apenas cadeias ramificadas, mas lambem anéis ou ciclos. Os alcanos com essa 
forma de estrutura são chamados cidoalcanos. A Figura 25.7 ilustra alguns cidoalcanos. As estruturas dos ricloal- 
canos algumas vezes são desenhadas como polígonos simples nos quais cada vértice do polígono representa um 
grupo CH ; . Esse método de representação é similar ao usado para os anéis de benzeno. ^ (Seção 8.6) No caso das 
estruturas aromáticas, cada vértice representa um grupo CH. 

Os anéis de carbono contendo menos de cinco álomos de carbono sâo lensionados porque o ângulo de ligação 
C — C nos anéis menores deve ser menor que o ângulo tetraédrico de 109,5°. A tensão aumenta à medida que os 
anéis ficam menores. No ciclopropano, que tem a forma de um triângulo equilátero, o ângulo é de apenas 60°; essa 
molécula é, consequentemente, muito mais reativa que o propano, seu semelhante na cadeia linear. 

Os cidoalcanos, particularmente os compostos de anéis pequenos, algumas vezes comportam-se quimicamen- 
te como os hidrocarbonetos insa lurados, que abordaremos em breve. A fórmula geral dos dcloalcanos, C„H ; „. dife- 
re da fórmula geral para os alcanos de cadeia linear, 


CH, CH, 

^2 

CH, 


C^H, CH 2 
CHjCH, 

A. 

0 

O 

A 

Cidoexono 

Cidopentano 

Ciclopropano 


Figura 25.7 Fórmulas estrutura s 
condensadas para três cicloalcan;-; 
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Reações dos alcanos 

Uma vez que contenham apenas ligações C — C e C — H. muitos alcanos são relativamente não-reativos. À tem- 
peratura ambiente, por exemplo, não reagem com ácidos, bases ou agentes oxidantes fortes, não sendo sequer ataca- 
da por ácido nítrico fervente. A baixa neatividade química dns alcanos deve-se basicamente à falta de polaridade das 
ligações C — C e C — H. 

Entretanto, os alcanos não são completamente inertes. Uma das suas reações mais importantes comercialmen- 
te é a combustão ao ar, a base de seu uso como combustível. (So .ío 1-2) Por exemplo, a combustão completa do 

etano prossegue como segue: 

2C,H„(g) + 7CX(y) 4CO : (s) + 6H,0(/) AH = -2.855 kj 

Nas seções seguintes veremos que os hidrocarbonctos podem ser modificados para conceder maior reatividn- 
de pela introdução de insaturação no esqueleto carbono-carbono e ligando outros grupos reativos na espinha dor- 
sal do hidrocarboneto. 


A química no trabalho Gasolina 

O petróleo, ou óleo bruto, é uma mistura complexa do 
compostos orgânicos, principalmente hidrocarbonctos, com 
quantidades menores de outros compostos orgânicos con- 
tendo nitrogênio, oxigénio ou enxofre. A enorme demanda 
por petróleo para satisfazer ãs necessidades mundiais de 
energia tem levado ao esvaziamento de fontes de óleo em lo- 
cais proibitivos como o Mar do Norte e o norte do Alasca. 

A costumeira primeira etapa no refinamento, ou processa- 
mento, de petróleo é separá-lo em frações com base nos pon- 
tos de ebulição. As frações geralmente tomadas são 
mostradas na Tabela 25.3. Como a gasolina é a mais impor- 
tante, comercialmente falando, dessas frações, vários proces- 
sos são usados para maximizar seu rendimento. 

A gasolina é uma mistura de hidrocarbonetos voláteis con- 
tendo quantidades variáveis de hidnxarbo netos aromáticos 
em adição aos alcanos. Em um motor automotivo, uma mis- 
hira de ar e vapor de gasolina é comprimida por um pistão e 
depois incendiada por uma centelha elétrica. A queima da 
gasolina deve criar uma expansão de gás forte e regular, for- 
çando o pistão para cima e fornecendo força ao longo do eixo 
acionador do motor. Se o gás se queima muito rapidamente, 
o pistão recebe um empurrão único em vez de um empurrão 


forte e regular. O resultado é um som de 'pancada' ou 'silvo' 
e redução na eficiência com a qual a energia produzida pela 
combustão é convertida em trabalho. 

A octanagem de uma gasolina é uma medida de sua resistên- 
cia â detonação. As gasolinas com alta octanagem queimam-se 
mais regularmente e são, por isso, combustíveis mais eficien- 
tes (Figuru 25.8). Os alcanos ramificados e hidrocarbonetos 
aromáticos têm octanagem mais alta que os alcanos de cadei- 
as lineares. A octanagem da gasolina é obtida quando se 
comparam suas características de detonação com as do 'istv 
octano' (2,2,4-trimetilpcntano) e heptano. Ao isooctano atri- 
buímos uma octanagem de 100, enquanto ao heptano, uma 
de 0. À gasolina com as mesmas características de detonação 
como uma mistura de 90“.. de isooctano e 10% de heptano é 
atribuída uma octanagem de 90. 

A gasolina obtida diretamente do fracionamento do pe- 
tróleo (chamada gasolina de destilação atmosférica ) contem 
prinripaimente hidrocarbonetos de cadeia linear e tem octa- 
nagem em tomo de 50. Ela é, consequentemente, submetida 
a um processo chamado craqueamento, que converte os alca- 
nos de cadeia linear em alcanos mais procurados de cadeia 
ramificada (Figura 25.9). O craqueamento é também usado 



TABELA 25.3 frações dos hidrocarbonetos do petróleo 


Fração 

Faixa de tamanho 
das moléculas 

Faixa de ponto 
de ebulição (°C) 

Usos 

Gás 

C, aC, 

- 160 a 30 

Combustíveis gasosos, 
produção de H : 

Gasolina de destilação 
atmosférica 

Cj a Cji 

30 a 200 

Combustív el de mntur 

Querosene, óleo de combustfvel 

C|j â Cfc 

180 a 400 

Diesel, combustível de 
alto- forno, 
craqueamento 

Lubrificantes 

de C;„ para cima 

350 para cima 

Lubrificantes 

Parafinas 

de C, para dma 

Sólidos de baixa 
fusão 

Velas, fósforos 

Vaaito 

de C v para cima 

Resid uos pastosos 

Pavimentação do ruas 
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Figura 25.8 A 
octanagem da gasolina 
mede sua resistência à 
detonação quando 
queimada em um motor. 
A octanagem dessa 
gasolina é 89, como 
mostrado na bomba. 



Figura 25.9 O petróleo é separado em frações pela 
destilação, sendo submetido ao craqueamento em 
refinaria, como mostrado aqui. 


para produzir hidrocarbonetos aromáticos e converter r-í. - : 
das frações menos voláteis de querosene e óleo de corotu-T 
vel em compostos com massas moleculares menores m i - 
apropnados para uso como combustível de automóvel N 
processo de craqueamento os hidrocarbo netos são mistura- 
dos com um catalisador e aqueddus de 400 a 500 “C. Os catc. 
sadores usados são minerais argilosos naturais ou mistur.i- 
sintéticas de A!,0,-SiO ; . .Além de formar moléculas ma:s 
apropriadas para gasolina, o craqueamento resulta na torma 
ção de hidrocarbonetos de baixa massa molecular, come 
etileno e o propeno. Essas substâncias são usadas em uma 
variedade die reações para formar plásticos e outros produtos 
químicos. 

A taxa de octanagem da gasolina também aumenta com a 
adição de determinados compostos chamados agmties antiit- 
toiiadorcs, ou melhoradores de octanagem. Até meados dos 
anos 70 o principal agente antidetonador era o tetraetil d t 
chumbo, (C,H0,Pb. Entretanto, ele não é mais usado por cau- 
sa dos perigos ambientais do chumbo e porque envenena 
conversores catalíticos. i A química no . abalho , s. 

U.r Os compostos aromáticos, como tolueno (C„H,CH,) e 
hidrocarbonctos oxigenados como o etanol (CH,C'H ; OHi 
bem como o éter metil t-butílico (MTBE, mostrado a seguir» 
são agora geralmente usados como agentes antidetonadores. 



ch 3 


Entretanto, o uso do MTBE pode em breve ser banido 
porque cie acaba escoando para as fontes de água potável a 
partir de derramamentos e vazamento de tanques de estoca- 
gem, deixando na água cheiro e gosto ruins e produzinde 
efeitos adversos à saúde. 


25.4 Hidrocarbonetos insaturados 


A presença de uma ou mais ligações múltiplas toma a estrutura e a reatividade dos hidrocarbonetos insatura- 
dos significativamente diferente das dos alcanos. 

Alcenos 

Os alcenos são hidrocarbonetos insaturados que contêm uma ligação C^CO alceno mais simples é CH- = 
CH,, chamado eteno (Iupac) ou etileno. O etileno é um hormônio vegetal. Ele tem papel importante na germina 
das sementes e no amadurecimento das frutas. O próximo membro da série é CH, — CH * CH,, chamado pr r-, - 
no ou propileno. Para os alcanos com quatro ou mais átomos de carbono, existem vários isômeros para cada r 
mula molecular. Por exemplo, existem quatro isômeros de C,H,, como mostrado na Figura 25.10. Observe tar 
suas estruturas quanto os respectivos nomes. 

Os nomes dos alcenos são baseados na cadeia contínua mais longa de átomos de carbono que contém a ]_ ; 1 . 
dupla. O nome dado à cadeia é obtido a partir donomedoalcano correspondente (Tabela 25.1) trocando a rr~ — 
ção de -ano para -eno. O composto à esquerda na Figura 25.10, por exemplo, tem dupla ligação como partt ie 
cadeia de três carbonos; assim, o alceno pai é o propeno. 

A localização da ligação dupla ao longo da cadeia do alceno é indicada por um prefixo numérico que 'c- _ru 
o ntimero do átomo de carbono que é parte da ligação dupla e que está mais próximo dc um lado da c -í . r 
deia é sempre numerada do lado que leva à ligação dupla mais rapidamente e, portanto, fornece a mer<fr': 
xo numérico. No propeno a tinica posição possível para a ligação dupla é entre o primeiro e o >egur . c - - 
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MODELOS 3-D 

as-2-buttno, Tmm-2-buteno, 
Ijõmeros cis e tram do 2-buteno 


°\=c /H 

/ ' \ 

H 

Metil propeno 
p«-7f 



1-butann ré=-2-buteno fmní-2-buteno 

pe -6X pe-KT pe+lt 


Figura 25.10 Estruturas, nomes e pontos de ebulição dos alcanos com fórmula 
molecular C.,H,. 


assim, um prefixo que indique sua localização toma-se desnecessário. Para o buteno (Figura 25.10) existem duas 
posições possíveis para a ligação dupla: depois do primeiro carbono (1-buteno) ou depois do segundo carbono 
(2-buteno), 

Se uma substância contém duas ou mais ligações duplas, cada uma è localizada por um prefixa numérico. 
A terminação do nome é alterada para identificar o número de ligações duplas; dienu (duas), trieno (três) etc. Por 
exemplo, CH, =CH — CH- — CH = CH, é 1,4-pentadieno. 

Os dois isõmeros ã direita na Figura 25.10 diferem nas localizações relativas de seus grupos metil terminais. 
Esses dois compostos são isõmeros geométricos, compostos que têm a mesma formula molecular e os mesmos 
grupos ligados entre si, mas diferem no arranjo espacial dos grupos. (Seção 24.4) No isômero c/s os dois grupos 

metil estão no mesmo lado da ligação dupla, enquanto no isômero trnits eles estão em lados opostos. Os isõmeros 
geométricos possuem propriedades físicas distintas e, geralmente, diferem significativamente no comportamento 
químico. 

O isomerismo geométrico em alcenos origina-se porque, diferentemente da ligação C — C, a ligação C = C re- 
siste à rotação. Recorde-se de que a ligação dupla entre dois átomos de carbono consiste em uma outra ligação a e 
uma n. (Seção ^.n). A Figura 25.1 1 mostra um alceno ris. O eixo da ligação carbono-carbono e as ligações com 
os átomos de hidrogênio e com os grupos alquilas (denominados R) estão todas em um plano. Os orbitais p que se 
superpõe paralelamente para formar a ligação -t estão perpendiculares ao plano da molécula. Como a Figura 25.1 1 
mostra, a rotação ao redor da ligação dupla carbono-carbono exige que a ligação n seja quebrada, processo que ne- 
cessita de considerável energia (aproximadamente 250 k)/mol). Embora a rotação ao redor de uma ligação dupla 
não ocorra facilmente, a rotação em tomo da ligação dupla é um processo-diave na química da visão. ("A qu: 
mica e a vida". Seção 9.6) 


Figura 25.11 Ilustração esquemática 
da rotação ao redor de uma ligação 
dupla carbono-carbono em um 
alceno. A superposição dos orbitais p 
que formam a ligação ,t é perdida na 
rotação. Por essa razão, a rotação em 
torno das ligações duplas 
carbono-carbono não ocorre 
prontamente, 



rotação de 90' 
ao redor da 
ligação dupla 



COMO FAZER 25.3 

Desunhe os Lsõmcrus do penteno, C,H U1 . (Considere apenas os que apresentam uma cadeia de hidroaufbanetw náo-r.i- 
mificoda.) 

Solução 

Análise: pede-se desenhar todos os isõmeros (tanto estrutural quanto geométrico) para um alceno com uma cadeia de 
cinco carbonos. 

Planejamento: como o nome usado para designar o composto é penteno e não pentadieno ou pentatrieno, sabemos 
que a cadeia de cinco carbonos contém apenas uma ligação dupla carbono-carbono Assim, podemos começar colo- 
cando primeiro a ligação dupla em várias posições ao longo da cadeia, lembrando que a cadeia pode ser numerada a 
partir de ambos os lados. Depois de encontrar as posições diferentes distintas para a ligação dupla, podemos conside- 
rar se a molécula pode ter isõmeros cis e trims. 
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Resolução: pode haver uma ligação dupla depois do primeiro (1-penteno) ou segundo cartono (2-penteno - 

as duas únicas possibilidades porque a cadeia pode ser numerada a partir de ambos os lados. (Assim, o que r 
mos erroneamente chamar de 4-penteno é na realidade 1-penteno, como visto pela numeração da cadeia de cart . : i 

partir do outro lado.) 

Como o primeiro átomo deC no 1-penleno está ligado a dois átomos de H, náo existem isômeros ris- (rans. Por ouu 
lado, existem isômeros cts e trans para o 2-penteno. Assim, os três isômeros possíveis sáo: 

CH,— CH : — CH ; — CH=CH 2 CH,— CHi^ ^CH, 

l-pciucmi ^C— 

H H 

CHj Cl h. cú-3-penunti 

/ C=C N 
H CH3 

i/tifU'2'peniean 

(Você pode estar certo de que o as- ou o frnns-3-penteno são idênticos ao eis- ou ao t/vnis-2-penteno, respectivamente.) 

PRATIQUE 

Quantos isômeros de cadeia linear do hexeno. C,,H l2 . existem? 

Resposta: 5 (1-hexeno, rís-2-hexeno, fnins-2-hexeno, as-3-hexeno, tnms-3-hexeno). 


Alcinos 

Os alcinos são hidrocarbonetos insaturados que contêm uma ou mais ligações C"CO alcino mais simples é o 
acetileno (C 2 Hj), molécula altamente reativa. Quando o acetileno é queimado em um fluxo de oxigênio em um ma- 
çarico de oxiacetileno, a chama atinge aproximadamente 3.200 K. O maçarico de oxiacetileno é muito utilizado em 
soldagem, que requer altas temperaturas. Os alcinos, em geral, são moléculas altamente reativas. Por causa de sua 
alta reatividade. não estão bastante distribuídos na natureza como os alcenos; entretanto, os alcinos são interme- 
diários importantes em muitos processos industriais. 

Eles são nomeados com a identificação da cadeia contínua mais longa na molécula contendo a ligação tripla e 
com a modificação da terminação do nome, como relacionado na Tabela 25.1, de -ano para -ino, e como mostrado 
em "Como fazer 25.4". 


COMO FAZER 25.4 

Dê o nome dos seguintes compostos: 


(a) 


ÇK, 

CHjCHjCHi— CH^ 


.CHi 


/ 




H 


C=C \ 


H 


lb) CH-jCHtCHtCH — C =CH 


CHXFUCH, 


Solução 

Análise: foram dadas as fórmulas estruturais para dois compostos, o primeiro, um akeno, e o segundo, um alcino. Pe- 
de-se dar o nome dos compostas. 

Planejamento: em cada caso o nome é baseado no número de átomos de carbono na cadeia de carbono contínua mais 
longa que contém a ligação múltipla. No caso do alceno, deve-se tomar cuidado para indicar se é possível o isomerk- 
mo cis-lrans e, caso exista, qual isõmero é dado. 

Resolução: (a) A cadeia contínua de carbonos mais longa que contém a ligação dupla é de sete átomos de comprimer 
lo. O composto- pai é. consequentemente, o hepteno. Como a ligação dupla começa no carbono 2 (numerando da pon- 
ta mais próxima da ligação dupla), a cadeia do hidrocarbonetu, pai é nomeada 2-hepteno. Um grupo metfJ ; 
encontrado no átomo de carbono 4. Portanto, o composto é nomeado 4- metil-2 hepteno. A configuração geometria 
na ligação dupla é c/s (isto é, os grupos alquila estão ligados aos carbonos da ligação dupla do mesmo lado). Assiir c 
nome completo é 4-metil-as-2-hepleno. 

(b) A cadeia de átomos de carbono continua mais longa contendo a ligação tripla é seis, logo esse composto é deriva .: á -c- 
xino. A tripla ligação vem depois do primeiro carbono (numerando a partir da direita), tomando-o um derivado do --vx}- 
no. A ramificação da cadeia do hexino contém três átomos de carbono, tomando-o um grupo propiL Como ele esa 
localizado no terceiro átomo de carbono da cadeia do hexino, a molécula é o 3-propil-l -hexino. 
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PRATIQUE 

Desenhe a fórmula estrutural condensada para o 4-metil-2-pentino 
Resposta: CH 3 — C=C— CH— CR, 

CH, 


Reações de adição de alcenos e alcinos 


A 



presença de ligações carbono-carbono duplas ou triplas nos hidrocarbonetos aumenta notavelmente a reati- 

vidade química deles. As reações mais características de alcenos e alcinos são as 
atividade reações de adição, nas quais um reagente é adidonado aos dois átomos que for- 

mações de adição de alcenos mama ligação múltipla. Um exemplo simples é a adição de um halogêneo como 

Br 3 ao etileno: 


h 2 o=ch 2 + 


HtC — CH, 

\ I 

lir Br 


[25.1] 


O par de elétrons que forma a ligação .i no etileno não está acoplado e é usado para formar duas novas ligações 
com os átomos de bromo. A ligação a entre os átomos de carbono é mantida. 

A adição de H, ao alceno o converte a um alcano: 

CH,CH = CHCHj + H, CH 3 CH,CH,CH, [25 2] 

A reação entre um alceno e H,, chamada hidrogenação, não ocorre rapidamente sob condições ordinárias de 
temperatura e pressão. Uma razão para a falta de reatividade de H, mediante alcenos é a alta entalpia de ligação de 
Hj. Para promover a reação, é necessário usar um catalisador que auxilie na ruptura da ligação H-H. Os catalisado- 
res mais usados são metais finamente divididos nos quais H 2 é adsorvido. (Seção 14.7) 

Os haletus de hidrogénio e a água podem, também, ser adicionados à ligação dupla dos alcenos, como ilustra- 
do nas seguintes reações do etileno: 

CH, = CH, + HBr ► CH 3 CH,Br [25.3] 

CH, = CH, + H,0 CH,CH,OH [25.4] 


A adição de água é catalisada por um áddo forte, como H,SO r 

As reações de adição dos alcinos lembram as dos alcenos, como mostrado nos seguintes exemplos: 


CHjC=CCH 3 + 


2-butino 



t nms-2,3-d icloro-2-b uteno 


1253] 


CH 3 Cs=CCHj + 2 


Cl Çl 

CH 3 — c — c — 

I I 

Cl Cl 


CH, 


[25.6] 


2-butino 


2^.3^-tetrariorobutano 
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Descoberta acidental do Teflon™ 


A química no trabalho 

Um polímero c um material com massa molecular alta que 
se forma quando moléculas simples, chamadas monômeros, 
unem-se em cadeias longas. S* ão 12-2) Qs polímeros 
podem ser de natureza natural ou sintética. Mais adiante 
neste capítulo veremos vários polímeros naturais, como as 
proteínas e o amido. Na Seção 12.2 abordamos os polímeros 
sintéticos, como polietileno e náilon. Outro polímero sintéti- 
co é o Teflon'™, descoberto quase por acidente. 

Em 1938 um cientista da DuPont, chamado Roy J. l’lun- 
kett. fez uma observação bastante curiosa: um tanque de fe- 
trafluoroetilcno gasoso (CF,=CF 2 ), que se supunha estar 
cheio, parecia não ter gás. Em vez de descartar o tanque, 
Flunkett decidiu cortá-lo para abri-lo. Ele descobriu que a 
parte de dentro do tanque estava revestida com uma subs- 
tância cerosa branca notavelmente não-reativa mediante os 
mais corrosivos reagentes. O composto foi formado pela poli- 
merizaçílo de adição (Seção 12.2) do tetrafluoroetíleno: 


«CF, = CF, . > 1 CF, — CF, -fc— 

Como se descobriu, as propriedades do Teflon ' L-ra.-n 
ideais para uma aplicação imediata e importante no desen- 
volvimento da primeira bomba atômica. O hexafluoreto 
urânio (UFJ, usado para separar ^U, capaz de sofrer dc-ir • 
tcgraçâo, por difusão gasosa (veja o quadro "A química 
trabalho", na Seção 10.8), é um material extremamenle corr - 
si vo. O Teflon™ foi usado como material de vedação na u- - 
na de difusão gasosa. Ele agora é usado em uma variedade de 
aplicações, desde panelas não-aderentes até roupas espadais. 

O desejo de Plunkett de saber mais sobre algo que não pa- 
recia exatamente certo é um exemplo maravilhoso de como a 
curiosidade científica natural pode levar a descobertas notá- 
veis. Se você desejar ler mais sobre descobertas acidentais, 
recomendamos Royston M. Roberts, Sercndipity: Acddental 
Disccveries in Science, John Wiley and Sons, 1989. 



COMO FAZER 25.5 

Escreva a fórmula estrutural para o produto da hidrogenação do 3-metil-l-penteno. 

Solução 

Análise: pede-se determinar o composto formado quando um alceno em particular sofre hidrogenação (reação 
com H,). 

Planejamento: para determinar a fórmula estrutural do produto da reação, devemos primeiro escrever a fórmula es- 
trutural ou a estrutura de Lewis do reagente. Na hidrogenação do alceno, H, adiciona -se à ligação dupla, produzindo 
um alcano. (Isto é, cada átomo de carbono da ligação dupla forma uma ligação com o átomo de H e a ligação dupla é 
convertida a uma ligação simples.) 

Resolução: o nome do composto de partida nos revela que temos uma cadeia de cinco átomos de carbono com uma li- 
gação dupla em uma ponta (posição 1) e um grupo metíl no terceiro carbono a partir daquela ponta (posição 3): 


r 1 

CH,= CH — CH — CH 2 — CHj 


A hidrogenação — adição de dois átomos de H aos carbonos da ligação dupla — leva ao seguinte alcano: 


ÇHr 

CH,— CH,— CH— CH, 


Comentário: a cadeia mais longa no produto alcano tem cinco átomos de carbono; seu nome é, por isso, 

3-metilpentano 


PRATIQUE 

A adição de HC1 a um alceno forma o 2-cloropropono. Qual é o alceno? 
Resposta: propeno 
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Mecanismos de reações de adição 

A medida que o entendimento de química tem crescido, os químicos têm sido capazes de avançar a partir sim- 
plesmente da catalogação das reações que ocorrem para explicar corno elas prosseguem. Uma explicação de como 
uma reação prossegue é chamada mecanismo. (Seção 14.6) 

Na Equação 253 consideramos a reação de adição entre HBr e um alceno. Imagina-se que essa reação ocorra 
em duas etapas. Na primeira, a etapa determinante da velocidade I Seção 14.b), a molécula de HBr ataca a liga- 

ção dupla rica em elétrons, transferindo um próton para um dos átomos de carbono do alceno. Na reação do 2-bu- 
teno com HBr, por exemplo, a primeira etapa prossegue como segue: 

* CH 3 CH— CHjCHj + Br~ 

[25.7] 


O par de elétrons que formou a ligação .t entre os átomos de carbono no alcano é usado para formar a nova 
ligação C — H. 

A segunda etapa, envolvendo a adição de Br ao carbono carregado positivamente, é mais rápida: 

CH 3 CH— CH;CH 3 + Br~ 


Nessa reação o íon brometo (Br*) doa um par de elétrons ao carbono, formando a nova ligação C — Br. 

Como a etapa determinante da velocidade da reação envolve tanto o alceno quanto o ácido, a lei de velocidade 
para a reação é de segunda ordem, sendo de primeira ordem em relação ao brometo e ao alceno: 

AÍCH CH = CHC1 1 1 

Velocidade = * 3 - = fc[CH,CH = CHCHJ [HBr] [25.9] 

At 

O contorno de energia para a reação é mostrado na Figura 25.12. O primeiro máximo de energia representa o 
estado de transição na primeira etapa do mecanismo. O segundo máximo representa o estado de transição da se- 
gunda etapa. Observe que existe um mínimo de energia entre a primeira e a segunda etapas da reação. Esse míni- 
mo de energia corresponde às energias das espécies intermediárias, CH,_CH — CH-CH, e Br'. 


CH 3 ÇH— ch 2 ch 3 


Br' 


6 - 


ch.,chch 3 ch 3 

Br 


[25.8] 


CH 3 CH=CHCH 3 + HBr 


ch 3 ch— chch 3 


H 

Br 


t- 


Figura 25. 1 2 Perfil de energia 
para a adição de HBr ao 2-buteno, 
CH,CH = CHCHj. 
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Tara mostrar o movimento de elétrons em reações como essas, os químicos geralmente usam setas cur as . . t 
apontam no sentido do fluxo de elétron (de uma carga negativa para outra positiva). Para a adição de HBr ao Z-r.- 
teno, os deslocamentos nas posições dos elétrons são mostrados como seguem: 


CHiCH=CHCH 3 +'H— Br: ^ 



rápida 


H H 

I 1 

CHi — C — C — CH t 
' I I 

%= H 


Hidrocarbonetos aromáticos 

Os hidrocarbonetos aromáticos são membros de uma classe grande e 
importante de hidrocarbonetos. O membro mais simples dessa série é o 
benzeno (QHJ, cuja estrutura é mostrada na Figura 25.3. A estrutura plana 
e altamente simétrica do benzeno, com seus ângulos de ligação de 120", su- 
gere alto grau de insatu ração. Você poderia, em consequência, esperar que 
o benzeno se assemelhasse aos hidrocarbonetos insaturados e fosse alta- 
mente reativo. Entretanto, o comportamento químico do benzeno é dife- 
rente do dos alcenos e alcinos. O benzeno e outros hidrocarbonetos 
aromáticos são muito mais estáveis que os alcenos e alcinos porque os elé- 
trons jr estão deslocalizados nos orbitais ji. (Seção 4.6) 

A cada sistema de anel aromático é dado um nome comum como mos- 
trado na Figura 25.13. Os anéis aromáticos são representados por hexágo- 
nos com um círculo inscrito para denotar o caráter aromático. Cada vértice 
representa um átomo de carbono. Cada carbono está ligado a trés outros áto- 
mos — três átomos de carbono ou dois átomos de carbono e um de hidrogê- 
nio. Os átomos dc hidrogênio não são mostrados. 

Apesar de hidrocarbonetos aromáticos serem insaturados, eles não sofrem reações de adição rapidamente. 
A ligação ,t deslocalizada faz com que os compostos aromáticos comportem-se de maneira bastante diferente 
dos alcenos e alcinos. O benzeno, por exemplo, não adiciona Cl, ou Br, às ligações duplas sob condições ordinárias. 
Em contraste, os hidrocarbonetos aromáticos sofrem reações de substituição de maneira relativamente fáciL Em 
uma reação de substituição, um átomo de uma molécula é removido e substituído por outro átomo ou grupo de 
átomos. Quando o benzeno é aquecido em uma mistura de ácidos nítrico e suifúrico, por exemplo, o hidrogênio é 
substituído pelo grupo nitro, NO,: 


i§i ©© 

Benzeno Naftaleno 

ch 3 

©8© © 

Antraceno Tolueno 

(metilbenzeno) 

Figura 25. 1 3 Estruturas e nomes de 
vários compostos aromáticos. 




* HjO 


Tratamento mais vigoroso resulta na substituição de um segundo grupo nitro na molécula. 


[25.101 



[25.111 


Existem três isòmeros possíveis do benzeno com dois grupos nitro ligados. Esses três isõmeros são nomeados 
corno orto-, meta- e pfln;-dinitroben 2 eno: 



NO, 

orto-dinitrobenzeno mrfrt-dmitrobenzeno para-dínitrobenzeno 
pfllS-C pf 90 "C pf 174 *C 


* 
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Um olhar mais de perto 


Estabilização aromática 


Podemos estimar a estabilização dos elétrons .7 no benze- 
no comparando a energia necessária para adicionar hidrogé- 
nio ao benzeno para formar um composto saturado com a 
energia necessária para hidrogenar determinados alcemos. 
A hidrogenação do benzeno a deloexano pode ser represen- 
tada como: 




AFT - -208 kj/mol 


A variação de emtalpia nessa reação é -2flH kj / mol. O calor 
de hidrogenação do alceno cíclico cidoexeno é -120 kj/mol: 




Air = —L20 kj/mol 


Analogamente, o calor liberado na hidrogenação do 
1,4-cicloexadieno é -232 kj/mol: 


O + 

1 ,4-ciclo hexadimo AH " = —232 kj / mol 

A partir dessas duas últimas reações, verificamos que o ca- 
lor de hidrogenação de cada ligação dupla é uproximadamen 
te 116 kj/mo! para cada ligação. Existe o equivalente a três 
ligações duplas. Poderíamos esperar, com isso, que o calor de 
hidrogenação do benzeno fosse aproximadamente três vezes 
-1 16, ou -348 kj/mol, se o benzeno se comportasse como se 
fosse o 'dcloexatrieno', isto é, se ele se comportasse como sc ti- 
vesse três ligações duplas isoladas em um and. Em vez disso, 
o calor liberado é 140 k| menor que isso, tndicnndo que o ben- 
zeno é mais estável do que se esperava para três ligações du- 
plas. A diferença de 140 kj/mol entre calor de hidrogenação 
esperado', -348 kj/mol, e calor de hidrogenação observado, 
-208 kj/mol. deve-se a estabilização dos elétrons jz pela desltt- 
calizaçno nos orbitais ,t que se estendem ao redor do anel nes- 
se composto aromático. 


Principalmente o isómero meta é formado na reação de ácido nítrico com o nitrobenzeno. 

A bromação do benzeno, realizada usando FeBr, como catalisador, é outra reação de substituição: 




+ H 


[25.12] 


Em uma reação similar, chamada de reação Friedel-Crafts, os grupos alquilas podem ser substituídos em um 
and aromático pela reação de um haleto de alquila com um composto aromático na presença de A1C1, como catali- 
sador 



(25.13] 


25.5 Grupos funcionais: alcoóis e éteres 

A reatividade dos compostos orgânicos pode ser atribuída aos átomos em particular ou grupos de átomos ms 
moléculas. Um sítio de reatividade em uma molécula orgânica é chamado gnifia fimauiuil porque controla como a mo- 
lécula se comporta ou funciona. íStv.io 25. Como temos visto, a presença de ligações duplas C = C ou ligações 
triplas C = C cm um hidrocarboneto aumenta marcadamente sua reatividade. Além disso, cada um desses grupos 
funcionais sofre reações características. Cada tipo distinto de grupo funcional em geral sofre os mesmos tipos de 
reações em toda molécula, independentemente do tamanho e da complexidade da molécula. Assim, a química de 
uma molécula orgânica é largamente dominada pelos grupos funcionais que ela contém. 

A Tabela 15.4 relaciona os grupos funcionais mais comuns e fornece exemplos de cada um. Observe que além 
das ligações duplas C = C ou ligações triplas C = C, existem também muitos grupos funcionais que contêm ou- 
tros elementos que não apenas C e H. Muitos dos grupos funcionais contém outros não-metais como O e N. 

Podemos pensar nas moléculas orgânicas como sendo compostas de gnipos funcionais ligados a um ou mais 
grupos alquil. Os grupos alquil, constituídos de ligações simples C — C e C H, são as partes menos reativas das 
moléculas orgânicas. Ao descrever os aspectos gerais dos compostos orgânicos, os químicos geralmente usam a 
designação R para representar um grupo alquil: metil, etil, propil etc. Os alcanos, por exemplo, que não contêm 
grupos funcionais, são representados como R — H. Os alcoóis, que contêm O — H, ou grupo fundonal álcool, são 
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representados como R — OH. Se dois ou mais grupos alquila diferentes estiverem presentes em uma moiec _ -AÊk 
designaremos como R, R', R", e assim por diante. Nesta seção examinaremos a estrutura e as propriedad - - 
cas de dois grupos funcionais, os alcoóis e os éteres. Na Seção 25.6, consideraremos alguns grupos funciona - - ^ ~ 
onais que contêm ligações C ■= O. 


I TABELA 25.-1 

Grupos funcionais comuns em compostos orgânicos 


Grupo 

funcional 

Tipo de 
composto 

Sufixo ou 
prefixo 

Exemplo 

Nome sistemático 

(nome comum) 

\ / 
U 

II 

/ U \ 

Alceno 

eno 

H H 

>=< 

H H 

Eteno 

(Etileno) 

— c=c— 

Alcino 

-ino 

H — C=C — H 

Etino 

(Acetileno) 

1 



H 


.. 

— c— o— H 

I 

Álcool 

-ol 

H— C— O— H 
1 
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figura 25. 1 4 Fórmulas estruturais de 
vários alcoóis importantes. Seus 
^ r/nes comuns são dados em azul. 


CH 3 — ÇH— ch 3 

OH 

2-pnopanol 

Aknol iaopropüknl; 
álcool de massagem 


OH 


ÇH? 

CH5-Ç-CH 3 

OH 

Metil-2-propannl 

Akoiil buHHciH 



UH 


Fenol 1 23-prppa no tri ol 

Glkerol; glicerina 


ÇH : -ÇH, 

OH OH 

l^-etanodiol 

l:lileno«IÍLol 



Colesterol 


Alcoóis (R — OH) 

Os alcoóis são derivados de hidrorarbonetos nos quais um ou mais hidrogénios de um hidrocarboneto-pai fo- 
ram substituídos por um grupo funcional hiilroxila ou álcool, OH. A Figura 25. 1 4 mostra as fórmulas estruturais e os 
nomes de vários alcoóis. Observe que o nome para um álcool termina em -ol. Os alcoóis mais simples são nomea- 
dos adicionando-se um -/ ao nome do alcano correspondente — por exemplo, etano torna-se etano/. Quando ne- 
cessário, a localização do grupo OH é designada por um prefixo numérico 
apropriado que indica o número do átomo de carbono que carrega o grupo 
OH, como mostrado nos exemplos na Figura 25.14. 

A ligação O — H é polar, logo os akooõis são muito mais solúveis que os 
hidrocarbonetos em solventes polares como a água. O grupo funcional OH 
pode participar também na ligação de hidrogênio. Como resultado, os pontos 
de ebulição dos alcoóis são muito mais que dos seus alcanos-pai. 

A Figura 25.15 mostra vários produtos comerciais familiares que consis- 
tem inteiramente ou em grande parte em alcoóis orgânicos. Vamos considerar 
como alguns dos mais importantes alcoóis são formados e usados. 

O álcool mais simples, o metanol (álcool metílico), apresenta usos indus- 
triais importantes e é produzido em larga escala. O monóxido de carbono e o 
hidrogênio são aquecidos juntos sob pressão na presença de um catalisador de 
óxido metálico: 



Figura 25.15 Alguns produtos 
comerciais compostos inteira ou 
principalmente por alcoóis. 


CO(s) + 2H,(£) 


- Jl) a cm 


*X) *C 


-> CH,OH(y) 


(25.141 


L ma vez que o metanol tem octanagem muito alta como combustível automotivo, ele é usado como aditivo na 
gasolina e como combustível puro. 

O etanol (álcool etílico, C.H^OH) é um produto da fermentação de carboidratos como o açúcar e o amido. Na 
ausência de ar, as células de levedo cons ertem os carboidratos em uma mistura de etanol e CO : , como mostrado na 
Equação 25.15. No processo, o levedo obtém energia necessária para o crescimento: 

hnvffcj 

Cf,H, : 0„(ag) ► 2ÇFUOHH) + 2CO,(y) (25.151 


Essa reação é realizada sob condições cuidadosamente controladas para produzir cerveja, vinho e outras bebi- 
das nas quais o etanol é o ingrediente ativo. 

Muitos alcoóis polidroxílicos (aqueles que contém mais de um grupo OH) são conhecidos. O mais simples destes 
é o 1 ,2-etanodiol (etilenoglicol, HOCIUCH.OH). Essa substância é o principal ingrediente dos anticongelantes au- 
tomotivos. Outro álcool polidroxílico comum é o 1,2,3-propanotriol (o glicerol, HOCH ; CH(OH)CH : OH) Ele é um 
liquido viscoso que se dissolve rapidamente em água e é muito usado como amaciante de pele em preparações cos- 
méticas. É usado também em alimentos e doces, para mantè-los úmidos. 

O fenol é o composto mais simples com um grupo OH ligado a um anel aromático. Um dos muitos mais efeitos 
notáveis do grupo aromático é a acidez enorme do grupo OH. O fenol é aproximadamente 1 milhão de vezes mais 
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áddo em água que um álcool não-aromático típico como o etanol. Ainda assim, ele não é um ácido muito forte (k = 
13 * IO' 19 ). O fenol é usado industrialmente para fazer vários tipos de plásticos e corantes. Também é usado corre 
anestésico tópico em muitos borrifadores para garganta inflamada. 

O colesterol, mostrado na Figura 25.14, é um álcool bioquímico importante. O grupo OH forma somente um 
pequeno componente dessa molécula bem grande, de forma que o colesterol é apenas ligeiramente solúvel em 
água (0,26 g por 100 mL de H,0). O colesterol é um componente normal de nossos corpos; entretanto, quando pre- 
sente em quantidades excessivas, pode precipitar da solução. Ele precipita na vesícula biliar para formar protube- 
râncias chamadas cálculos biliares. Ele também pode precipitar contra as paredes das veias e artérias e, depois, 
contribuir para a alta pressão sangüínea e outros problemas cardiovasculares. A quantidade de colesterol em nos- 
so sangue é determinada não apenas pelo teor de colesterol ingerido, mas também por nossa dieta como um todo. 
Existem evidências de que a entrada calórica excessiva leva o organismo a sintetizar colesterol em excesso. 

Éteres (R — O - R') 

Os compostos nos quais dois grupos hidrocarbonetos estáo ligados a um oxigênio são chamados éteres. Os éte- 
res podem ser formados a partir de duas moléculas de álcool que liberam uma molécula de água. A reação é, assim, 
uma desidratação; ela é catalisada pelo ácido sulfúrico, que absorve a água para removê-la do sistema: 

CH.CH-, — OH + H — OCH,CH, — í 

CHjCHj — O — CHXR, + H,0 125.16] 

Uma reaçáo na qual a água é liberada a partir de duas substâncias é chamada reação de condensação. I Seções 

123 e 22.8) 

Os éteres são usados como solventes. Tanto o éter dietílico quanto o éter cíclico tetraidrofurano são solventes 
comuns para reações orgãmcas: 

ch 2 — ch 2 

CH 3 CH 2 — i > — CHtCH 3 

“ ch 2 ch 2 

Éter dietílico t etraidrofurano (THF) 


25.6 Compostos com um grupo carbonílico 

Vários dos grupos funcionais relacionados na Tabela 25.4 contém uma ligação dupla C = O. Esse grupo, em 
particular, de átomos é chamado de grupo carbonílico. O grupo carbonílico, com os átomos ligados ao carbono do 
grupo carbonílico, define vários grupos funcionais importantes que consideramos nesta seção. 

O O 

II II 

Aldeídos (R ^ e cetonas (R C R ) 

Nos aldeídos o grupo carbonílico tem no mínimo um átomo de hidrogênio ligado, como nos seguintes exemplos: 

O O 

II II 

H— C— H CH 3 — C— 1 1 

Metanal Etanal 

Formuldeído Aeelaldoído 

Nas cetonas o grupo carbonílico ocorre no interior de uma cadeia de carbonos e está, em conseqüênda, ladea- 
do por átomos de carbono: 


O 


O 


ch 3 — c— ch 3 ch 3 — c — ch 2 ch 3 


Propanona 2-butanona 

A co to na Metlloti Icelona 
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CS aldeídos e as cetonas podem ser preparados pela oxidação cuidadosamente controlada de alcoóis. É nor- 
ma imente tácil oxidá-los. A oxidação completa resulta na formação de CO, e H,0, como na queima do metanol: 


CH,OH($) + |0 : (s) * CO,(g) + 2H P(g) 


A oxidação parcial controlada para formar outras substâncias orgânicas, como aldeídos e cetonas, é realizada 
com a utilização de agentes oxidantes vigorosos, como ar, peróxido de hidrogênio (H.O,), ozônio (OO e dicromato 
de potássio (K 7 Cr : 0 7 ), 

Muitos compostos encontrados na natureza possuem um grupo funcional aldeído ou cetona. Os aroma lizan- 
tes de baunilha e de canela são aldeídos naturais. A carvona e a cânfora fornecem os sabores característicos das fo- 
lhas de hortelã e da semente de alcavaria. 

As cetonas são menos reativas que os aldeídos e usadas extensivamente como solventes. A acetona, que 
entra em ebulição a 56 "C, é a cetona mais utilizada. O grupo funcional carbonil fornece polaridade ao solven- 
te. A acetona é completamente miscivel em água e ainda dissolve uma grande variedade de substâncias orgânicas. 
A 2-butanona (CH 3 COCH,CH ; ), que entra em ebulição a 80 ’C, é também usada industrialmente como solvente. 


O 

T 

Ácidos carboxílicos (R C — OH) 



Abordamos primeiro os ácidos carboxílicos na Seção 16.10. Os ácidos carboxílicos contêm o grupo funcional 
carboxila, geralmente escrito como COOH. Esses ácidos fracos estão bem distribuídos na natureza e são comumen- 
te usados em produtos de consumo (Figura 2516(a)). São também importantes na fabricação de polímeros utiliza- 
dos para fazer fibras, filmes e tintas. A 


Figura 25.16 Os ácidos carboxílicos e 
ésteres são componentes de muitos 
produtos domésticos: (a) O espinafre e 
alguns materiais de limpeza contêm 
ácido oxálico; o vinagre contém ácido 
acético; a vitamina C é ácido 
ascórbico; as frutas cítricas contém 
ácido cítrico; e a aspirina é ácido 
acetilsalidlico (lambém um éster). 

(b) Muitas loções para queimadura de 
sol contêm benzocaína (um éster); 
alguns removedores de esmaltes de 
unhas é acetato de etila; os óleos 
vegetais, linhas de poliéster e aspirina 
também são ésteres. 


Figura 25.17 mostra as fórmulas estrutu- 
rais de vários ácidos carboxílicos. Obser- 
ve que os áridos oxálico e cítrico contêm 
dois e três grupos carboxílicos, respecti- 
vamente. Os nomes comuns de muitos 
ácidos carboxílicos são baseados em 
suas origens históricas. O áddo fórmico, 
por exemplo, foi anteriormente prepara- 
do pela extração a partir das formigas; 
seu nome c derivado da palavra latina 
fomica, que significa 'formiga'. 

Os áridos carboxílicos podem ser 
produzidos pela oxidação de alcoóis nos 
quais o grupo OH está ligado a um grupo 
CH ; , como etanol ou propanol. Sob con- 
dições apropriadas, o aldeído correspon- 
dente pode ser isolado como o primeiro 
produto de oxidação. Essas transforma- 
ções são mostradas para o etanol nas 
equações a seguir, nas quais (O) repre- 
senta um oxidante que pode fornecer 
átomos de oxigênio (como K 7 Cr,0 7 ): 


CHiCHy i| l + (O) 
Etanol 


CH 3 ‘ H 

Acetaldeido 


HtO 


[25.17] 


CH 3 >. i 1 + (O) 
Acetaldüido 


O 

• CHv Oil 

Ácido acético 


[25.18] 


A oxidação do etanol pelo ar a árido acético é responsável pelo azedamentn dos vinhos, produzindo vinagre. 
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Acido liíHco 


O 

H— C— OH 

Áddo melanóicu 

Acido (oroiico 


O o 


o HO— C 


HO 


-C— CH-,— C— CH-, 


-OH 


OH 



AcMu %.íinc o 


Ácido acctilsalicíliro 

Aspirina 




f 

CHj — < -OH 

Ácido etanóico 

Acido acético 


HO— C— C— OH 
Acido oxãlicp 



Ácido fenilmetanóico 

Ácido tvnrôko 


Figura 25.1 7 Fórmulas estruturais de vários ácidos carboxílicos comuns. Os nomes regulamentados pela lupac são dados 
para os ácidos monocarboxílicos, mas eles geralmente são chamados por seus nomes comuns. 


O ácido acético pode também ser produzido pela reação do metanol com o monóxido de carbono na presençr 
de catalisador de ródio: 


CHji >H + O > 


O 

CH,— > UH 


[25.191 


Essa reação envolve, de fato, a inserção de uma molécula de monóxido de carbono entre os grupos CH, e OH. 
Uma reação desse tipo é chamada carbonilação. 

O 

II 

Ésteres (R — C- O — R') 

Os ácidos carboxílicos podem sofrer reações de condensação com os alcoóis para formar ésteres: 


CH,— i 1 1H + I IO— CH 2 CH 3 * CH, — < i >- CHjCH, + I HO 

Áddo acético Etanol Acetaldeido 


[25.20] 


Os ésteres são compostos de forma que o átomo de H de um grupo carboxílico seja substituído por um do grupo 
hidrocarboneto: 


Q 

I 

— c— o-c— 


A Figura 25.16(b) mostra alguns ésteres comuns. Os ésteres são nomeados usando-se inicialmente o grupo do 
qual o ácido é derivado e depois o grupo do qual o álcool é derivado precedido da palavra 'de'. 

Os ésteres geralmente têm cheiro agradável. Eles são quase sempre responsáveis pelos aromas agradáveis das 
frutas. O acetato de pendia (Cl l^COOClFCHiCHjCHXH,), por exemplo, é responsável pelo cheiro de banana. 

Quando os ésteres são tratados com ácido ou base em solução aquosa, são hidrolisados, isto é, a molécula é 
dividida em seus componentes de álcool e ácido: 


O 

II 

CH 3 CH 2 — t O— CH 3 + Na + OH * 

Propionato de meti In 


O 

CH 3 CH 2 — C O + Na + + CH 3 0H 
Propionato de sódio Metanol 


[25.21] 


Nesse exemplo a hidrólise é realizada em meio básico. Os produtos da reação são sal de sódio do ácido carboxí- 
lico e álcool. 
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Figura 25.18 A saponificação de 
po^duras e óleos têm sido usada há 
-Hiito tempo para fazer sabão. Essa 
gravura mostra uma etapa do processo 
de fabricação de sabào durante 
meados do século XIX. 



A hidrólise de um éster na presença de uma 
base é chamada saponificação, termo que vem 
da palavra latina para sabão (sapo/r). Os ésteres 
naturais incluem gorduras e óleos. No processo 
de fabricação de sabão, gordura animal ou óleo 
vegetal estável é fervido com base forte, geral- 
mente NaOH. O sabão resultante consiste em 
uma mistura de sais de sódio de ácidos carboxí- 
licos de cadeia longa (chamados ácidos gordu- 
rosos), que se formam durante a reação de 
saponificação (Figura 25.18). 


COMO FAZER 25.6 


Em uma solução básica, os ésteres reagem com o íon hidróxido para formar sal do ácido carboxílico e álcool a partir d» 
qual o éster é constituído. Dê o nome de coda um dos seguintes ésteres e indique os produtos de suas reações com base 
aquosa. 


(a) 



? 

C— OCH^CR, 


O 

II 

(b) CHjCHiCHi — C — O 



Solução 

Análise: foram dados dois ésteres e pede-se nomeá-los e determinar os produtos formados quando sofrem hidrólise 
(rompe-se em um álcool e um íon carboxilato) em solução básica. 

Planejamento: os ésteres são formados pela reação de condensação entre um álcool e um ácido carboxílico. Para dar 
nome a um éster devemos analisar sua estrutura e determinar as identidades do álcool e do ácido a partir dos quais ele 
é formado. Podemos identificar o álcool adicionando um OH ao grupo alquil ligado ao átomo de O do grupo carboxí- 
lico (COO). Podemos identificar o ácido pela adição de um grupo H ao átomo de O do grupo carboxílico. A primeira 
parte do nome de um éster indica a parte do ácido, e a segunda a parte do álcool. O nome obedece à maneira de os éste- 
res sofrerem hidrólise em base, reagindo com a base para formar um álcool e um ànion carboxilato. 

Resolução: (a) Esse éster é derivado do etanol (CH,CH,OH) e do ácido benzóico (QH^COOH). Seu nome conseqüen- 
temente é benzoato de etila. A equação iônica líquida para a reação do benzoato de etila com o íon hidróxido dá-se 
como segue: 



OCH 2 CH 3 (fl!j) 


OH (flij) 


■» 



O 

II 

C — O- (aq) + HOCH : CH 3 (í« 7 ) 


Os produtos são o íon benzoato e o etanol. 

(b) Esse éster é derivado do íenol (C„H,OH) e do áddo butírico (CH 1 CH,CH,COOH). O resíduo a partir do feno! é 
chamado grupo fenil. O éster é, dessa forma, chamado butirato de fenila. A equação iônica líquida do butirato de teni- 
la com o íon hidróxido é como segue: 


O 

II 

CffiCHjCT-bC 


I 


OH~(íkj) 


O 


CH,CH 2 CH 2 C — O-(atf) + 



Os produtos são o íon butirato e íenol. 
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PRATIQUE 

Escreva a fórmula para o éster formado pelo álcool propílico e pelo ácido propiônico. 

O 

li 

Resposta: CH^CHjC — O — CH jCHjCHi 

Aminas e amidas 

As aminas são bases orgânicas. (Seção lf>.7)Elas têm a fórmula geral R V N, onde R pode ser H ou um grupo 
hidrocarboneto, como nos seguintes exemplos: 


As aminas que contêm um hidrogênio ligado ao nitrogênio podem sofrer reações de condensação com os áci- 
dos carboxílicos para formar amidas: 


CH 3 c — OH + H-NfCHj), * CH 3 ( — N(CH : ,h + H : Q 

Podemos considerar o grupo funcional amida derivado de um ácido carboxílico com um grupo NR, substitu- 
indo OH do ácido, como nesses exemplos adicionais: 


onde R c R' são grupos orgânicos, é o grupo-chave funcional nas estruturas das proteínas, como veremos na Seção 25.9. 


madn quiral (do grego cheir, 'mão'). {Seção 24A). Os compostos contendo áto- 

mos de carbono com quatro grupos diferentes ligados são inerentemente quirais. Um 

álomo de carbono com quatro grupos diferentes ligados é chamado cenlro-quiral. Por exemplo, a fórmula estrutu- 
ral do 2-bromopentano é: 




Etilamina 


Trimetílamina 


Fenilamina 

-Vnilinj 


O 


O 




II 


[25.22] 



Etanamida 

Aictamída 


Fenilmetanamida 

Bfivamída 


A união de amida. 



H 


25.7 Quiralidade em química orgânica 


Uma molécula que possui uma imagem especular não-superponível é cha- 



ANIMAÇÀO 

Quiralidade 


Br 
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Figura 25. 1 9 Duas formas 
enanlioméricas do 2-bromopentano. 
Os isômeros de imagens especulares 
não são superponíveis. 



Os quatro grupos ligados ao segundo carbono são diferentes, tornando-o centro-quiral. A Figura 25.19 ilustra 
as duas imagens especulares náo-superponíveis dessa molécula. Se você imaginar tentar passar a molécula do 
lado esquerdo para o lado direito e virá-la de todas as maneiras possíveis, concluirá que ela não pode ser superpos- 
ta ã molécula do lado direito. Imagens especulares não-superponiveis são chamadas isômeros óticos ou enimtiôme- 
ros. íSet.i' 24.4 Os químicos orgânicos usam os rótulos/? e S para distinguir as duas formas. Não precisamos 
detalhar as regras para decidir sobre os rótulos. 

Os enantiômeros, como as duas formas do 2-bromopentano mostradas na 
animação Figura 25.19, têm propriedades físicas idênticas, tais como pontos de fusão e 

JJL Aih díde ótica ebulição, e propriedades químicas idênticas quando eles reagem com reagentes 

' não-quirais. Apenas em um ambiente quiral eles exibem comportamentos dife- 

rentes. Uma das mais interessantes propriedades das substâncias quirais é que 
suas soluções podem girar o plano de luz polarizada, como explicado na Seção 24.4. 

A quiraiidade é muito comum em substâncias orgânicas. Entretanto, geralmente não é observada, porque, 
quando uma substância quiral é sintetizada em uma reação química normal, as espécies enantioméricas são forma- 
das em quantidades precisamente iguais. A mistura resultante de isômeros é chamada mistura racêmica. Uma mis- 
tura racêmica de enantiômeros não roda o plano de luz polarizado porque as duas formas rodam a luz em 
extensões iguais para sentidos opostos. (Seção 24 4) 

.As substâncias naturais normalmente são encontradas apenas como um enantiõmero. Um exemplo é o ácido 
tartárico, que tem fórmula estrutural: 1 


1 1— C— OH 

I 

H— C-OH 
COOH 

Esse composto não tem um, mas dois centros quirais. Ambos ns átomos de carbono mais internos estão ligados 
a quatro grupos diferentes. O ácido tartárico é encontrado na natureza como o ácido livre, como sal de cálcio ou po- 
tássio, em extratos de frutas, e especialmente como cristais depositados durante a fermentação do vinho. A forma 
natural é oticamente ativa em solução. O ácido tartárico é típico; muitas moléculas biologicamente importantes são 
quirais. Na Seção 25.9 examinaremos os aminoácidos, os quais (exceto a glicina) são quirais e encontrados na natu- 
reza apenas como um dos enantiômeros. 

Muitos medicamentos importantes na medicina humana são substâncias quirais. Quando um medicamento é 
administrado como uma mistura racêmica, geralmente acontece de apenas um dos enantiômeros ter resultados 
benéficos. O outro fixa inerte ou aproximadamente inerte, podendo até ter efeito nocivo. Por essa razão, uma gran- 
de atenção tem sido dada nos anos recentes aos métodos para sintetizar o enanhômero desejado de medicamentos 
quirais. Sintetizar apenas um dos enantiômeros de uma substância quiral pode ser muito difícil e dispendioso, mas 
os benefícios valem o esforço. As vendas mundiais de medicamentos de enanhômero único somam mais de 125 bi- 
lhões de dólares por ano! Como exemplo, o analgésico não-esteróide ibuprofeno (comercializado sob os nomes re- 
gistrados de Advil™, Motrin e Nuprin™) é uma molécula quiral vendida como mistura racêmica. Entretanto, 
uma preparação que consiste apenas em enanhômero ativo alivia a dor e reduz a inflamação muito mais rapida- 
mente que a mistura racêmica. A aprovação para o mercado da versão de enanhômero único dessa droga, o 


1 Louis Pasteur descobriu a quiral idade enquanto estudava amostras cristalinas de sais de ácido tartárico. 
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Figura 25.20 Fórmula estruturai 
e modelo molecular de 
preenchimento de espaço do 
5-ibuprofeno. 


S-ibuproíeno (Figura 25.20), está cm processo de obtenção no órgão norte-ameTicano com a utilização médica pela 
Food and Drug Administration. 

25.8 Introdução à bioquímica 

Os vários tipos de grupos funcionais orgânicos abordados nas seções 25.5 e 25.6 geram vasta matriz de molécu- 
las com reatividades químicas muito específicas. Em nenhum lugar essa especificidade é mais aparente q ue na bio- 
química — a química dos organismos vivos. 

Antes de abordarmos as moléculas bioquímicas, podemos fazer algumas observações gerais. Como veremos, 
muitas moléculas biologicamente importantes são bem grandes. A síntese dessas moléculas é um aspecto notável 
da bioquímica, que coloca grandes demandas aos sistemas químicos nos organismos vivos. Os organismos cons- 
troem biomoléculas a partir de substâncias menores e mais simples disponíveis na biosfera. A síntese de moléculas 
maiores requer energia porque a maioria das reações é endotérmica. A fonte fundamental dessa energia é o Sol. Os 
mamíferos e outros animais praticamente não têm capacidade para usar a energia solar diretamente; em vez 
disso, dependem da fotossíntese vegetal para suprir grande parte das necessidades energéticas. (Seção 
24.2) 

Além das grandes quantidades de energia necessárias, os organismos vivos são altamente organizados. A com- 
plexidade de todas as substâncias que constituem até o mais simples organismo unicelular e as relações entre os 
diversos processos químicos ocorridos são verdadeiramente impressionantes. Em termos termodinâmicos, os sis- 
temas vivos possuem entropias muito menores que as das matérias-primas, a partir das quais eles são formados. 
Assim, a química dos sistemas vivos deve resistir continuamenle à tendência no sentido de maior entropia, neces- 
sária peia segunda lei da termodinâmica. — (" A química e a vida Seção 19 2 1 A manutenção de alto grau de or- 
ganização coloca exigências adicionais de energia nos organismos. 

Temos mostrado algumas aplicações bioquímicas importantes das noções químicas fundamentais nos qua- 
dros "A química e a vida" que aparecem neste livro. O restante deste capítulo servirá apenas como breve introdu- 
ção aos outros aspectos da bioquímica. Todavia, você observará a formação de alguns padrões. A ligação de 
hidrogênio (Seção 1 1.2), por exemplo, é cruda) para a função de muitos sistemas bioquímicos, e a geometria das 
moléculas pode governar a importância e a atividade biológica delas. Muitas das grandes moléculas nos sistemas 
vivos são polímeros (Seção 12.2) de moléculas menores. Esses biopolímeros podem ser classificados em três cate- 
gorias abrangentes: proteínas, polissacarídeos (carboidratos) e ácidos nucleicos. Abordaremos essas classes de bio- 
polímeros nas seções 25.9, 25.10 e 25.11, respectivamenle. 


25.9 Proteínas 


As proteínas são substâncias macromoleculares presentes em todas as células vivas. Aproximadamente 50% 
da massa seca de nosso corpo é proteína. As proteínas servem como prindpal componente estrutural dos teddos 
animais; são parte fundamental da pele, das unhas, das cartilagens e dos mús- 
culos. Outras proteínas catalisam reações, transportam oxigênio, funcionam -m animação 
como hormônio para regular processos específicos do corpD e realizam outras Proteínas e aminoaddos 

tarefas. Quaisquer que sejam suas funções, todas as proteínas são quimicamen- ' ' 
te similares, sendo compostas das mesmas unidades fundamentais, chamadas 
aminoáddos. 
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Aminoácidos 

As unidades fundamentais de todas as proteínas são os aminoácidos a, substâncias nas quais o grupo amino está loca- 
lizado no átomo de carbono imediatamente adjacente ao grupo carboxílico. A fórmula geral para um aminoaddoa 
é representada de duas maneiras: 


Jl ? 

HA- C— C— OH ou • 

I 

R R 

A forma duplamente ionizada, chamada de zwitterion, geralmente predomina em valores de pH aproximada- 
mente neutros. Essa forma resulta da transferência de um próton do grupo carboxílico para o grupo básico amina. 

e*c ("A química e a vida", Seção 16.10) 

Os aminoácidos diferem entre si na natureza dos grupos R. A Figura 2521 mostra as fórmulas estruturais de vários 
dos 20 aminoácidos normalmcnte encontrados na maioria das proteínas. Nossos corpos podem sintetizar dez desses 
20 em quantidades suficientes para nossas necessidades. Os outros dez devem ser ingeridos e são chamados ami- 
noácidos esseticiais porque são componentes necessários de nossa dieta. 

O átomo de carbono u dos aminoácidos, que carrega tanto o grupo amónio quanto o grupo carboxilato, tem 
quatro grupos diferentes ligados a ele. : Os aminoácidos são, portanto, quirais. A Figura 2522 mostra os dois enan- 
tiômeros do aminoácido alanina. Por razões históricas, as duas formas enantioméricas dos aminoácidos são nor- 
malmente distinguidas pelos rótulos D (do latim dexter, 'direita') e L- (do latim laevus, 'esquerda'). Todos os 
aminoácidos normalmente encontrados nas proteínas são 'canhotos', isto é, todos têm configuração L- no centro de 
carbono (exceto a glieina, que não é quiral). Apenas aminoácidos com essa configuração no centro de carbono qui- 
ral formam proteínas nos organismos vivos. 


H-k' 


” V 

N— Ç— C— O 




Figura 25.21 Fórmulas estruturais 
condensadas para vários aminoácidos, 
com a abreviatura de três letras para 
cada ácido. Os ácidos sáo mostrados 
na forma zwitteriônica, na qual 
existem em água a um pH 
aproximadamente neutro. 


H 3 N* O 

I I 

1 1— c— c— cr 
I 

H 

Glieina (Gli ou Gly) 


1-UN^ O 

I II 

CH — C— C— cr 

I 

H 

Alanina (Ala) 


H 3 N + O 

1 1 

CH— CH— C— C— O' 


cl 


Valina (Vai) 



HtN + O 

I II 

CH : — C— C— O* 


H 


Fenilalanina (Fen ou Phe) 


O H,N^ O 

-| 1 

HO— C -CH,— C— C— O 

* I 

H 

Ácido aspártico (Asp) 


T 1 T II 

HO C— CH : -CH — ç— c— O HO— CH,— ç— c— O 


H^N + O 


H 3 N + O 


H 

Árido glutâmico (Glu) 


H 

Serina (Ser) 


H f ? 


Hv\ 


? 


HS— CH ; — C— C— O - H,N — (CH,)^ — C — C — O' 

H H 

Cisteína (Cis ou Cys) lisina (Lis ou Lys) 


• • :eção é a glieina, para a qual R=H. Para esse aminoácido, existem dois átomos de H no carbono a. 
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COOH 


Figura 25.22 A alanina é quiral e, 
em decorrência disso, tem dois 
enantiômeros, os quais são imagens 
especulares nâo-superponíveís um 
do outro. 



MODELO J-D 
Enantiômeros da alanina 


Polipeptídeos e proteínas 

Os aminoácidos são unidos nas proteínas pelos grupos amida, um dos grupos funcionais apresentados na 
Seção 25.6: 


O 

R— C— \— R 

H 


Cada um desses grupos amida é chamado ligação peptídica quando for formado pelos aminoácidos. Uma Li- 
gação peptídica é formada por uma reação de condensação entre o grupo carboxílico de um aminoáddo e o grupo 
amina de outro. A alanina e a glicina, por exemplo, podem reagir para formar o dipeptídeo glicilalanina: 


H O 

+ I I! 

H 3 N— C— ( -o 
H 

Glicina (Gli ou Gly) 



Glicilalanina (Gli - Ala) 


+ H,U 


[25.23] 


O aminoáddo que fornece o grupo carboxílico para a formação de uma li- 
gação peptídica é nomeado primeiro, com terminação «7; em seguida, o ami- 
noáddo que fornece o grupo amina é nomeado. Com base no código de três 
letras para os aminoáddos da Figura 25.22, a glidlalamina pode ser abreviada 
como Gli-Ala. Nessa notação, entende-se que o grupo amino que não reagiu 
está à esquerda e que o grupo carboxílico que não reagiu está à direita. O ado- 
çante artificial aspartame (Figura 25.23) é o éster metílico do dipeptídeo do áci- 
do aspártico e da fenilalamina: 


H Q 

I 

HiN — C 


V ? 

— N— C— C— O— CH , 


<píj H 

C— OH 


O 






200 RftCKETS 
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SHMNCSEE nnníSj 
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FAT 
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Figura 25.23 O adoçante at*>3 
aspartame é o éster metflico ~ 
dipeptídeo. 
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COMO FAZER 25.7 

Desenhe a fórmula estrutural para o analilglicenilserina. 

Solução 

Análise; foi dado o nome de uma substância com ligações peptidieas e pede-se escrever sua fórmula estrutural. 

Planejamento; o nome dessa substância sugere que três aminoácidos — alanina, glicina e serina — foram unidos, for- 
mando um tripeptideo. Ohserve que a terminação - il foi adicionada a cada aminoácido, exceto para o último, a serina. 
Por convenção, o primeiro aminoácido nomeado (alanina, nesse caso) tem grupo amino livre, e o último (a serina), 
grupo carboxílko livre. Assim, podemos construir a fórmula estrutural do tripeptídio a partir de suas unidades fun- 
damentais de aminoácidos (Figura 25.21). 

Resolução: inicialmontr combinamos o grupo carboxílico da alanina com o grupo amino da glicina para formar uma 
ligaçào peptidica c, depois, o grupo carboxílico da glidna com o grupo amino da serina para formar outro grupo pep- 
Udico. Esse tripeptideo resultante consiste em três 'unidades fundamentais - de ligações peptidicas: 


Grupo amino » Grupo carboxílico 


H O 

H O 


H O 

1 II 

1 II 


1 .1 

H-N — C— C 

-N — C — C 

1 I 


n — c — c— cr 

CH, 

H H 


1 

H CHiOH 


Ala Gti Ser 


Podemos abreviar esse tripeptideo como Ala-Gli-Ser. 

PRATIQUE 

Dê o nome do dipeptideo que tem a seguinte estrutura e forneça sua abreviatura: 


HjN 


.Tf ÍJ 

— C— C— N— C— C— 




HOCHj H 



O 


Resposta: árido serilaspártico; Ser- Asp. 


Os polipeptídeos são formados quando um grande número de aminoácidos é unido por ligações polipeptídi- 
cas As proteínas são moléculas polipeptídicas lineares (isto é, não- ramificadas) com massa molecular variando de 
aproximadamente 6 mil a 50 milhões il Uma ver que 20 aminoácidos diferentes são unidos nas proteínas e porque 
as proteínas consistem em centenas de aminoácidos, o número de arranjos possível nas proteínas é inicialmente ili- 
mitado. 

Estrutura da proteína 

O arranjo, ou seqüência, dos aminoácidos ao longo de uma cadeia proteica é chamado estrutura primária. 
A estrutura primária fornece à proteína sua identidade única. Uma variação até mesmo em um aminoácido 
pode alterar as características bioquímicas da proteína. Por exemplo, a anemia falciforme é uma desordem genéti- 
ca resultante de uma única substituição em uma cadeia proteica na hemoglobina. A cadeia afetada contém 146 
aminoácidos. A substituição de um único aminoácido com uma cadeia lateral de hidrocarboncto por um que tem 
um grupo funcional árido na cadeia lateral altera as propriedades de solubilidade da hemoglobina, e o fluxo nor- 
mal de sangue é impedido. CA quinn a i a \ uia" Seção 13.6) 

As proteínas nos organismos vivos não são simplesmente cadeias longas, flexíveis, com formas aleatórias. Em 
vez disso, as cadeias formam espirais ou esticam-se de maneiras específicas. A estrutura secundária de uma proteína 
refere-se a como os segmentos da cadeia proteica estão orientados em um padrão regular. 

Um dos arranjos de estrutura secundária mais importante e comum é o de hélice-a, proposta primeiro por Li- 
nus Pauling e R. B. Corey. O arranjo helicoidal é mostrado na forma esquemática na Figura 25.24 Imagine enrolar 
uma ionga cadeia proteica de maneira helicoidal ao redor de um longo cilindro. A hélice é mantida na posição por 
ligação de hidrogênio entre as ligações N — H e os oxigénios de grupos carboxüicos próximos. A ineli- 
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Figura 25.24 Uma estrutura em 
hélice u para uma proteína. O símt : : 
R representa qualquer uma das vána: 
cadeias laterais mostradas na Figura 


25 . 21 . 



MODELO 3-D 
DNA 


nação da hélice e o diâmetro do cilindro devem ser de tal forma que (t ) nenhum ângulo de ligação esteja tension. 
do e (2) os grupos funcionais N — H e C = O em lados adjacentes estejam em posições apropriadas para as ligaçõc s 
de hidrogênio. Um arranjo desse tipo é possível para alguns aminoácidos ao longo da cadeia, mas não para outro - 
As moléculas proteicas maiores têm um arranjo a helicoidal intercalado com seções nas quais a cadeia é uma espi- 
ral aleatória. 


Origens da quiralidade nos sistemas vivos 


A química e a vida 

A presença de uma 'tendência de ser canhoto ou destro' 
nas moléculas que constituem os sistemas vivos c- um aspec- 
to-chave da vida na Terra. A insistência da natureza em ape- 
nas uma forma quiral nas moléculas da vida é chamada 
.<moquiralidade. Como surgiu a dominância dos /.-arrunoáci- 
dos? Por que as hélices naturais das proteínas e do DNA, que 
abordaremos na Seção 25.1 1, sáo todas hélices viradas para a 
direita? A homoquiralidade poderia ler surgido aleatoria- 
mente durante a evolução ou porque ela foi 'semeada' de al- 
gum modo no início da vida. Uma teoria é de que a 
quiralidade foi introduzida anteriormente na história evolu- 
cionária da Terra, pela semeadura por aminoácidos quirais 
que caíram no planeta do espaço. 

O exame do meteorito Murchison, que caiu na Terra, re- 
velou a presença de aminoácidos. Para alguns dos ácidos, 
parece haver um excesso da torma L-. Uma teoria propõe 
que os aminoácidos quirais poderiam ter sido sintetizados 
no espaço interestelar pela ação da luz das estrelas polariza- 
da drcularmente.’ Os astrônomos na Austrália observaram 


receníemente a polarização circular na luz infravermelho de 
uma região de nascimento intenso de estrela na galáxia Orion. 
Esses trabalhadores calcularam que um grau semelhante de 
polarização circular poderia estar presente na luz ultru\ u - 
leta e visível a partir dessa fonte. A luz, que tem energia ne- 
cessária para quebrar as ligações químicas, se polarizada cir- 
cularmcnte, poderia dar origem a novas moléculas quirai- 
com uma preferência para um enantiômero sobre o outro 
Talvez a homoquiralidade que observamos na Terra hoie te- 
nha surgido, por um processo de amplificação e refinamer-.: 
no curso do desenvolvimento evolucionário, a partir de mo- 
léculas formadas no espaço interestelar quando o plar*^ 
era mais jovem. 


* A luz polarizada circularmente é semelhante i I— 
polarizada no plano, como mostrado na Figure !d 
exceto que o plano gira continuamente para a l--v_ .- x. 
para a direita. Assim, de certo modo, a luz p> z - -x‘ u 
rircularmente é qun-al. 
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A forma total de uma proteína, determinada pelos dobramentos, pelas tor- 
ções e seções de estrutura a helicoidal em tubo, é chamada de estrutura terciá- 
ria. A Figura 24.11 mostra a estrutura terciária da mioglobina. proteína com 
massa molecular de aproximadamente 18 mil u que contêm um grupo henie 
(Soção 24.2) Observe as seções helicoidais da proteína. 

A mioglobina é uma proteína globular, que se dobra de forma compacta, 
aproximadamente esférica. As proteínas globulares geralmente são solúveis 
em água e moveis dentro das células. Elas têm funções não-estruturais, como 
mmbate a invasão de objetos estranhos, transporte e armazenamento de oxi- 
génio e ação como catalisador. As proteínas fibrosas formam uma segunda clas- 
se de proteínas Nessas substâncias as espirais longas se alinham de maneira 
mais ou menos paralela para formar fibras longas insolúveis em água. As pro- 
teínas fibrosas fornecem integridade estrutural c força a muitos tipos de teci- 
dos e são os principais componentes dos músculos, tendões e cabelo. 

A estrutura terciária de uma proteína é mantida por meio de muitas inte- 
rações diferentes. Determinados dobramentos da cadeia proteica levam a um 
arranjo de energia mais baixa (mais estável) que outros padrões de dobramen- 
to. Por exemplo, uma proteína globular dissolvida em uma soluçáo aquosa 
dobra-se de tal maneira que as partes de húlrocarbonetos apoiares fiquem co- 
berta> dentro da molécula, lunge das moléculas polares de água. Entretanto, n maioria das cadeias laterais áridas e 
hásicas mais polares projeta-se para a soluçáo onde ela possa interagir com as moléculas de água por interações 
ícm-dipolc dipolo-dipolo ou ligações de hidrogênio. 

L ma da- mais importantes classes de proteínas é a das enzimas, moléculas grandes de proteína que funcionam 
como catalisadores. (Seção 14.7) As enzimas normalmente catalisam apenas reações muito especificas, A es- 
trutura terciária delas em geral determina que apenas determinadas moléculas de substrato podem interagir com 
o sitio ath o da enzima (Figura 25.25). 


Figura 25.25 Estrutura gerada 
por computador de uma enzima 
mostrando a espinha dorsal' de 
carbono como uma fita. 

O substrato (mais ou menos ao 
centro da foto) é mostrado no 
sítio ativo. 


25.10 Carboidratos 


Os carboidratos são uma importante classe de substâncias naturais encontrada tanto na matéria vegetal quan- 
to na mau na animal. O nome carboidrato (hidrato de carbono) vem das fórmulas minimas para a maioria das 
substâncias dessa classe, que podem ser escritas como C.lFEO)^ Por exemplo, a glicose, o carboidrato mais abun- 
dante tem fórmula molecular C ft H,,0 N . ou C.,(H 3 0)^. Os carboidratos não são na realidade hidratos decarbono; 
em vez disso, sáo aldeídos e cetonas polidroxílicos. A glicose, por exemplo, é um açúcar de aldeído com seis 
carbono» enquanto a frutose, o açúcar muito presente nas frutas, é um açúcar de cetona de sds carbonos (Figura 
25.2b). 



H 


H-t— OH 

H— C — OH 


IO — Cj! — H 

HO— (j?— H 

H— C— OH 

H— C— OH 

H— C— OH 

H-C-OH 

H-2C— OH 

H— C— OH 

H 

1 

H 

Glicose 

Frutosc 


Figura 25.26 Estruturas lineares 
da glicose e da (rutose. 


A glicose, tendo grupos funcionais tanto de álcool quanto de aldeído, e 
tendo uma espinha dorsal razoavelmente longa e flexível, pode reagir com ela 
mesma para formar uma estrutura cíclica, como mostrado na Figura 25.27. Na 
realidade, apenas uma pequena porcentagem das moléculas de glicose está na 
forma de cadeia aberta em solução. Apesar de o anel ser sempre desenhado 
como se fosse plano, as moléculas de fato não são planas por causa dos ângu- 
los tetraédrícos de ligação ao redor dos átomos de C e O do anel. 

A Hgura 25.27 mostra que a estrutura cíclica da glicose pode ter duas orien- 
tações relativas Na forma a, o grupo OH no carbono 1 e o grupo CH : OH no 
carbono 5 apontam em sentidos opostos Na forma/? eles apontam no mesmo 
sentido. Apesar de a diferença entre as formas a e/3 parecer pequena, ela tem 
enormes conseqüências biológicas, Como veremos em breve, essa pequena 
variação na estrutura explica a vasta diferença nas propriedades entre a celu- 
lose e o amido. 

A frutnse pode 'riclizar' para formar anéis de cinco ou seis membros. O 
anel de cinco membros forma-se quando o grupo OH no carbono 5 reage com 
o grupo carbnnil no carbono 2: 
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CH-.OH 


CHiOH 

J * 

C Q 


C— OH« — 

H /I V 

4 1/ H \s° 

ivívSi.oh i\.ivri 

•S HO CHiOH 


_ HA X 


HO 


'C' 

I 

H 


OH 

I 

C 


[25.24] 


T 

H 


O anel de seis membros resulta da reaçao entre o grupo OH no carbono 6 com o grupo carbonil no carbono 2. 



H OH 

«-Glicose 



Figura 25.27 A glicose reage com ela 
mesma para formar duas estruturas 
cíclicas de seis membros, denominadas 
a efi. 



I I 

H OH 
^-Glicose 


COMO FAZER 25.8 

Quantos átomos de carbono quiral existem na forma de cadeia aberta da glicose (Figura 25-26)? 


5olução 

Análise: dada a estrutura da glicose, pede-se determinar o número de carbonos quirais na molécula. 
Planefamento: um carbono quiral tem quatro grupos de átomos diferentes ligados a ele (Seção 25.7). 

Resolução: os átomos de carbono numerados 2, 3, 4 e 5 têm, cada um, quatro grupos diferentes ligados a eles, como in 
dícado aqui: 


O 

II 


9 


9 

hJ 


H— C 


h-4 

~h-^c— fõiT| 

J 

H— C — OH 


j 

H— C — OH 

HO— — H 

[HOpÇ-fH - 

HO— — H 


H^Ç— OH 
H-^C— OH 
H— C— OH 

I 

H 


H— *C — OH 
H— C — OH 
H— C — OH 
H 



H— 


J _ 

H — — OH 
HO— — H 
H— C— 


OH 


1 


[ H-p(j!— fÕH 
H— *0— OH 

I 

H 


Os átomos de carbono 1 e 6 têm apenas três substituintes diferentes neles. Portanto, existem quatro átomos de ca rr - 
quirais na molécula de glicose. 
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PRATIQUE 

Quantia átomos de carbono quiral existem na forma de cadeia aberta da frutose (Figura 25.26)? 
Resposta: três. 




Unidade de glicose rMcaruse Unidade de trutose Unidade de galactose I .u li~ Unidade de glicose 

Figura 25.28 Estruturas de dois dissacarídeos, a sacarose (esquerda) e a lactose (direita). 


Dissacarídeos 

Tanto a glicose quanto a trutose são exemplos de monossacarídeos, açúcares simples que não podem ser que- 
brados em moléculas menores por hidrólise com ácidos aquosos. Duas unidades de monossacarídeos podem ser 
unidas por uma reação de condensação para formar um disstioirídeo. As estruturas de dois dissacarídeos comuns, a 
sacarose (açúcar refinado) e a lactose (açúcar do leite), sâo mostradas na Figura 25.28. 

A palavra açúcar faz com que pensemos em doce. Todos os açúcares são doces, mas diferem no grau de doçura 
que percebemos quando os testamos. A sacarose é aproximadamente seis vezes mais doce que a lactose, ligeira- 
mente mais doce que a glicose, mas tem apenas metade da doçura da frutose. Os dissacarídeos podem reagir com a 
água (hidrolisados) na presença de um catalisador ácidu para formar os monossacarídeos. Quando a sacarose é hi- 
drolisada, a mistura dc glicose e frutose que se forma, chamada açúcar invertido , 3 é mais doce que o sabor da sacaro- 
se original. A calda doce presente nas frutas enlatas e nas guloseimas é, em grande parte, formada da hidrólise da 
sacarose adicionada. 

Polissacarídeos 

Os polissacarídeos são constituídos de muitas unidades de monossacarídeos unidos por um arranjo de liga- 
ções similar às mostradas para os dissacarídeos na Figura 25.28. Os polissacarídeos mais importantes são o amido, 
o glicogêrúo e a celulose, formados a partir de unidades de glicose repetitivas. 

O amido não é uma substância pura. O termo reíere-se a um grupo de polissacarídeos encontrado nos vegetais. 
Os amidos funcionam como o principal método de armazenar alimento em sementes e tubérculos vegetais. O mi- 
lho, a batata, o trigo e o arroz, todos contêm quantidades substanciais de amido. Esses produtos vegetais funcio- 
nam como principais fontes de energia alimentar necessária para os humanos. As enzimas no sistema digestivo 
catalisam a hidrólise do amido em glicose. 

Algumas moléculas de amido são cadeias não-ramificadas, enquanto outras são ramificadas. A Figura 25.29 
ilustra uma estrutura de amido não-ramificada. Observe, particularmente, que as unidades de glicose estão na for- 
ma a (isto é, o átomo de oxigênio em ponte está oposto aos grupos CH,OH). 


Figura 25.29 Estrutura de uma 
molécula de amido. A molécula 
consiste em muitas unidades do tipo 
da incluída entre colchetes, unidas por 
ligações de forma ou (Isto é, as 
1 gações C— O nas uniões de carbonos 
estão no lado oposto do anel a partir 
dos grupos CH 2 OH.) 




■ íTttu . ir imYrthb vem do fato de a rotação do plano de luz polarizada pela mistura glicusc-frutuse ser no sentido contránn, 
ou inverti d» daquele da solução de sacarose. 
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Figura 25.30 Estrutura da celulose. Como o amido, a celulose é um polfmero. A unidade repetitiva é mostrada entre 
colchetes. A uniào na celulose é da forma ft, diferente da do amido (Figura 25.29). 


O glicogènio é uma substância semelhante ao amido sintetizada no corpo. As moléculas de glicogènio variam 
na massa molecular de aproximadamente 5 mil até mais de 5 milhões U. O glicogènio age como uma espécie de 
banco de energia no corpo. Ele está concentrado nos músculos e no fígado. Nos músculos ele funciona como fonte 
imediata de energia; no fígado serve como o local de armazenamento de glicose e ajuda a manter um nivel de glico- 
se constante no sangue. 

A celulose forma a principal unidade estrutural dos vegetais. A madeira contém aproximadamente 50% de 
celulose; as fibras de algodão são quase inteiramente de celulose. A celulose consiste em uma cadeia 
não-ramificada de unidades de glicose, com massas moleculares médias maiores que 500 mil u. A estrutura da ce- 
lulose é mostrada na Figura 25.30. À primeira vista ela parece muito similar à do amido. Entretanto, na celulose, as 
unidades de glicose estão na forma P (isto é, o átomo de oxigênio em ponte está do mesmo lado dos grupos 
CH,OH). 

A distinção entre o amido e a celulose torna-se mais clara quando examinamos suas estruturas cm uma repre- 
sentação tridimensional, mais realística, como mostrado na Figura 25.31. As unidades de glicose individuais têm 
diferentes relações entre si nas duas estruturas. Por causa dessa diferença fundamental, as enzimas que hidrolisam 
rapidamente os amidos não hidrolisam a celulose. Assim, você poderia comer meio quilo de celulose e não obter 
absolutamente qualquer valor calórico dela. Mesmo que o calor de combustão por unidade de massa seja basica- 
mente o mesmo tanto para a celulose quanto para o amido. Meio quilo de amido, em comparação, representaria in- 
gestão calórica substancial. A diferença está no fato de que o amido é hidrolisado ã glicose, eventualmente oxidada 
com liberação de energia. Entretanto, a celulose não é rapidamente hidrolisada por enzimas presentes no organis- 
mo, passando assim pelo sistema digestivo relativamente sem modificações. Muitas bactérias contêm enzimas, 
chamadas celulase, que hidrolisam a celulose. Essas bactérias estão presentes nos sistemas digestivos de animais 
de pasto, como gado, que usam a celulose como alimento. 


Figura 25.31 Estruturas do amido (a) 
e da celulose (b). Essas representações 
mostram os arranjos geométricos das 
ligações ao redor de cada átomo de 
carbono. Os anéis de glicose são 
orientados de maneira diferente entre 
si nas duas estruturas. 


<a) 
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25 11 Ácidos nucleicos 


Os ácidos nucleicos são uma classe de biopolímeros transportadores das informações genéticas do organismo. 
Os ácidos desoxirribonucleicos (DNA) são moléculas enormes (Figura 1.2 (c)) cujas massas moleculares po- 
dem variar de 6 a 16 milhões u. Os ácidos ribonucleicos (RNA) são moléculas menores, com massas molecula- 
res na faixa de 20 mil a 40 mil u. Enquanto o DNA é encontrado basicamente nos núcleos das células, o RNA é 
encontrado na maioria das vezes fora do núcleo no citoplasma, o material não-nuclear incluído dentro da membra- 
na celular. O DNA armazena a informação genética da célula e controla a produção de proteínas. O RNA carrega a 
informação armazenada pelo DNA para fora do núcleo da célula para dentro do citoplasma, onde a informação 
pode ser usada na síntese de proteína. 

Os monõmeros dos ácidos nucleicos, chamados nucleotídeos, são tormados a partir das seguintes unidades: 

1. Uma molécula de ácido fosfórico, H,P0 4 

2. Um açúcar de cinco carbonos 

3. Uma base orgânica contendo nitrogênio 

O componente de açúcar do RNA é a ribose, enquanto o de DNA é a desoxirribose. 


Ribose Desoxirribose 




A desoxirribose difere da ribose apenas por ter um átomo de oxigênio a menos no carbono 2. 
As seguintes bases de nitrogênio são encontradas no DNA e no RNA: 



A base está ligada a uma molécula de ribose ou desoxirribose por uma ligação ao átomo de nitrogênio colorido. 
Um exemplo de nucleotideo no qual a base é a adenina e o açúcar é a desoxirribose é mostrado na Figura 25.32. 


Figura 25.32 Estrutura do ácido 
desoxiadenílico, nucleotideo formado a 
partir do ácido fosfórico, da 
desoxirribose e de uma base orgânica, 
a adenina. 


NFU 



Ln idade de desoxtrribnsc 
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Os ácidus nudeicos sdu polinucleotídeos formados pelas reações de condensação entre um grupo OH da -ari- 
dade de ácido fosfórico no nucleotídeo e um grupo OH do açúcar de outro nudeotídeo. A Figura 2533 mostra _ — 
parte da cadeia poUmérica de uma molécula de DNA. 

A molécula de DNA consiste em duas cadeias de áddo desoxirribonucleico ou fitas enroladas juntas na • 
de uma hélice dupla, como mostrado na Figura 25.34. 0 desenho ã esquerda (Figura 25.34(b)) foi simplificado y ■ 
mostrar os aspectos fundamentais da estrutura. Os grupos açúcar e fosfato formam a espinha dorsal de cada rit. 
As bases (representadas pelas letras T, A,CeG) estão ligadas aos açúcares. As duas fitas são mantidas juntas p. - 
atrações entre as bases em uma fita e aquelas em outra fita. Essas atrações envolvem tanto interações de dísper^ - - 
de London quanto ligações do hidrogénio. (Soçào 1 1 .2) Como mostrado na Figura 25.35, as estruturas da ur- 
na (T) c da adenina (A) as fazem pares perfeitos para ligação de hidrogênio. Analogamente, a citosina (C) e a guar - 
na (G) formam pares ideais para ligações de hidrogénio. Na estrutura de dupla hélice, consequentemente. c.id. 
timina em uma fita está oposta a uma adenina em outra fita. Dessa forma, cada 
citosina está oposta a uma guanina. A estrutura de dupla hélice com bases com- 
plementares nas duas fitas é o segredo para o entendimento de como o DNA 
funciona. 

As duas fitas de DNA desenrolam-se durante a divisão da célula, e novas fi- 
tas complementares são construídas nas fitas separadas (Figura 25.36). Esse 
processo resulta em duas estruturas de dupla hélice idênticas, cada uma con- 
tendo uma fila da estrutura original e uma fita recentemente sintetizada. Esse 
processo de replicação permite que a informação genética seja transmitida 
quando as células se dividem. A estrutura do DNA é, também, a chave para o 
entendimento da síntese de proleinas. da forma pela qual as viroses infectam as 
células e de muitos outros problemas de importância central para a biologia 
moderna. Entretanto, esses temas estão além do objetivo deste livro. Se você fi- 
zer disciplinas relacionadas à biologia ou á medicina, entretanlo, terá grande 
número de informações sobre tais problemas. 




Espinha 
dorsal de 
fosfato de açúcar 



O — p=o 


? 


Figura 25.33 Estrutura de ur^ 
polinucleotideo. Como o açúca- 
em cada nucleotídeo é a 
desonimbose, esse polinudee: 
é da forma encontrada no D‘-.- 


(a) 


(b) 


Figura 25.34 (a) Modelo gerado por computador da hélice dupla de um DNA. Os 
átomos mais externos representam as cadeias de fósfato-açúcar que se enrolam por 
fora. Dentro das cadeias estão as bases, (b) lustraçào esquemática da hélice dupla 
mostrando as interações de ligações de hidrogênio entre os pares de bases 
complementares. 
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Figura 25.35 Ligaç3o de hidrogénio entre os pares de bases complementares. As ligações de hidrogênio mostradas aqui 
sâo responsáveis pela estrutura de fitas duplas helicoidais do ONA, como mostrado na Figura 25.34(b), 



Figura 25.36 Representação esquemática da replicação do DNA. A fita dupla do DNA original desenrola-se pardalmente e 
novos nudeotídeos alinham-se em cada fita de maneira complementar. As ligações de hidrogênio ajudam a alinhar os novos 
nucleotídeos à cadeia de DNA original. Quando os novos nudeotídeos sâo unidos por reações de condensação, resultam em 
duas moléculas de DNA em hélice dupla idênticas. 
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COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 
O ácido pirúvico tem a seguinte estrutura: 

O O 

II II 

CH,— C— C— OH 

Ele é formado no corpo a partir do metabolismo de carboidrato. No músculo ele é reduzido a ácido lático durante o es- 
forço. A constante de dissociação ácida para o ácido pirúvico é 3,2 * Kr 7 , (a) Por que o ácido pirúvico tem constante dt 
dissociação ácida maior que a do ácido acético? (b) Você esperava que o ácido pirúvico existisse principalmente como 
ácido neutro cru como íans dissociados no tecido muscular, supondo pH de 7,4 e concentração de 2 * 1 0~* mol/L ? (c) O 
que você preveria para as propriedades de solubilidade do ácido pirúvico? Justifique sua resposta, (d) Qual éa hibri- 
dizaçáo dc cada átomo de carbono no ácido pirúvico? (e) Supondo os átomos de H como agentes redutores, escreva 
uma equação química balanceada para a redução do ácido pirúvico a ácido lático (Figura 25.17). (Apesar de os átomos 
dc H não existirem como tais cm sistemas bioquímicos, os agrntes redutores bioquímicos fomecrm hidrogênio para 
tais reduções.) 


Solução (a) A constante de ionização ácida para o ácido pirúvico deve ser um pouco maior que a constante para o 
ácido acético porque a função carbonila no átomo de carbono a exerce efeito retirador de elétrons no grupo carboxüico. 
No sistema C — O — H os elétrons são deslocados do hidrogênio, facilitando a perda do hidrogênio como um próton. 

ac (SeÇán Ih.Jil) 

(b) E'ara determinar a extensão de ionização, primeiro montamos o equilíbrio de ionização e a expressão da constante 
de equilíbrio. Usando RPv como símbolo para o ácido, lemos: 

hpv H + Pv 


K [H*][Pv | 
J IHPvl 


= 3,2 x 10 J 


Considere [Pv [ = x. Então a concentração de ácido não-dissolvido é 2 x KT* - x. A concentração de H* é fixada a 
4,0 - 10* (o antilog do valor do pH). Substituindo, temos: 


3 2 * ítr 1 


[4,0 x1Q~*J[x[ 
[2x10 4 -x] 


Calculando pam x, obtemos x[3,2 x 10"’ + 4,0 x IO"*! = 6,4 x 10"'. 

O segundo termo noscokhetes é desprezível comparado ao primeiro, de forma quex = |Pv"| = 6,4 x 10" 7 3,2 x 10” - 
2 x1o" 4 mol/L Essa é a concentração inicial de ácido, o que significa que praticamente todo o ácido foi dissociado. 
Poderíamos esperar esse resultado porque o ácido está bastante diluído e a constante de dissociação ácida é razoavel- 
mente alta. 


(c) O ácido pirúvico deve ser bastante solúvel em água porque tem grupos funcionais polares e um pequeno compo- 
nente de hidrocarboneto. Ele é misrível em água, etanol e éter dietílico. 

(d) O carbono no grupo metil tem hibridização sp J . O carbono contendo o grupo carbonil tem hibridização s ji~ por cau- 
sa da ligação dupla com o oxigênio. De maneira semelhante, o carbono do grupo carboxüico esta hibridizado s p 2 . 

(e) A equação química balanceada para essa reação é: 


O OH 

II I 

CHjCCOOH + 2(H) * CHjCCOOH 

H 


Essencialmente, o grupo funcional cetónico foi reduzido a um álcool. 



Estratégias na química 


E agora? 


Se você está lendo este quadro, você chegou ao final do li- 
vro. Parabenizamos você pela tenacidade e dedicação que 
mostrou para chegar tão longe! 

Como epílogo, oferecemos a estratégia de estudo final na 
forma de uma pergunta: o que você planeja fazer com o co- 
nhecimento de química obtido até aqui em seus estudas? 
Muitos de vocês farão outras disciplinas de química como 


parte das exigências do currículo. Para outros esta sera a u - 
lima disciplina formal em química. Independentemenu- «ia 
carreira que planejem seguir — se química, um dos campc^ 
da biomédica, engenharia, ou qualquer que seja espera- 
mos que este livro tenha aguçado sua apreciação respeito da 
química nn mundo ao seu redor. Se prestar atenção, poderá 
encontrará química diariamente, desde rótulos de alimentos 


95* 


Química: a ciência central 


; — i mentes até nas bombas de gasolina, equipamento 
. c r~r rte e no noticiário. 

r cotamos também lhe dar uma noção da natureza dinà- 
iru .i da química. A química está conslantemerile mudando. 
L>- pesquisadores químicos sintetizam novos compostos, 
desenvolvem novas reações, desvendam propriedades quí- 
micas que eram previamente desconhecidas, encontram no- 
vas aplicações para compostos conhecidos e aperfeiçoam as 
teorias. Você poderá participar da fascinante aventura da 


pesquisa química sendo parte de um programa de iniciação 
cientifica. Dadas todas as respostas que os químicos pare- 
cem ter, você poderá se surpreender com o grande número 
de perguntas que des ainda encontram para lazer. 

Finalmente, esperamos que você tenha gostado de usar 
este livro. Certamente nós gostamos de colocar muitas de 
nossas idéias sobre química no papeL Acreditamos realmente 
que ela se|a a ctènda central, que beneficia todos que apren- 
dem sobre ela e a partir dela. 


Resumo e termos-chave 


Introdução e Seção 25.1 Este capítulo introduz a 
química orgânica, que é o estudo dos compostos de car- 
bono (normalmente os compostos contendo ligações 
carbono-carbono), e a bioquímica, que é o estudo da 
química dos organismos vivos. Temos encontrado mui- 
tos aspectos de química orgânica rios capítulos anterio- 
res. O carbono forma quatro ligações em seus compostos 
estáveis. A ligação simples C — C e as ligações C — H 
tendem a ter baixa reatividade. As ligações que têm alta 
densidade eletrônica (como ligações múltiplas ou 
ligações com um átomo de alta eletronegatividade) 
tendem a ser os sítios de reatividade em um composto 
orgânico. Esses sítios de reatividade são chamados 
grupos funcionais. 

Seção 25.2 Os tipos mais simples de compostos or- 
gânicos sáo os hidrocarbonetos, constituídos apenas de 
carbono e hidrogênio. Existem quatro tipos principais 
de hidrocarbonetos: alcanos, alcenos, alemos e hidro- 
carbonetos aromáticos. Os alcanos são constituídos 
apenas de ligações simples C — CeC — H.Os alcenos 
contêm uma ou mais ligações duplas carbono-carbono. 
Os alcinos contêm uma ou mais ligações triplas carbo- 
no-carbono. Os hidrocarbonetos aromáticos contêm 
arranjos cíclicos de átomos de carbono ligados por meio 
tanlo de ligações a quanto de Ligações .t deslocalizadas. 
Os alcanos são hidrocarbonetos saturados; as outros 
são insaturados. 

Seção 25.3 Os alcanos podem formar cadeias linea- 
res, ramificadas e arranjos cíclicos. Os isómeros são 
substâncias que possuem a mesma fórmula molecular, 
mas diferem nos arranjos dos átomos. Em isómeros es- 
truturais os arranjos de ligação dos átomos diferem. 
Aos diferentes isómeros sáo dados diferentes nomes 
sistemáticos. A nomenclatura de hidrocarbonetos e ba- 
seada na cadeia continua mais longa de átomos de car- 
bono na estrutura As localizações dos grupos alquila, 
que so ramificam da cadeia, são especificadas por nu- 
meração ao longo da cadeia de carbono. Os alcanos com 
estruturas cíclicas sáo chamados cicloalcanos. Os alca- 
nos são relativamenle não-rralivos. Entretanto, eles so- 
frem combustão ao ar e sua principal utilização ê como 
fonte de energia de calor produzida pela combustão. 


Seção 25.4 Os nomes dos alcenos e alcinos têm base 
na cadeia continua mais longa de átomos de carbono 
que contém a ligação múltipla, e a localização da liga- 
ção múltipla é especificada por um pa*fixo numérico. 
Os alcenos não exibem apenas isomerismo estrutural, 
mas também isomerismo geométrico (an-trims). Nos 
isómeros geométricos as ligações são as mesmas, mas 
as moléculas têm diferentes geometrias. O isomerismo 
geométrico é possível em alcenos porque a rotação ao 
redor da ligação dupla C = C é restrita. 

Os alcenos e alcinos sofrem rapidamente reações de 
adição nas ligações múltiplas carbono-carbono. As adi- 
ções de ácidos, como HBr, prosseguem por uma etapa 
determinante da velocidade na qual um próton é trans- 
ferido para um dos átomos de carbono do alceno ou do 
alcino. .As reações de adição são difíceis de ser realiza- 
das com hidrocarbonetos aromáticos, mas as reações de 
substituição são mais facilmente realizadas na presen- 
ça de catalisadores. 

Seções 25.5 e 25.6 A quimica dos compostos orgânicos 
é dominada pela natureza de seus grupos funcionais. Os 
grupos funcionais que temos considerado são R, R' e R" 


t 


R — í' -H 

II 

R — -II 

V X 

J. =1 

Álcool 

Aldeído 

/ \ 
Alceno 


o 

R'(ouH) 

■c=r — 

R— 1 \ 

R R'(ou H) 

Alcino 

Amída 

Amina 

R 

-D- -li R— 

L fl — R' 


Ácido Éster 

carbuvQirn 

n 

R— »•— R' R— i h — R' 
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que representam grupos de hidrocarbonelos — por 
exemplo, metil (Chh) ou fenil (QH,). 

Os alcoóis são derivados de hidrocarbonetos con- 
tendo um ou mais grupos OH. Os éteres são formados 
por uma reação de condensação de duas moléculas de 
ãlcooL Vários grupos funcionais contêm o grupo carbo- 
nil (C = 0), incluindo aldeídos, cetonas, ácidos carbo- 
xílicos, ésteres e a mi d as. Os aldeídos e as cetonas 
podem ser produzidos pela oxidação de determinados 
alcoóis. A oxidação adicional de aldeídos produz áci- 
dos Ciirboxílicos. Os ácidos carboxílicos podem formar 
ésteres por uma reação de condensação com alcoóis, ou 
amidas por uma reação de condensação com aminas. 
Os ésteres sofrem hidrólise (saponificação) na presença 
de bases fortes. 

Seção 25.7 As moléculas que possuem imagens es- 
peculares não-superpnnfveis são chamadas de qu irais 
As duas formas não-superponiveis de uma molécula 
quiral são chamadas ivtiinliôiiicrps. Nos compostos de 
ca rbono um centro quiral é criado quando todos os qua- 
tro grupos ligados ao átomo de carbono central são di- 
ferentes, cnmo no bromobutano. Muitas das moléculas 
que se apresentam nos sistemas vivos, como os aminoá- 
cidos, são quirais e existem na natureza em apenas uma 
forma enantiomérica. Vluitos medicamentos de im- 
portância na medicina humana são quirais, e os enan- 
tiòmeros podem produzir muitos efeitos bioquímicos 
diferentes. Por essa razão, a síntese dos únicos isòmeros 
eficazes de medicamentos quirais tem se tomado de 
alta prioridade. 

Seções 25.8 c 25.9 Muitas moléculas essenciais para 
a vida são polímeros naturais grandes construídos a 
partir de moléculas pequenas chamadas monõmeros. 
1 rés desses biupolímeros foram considerados neste ca- 
pítulo: proteínas, polissacarideos (carboidratos) e áci- 
dos nucleicos. 

As proteínas são polímeros de aminnácidos. Elas 
são os principais materiais estruturais nos sistemas ani- 
mais. Todas as proteínas naturais são formadas a partii 
de 20 aminoácidos unidos por ligações peplídicas Um 


polipeptídeo è um polímero formado pela un: - 
muitos aminoácidos por ligações peplidicas 

Os aminoácidos são substâncias quirais. Ger.. ~ 
te, descobre-se que apenas um dos enantiôuieru? - : 
logicamente ativo. A estrutura proteica é deterrr.n_= 
pela seqüência de aminoacidus na cadeia (sua estrutera 
primária), pela formação de espiral ou o pelo e~e 
mento da cadeia (estrutura secundária) e pela r ~ 
como um todo da molécula completa (estrutura tenria- 
ria). Um dos arranjos dc estrutura secundária ma - — - 
portantes é a hélice alfa (o). 

Seção 25.10 Os carboidratos, que são aldeído? - : . - 
tonas poliidroxílicos, são os principais constituinte- - - 
truforais dus vegetais e são as fontes de energia tj- : 
para os vegetais quanto para os animais. A glicose í 
mais comum monossacarideo ou açúcar mais simp..- 
Dois monos sacandeos podem ser unidos por me: 
uma reação de condensação para formar o dissacand _ 
Os polissacarideos são carboidratos complexos cor*-- - 
tuídos de moitas unidades de monossacandeos un: - 
Os três polissacarideos mais importantes são o amiác* 
encontrado nos vegetais; o glicogènio, encontra c. 
nos mamíferos; a celulose, também encontrada r. - 
vegetais. 

Seção 25.11 Os ácidos nucleicos são biopolime» - 
que carregam a informação genética necessária pz 
reprodução da célula; eles também determinam 
sen vol vimento da célula por meio do controle da 
se de proteínas. As unidades fundamentais dc--. 
biupolímeros sào os nucleotídeos. Existem doi- 
de ácidos nucleicos. os ácidos ribonucleico (RN A) 
ácidos desoxirribonucleicos (DN A). Essas substãru i- 
consistem em uma espinha dorsal polimérica de grur- - 
fosfato e açúcar ribose ou desoxirribose alternados, 
bases orgânicas ligadas às moléculas de açúcar. O p.\;- 
mero DNA é urna hélice de dupla fita (hélice dupia 
mantida unida pelas ligações de hidrogênio entre bi-e- 
orgánicas emparelhadas situadas transversalment? 
tre as duas fitas. A ligação de hidrogênio entre o? p-zr- 
de base específicos é o segredo para a replicação gt "• -- 
ca e para a síntese de proteínas, 


Exercícios 


Introdução ao* compostos orgânicos; hidrocarbonetos 

25.1 Determine os valores ideais para os ângulos de ligação 
ao redor de cada álonio de carbono na molécuia de pro- 
panal. Indique a hlhridl/açào cio- orbitais para cada 
carbono. 

O 

II 

CHjCI-NCH 

25.2 Identifique oís) atnmci(s) de carbono na estrutura rjins- 
trada que tem(tém) cada uma das seguintes hibndiza- 
çftes: la) sp ; (b) q>; (c) sp 2 . 


NSC — CH- — CH : — Cl t=CH — ÇHDH 

H 

25.3 Relacione cinco elementos comumenteenC**- - -£»“ » 
compostos orgânicos. Quais deles sáo nu? = 

Hvos que o carbono? 

25.4 Qual das seguintes ligações em um coinçx -* *-çr- 

você esperava ser mais reativa? C — C C — *• I C — 

C — Cl. Justifique sua resposta. 
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25 .5 (ai Qual é a diferença entre um alcano de cadeia lineare 
um alcano de cadeia ramificada? (b) Qual é a diferença 
entre um alcano e um grupo alquil? (c) Por que se diz 
que os alcantis são saturados? 

25.6 Quais aspectos estruturais nos ajudam a identificar um 
composto como (a) alcano, (b) cicloalcano; (c) alceno; 
(d) alcino; (c) hidrocarboneto saturado; (f) hidrocarbo- 
neto aromático? 

25.7 Dê a fórmula molecular de um hidrocarboneto conten- 
do cinco átomos de carbono que é (a) alcano; (b) cidoal- 
cano; (c) alceno; (d) alcino. Quais são hidrocarbonetos 
saturados e quais são hidrocarbonetos insaturados? 

25.8 Dê a fórmula molecular de um alcano dclicu, um alce- 
no cídico, um alcano linear e um hidrocarboneto aro- 
mático que em cada caso contenha seis átomos de 
carbono. Quais são hidrocarbonetos saturados e quais 
são hidrocarbonetos insaturados? 

25.9 Dê a fórmula geral para um dialceno, isto é, um hidro- 
carboneto de cadeia linear com duas ligações duplas ao 
longo da cadeia. 

25.10 Dê a fórmula geral para um alceno cíclico, isto é, um 
hidrocarboneto cíclico que contêm uma ligação dupla. 

25.11 Desenhe todos os isômeros possíveis de C,H lir De o 
nome de cada composto. 

25.12 Escreva as fórmulas estruturais condensadas para 
tantos alcenos e alcínos quanto você possa pensar que 
tenham a fórmula molecular QH,^ 

25.13 Todas as estruturas que seguem têm a mesma fórmula 
molecular, Quais estruturas são a mesma molé- 
cula? [Dica: uma maneira de se fazer isso é determinar o 
nome químico para cada uma delas.) 


CH 3 

I 

(a) CHjCO-WZHCHt 

I ‘I 

ch 3 ch 3 


CHj 

(c) CH,CHCHCH, 
CHCH, 
CH 3 


ÇH.1 ÇH 3 
(b) CHjCHCHCHi 

CH, 

1 

ch 3 

CHtCHCHj 

I 

(d) CHjCHCHCHj 
CH 3 


25.14 Quais das estruturas que se seguem representam a 
mesma substância? (Veja a dica no "Como fazer 
25.11") 


CH, 


(a) CHjCHjCHCH jC H , (b) CH,CH : CHCHCH, 

CHj CH, 

CH, 

E 

(c) CH 3 CH 3 CCH 3 CH 3 (d) CH,CHCH : CH, 


L 


I 

CH,CH 

Z 


25.15 Quais são os ângulos de ligação aproximados (a) ao re- 
dor do carbono em um alcano; (b) ao redor de um áto- 


mo de carbono com ligação dupla em um alceno; (c) ao 
redor de um átomo de carbono com ligação tripla em 
um alcino? 

25.16 Quais são os orbitais híbridos característicos emprega- 
dos pelo (a) carbono em um alcano; (b) carbono em 
uma ligação dupla em um alceno; <c) carbono no anel 
de benzeno, (d) carbono em uma ligação tripla em um 
alcino? 

25.17 Desenhe a fórmula estrutural ou dê o nome, como 
apropriado, para os seguintes: 


CH^H H H H 

1 * 1 I I I 1 

U) H — C — C — C — C — Ç — H 

I I ITT 

H H H CH,H 

C 

(b) CH 3 CH : CH,CH : CH 3 CH.,ÇCH ? ÇHCH 3 

CH-. CHj 

I 

CH, 


(c) 3-metilexano 

(d) 4-eti1-2,2-dimetiloctano 

(e) metilcidoexano 

25.18 Desenhe a fórmula estrutural ou dê o nome. como 
apropriado, para os seguinles; 


CH^CH- CHáTH, 

\ I 

(a) CHjCCHjCH 


u 


CH, 


çn, 

T 


(b) CH,CH ; C1 í ; CCH, 

CH 3 CHCH 2 CH 3 

(c) 2.5-dimetilncmam> 

(d) 3-etil-l,4-dimetileptano 

(e) l-etü-4-metilricloexano 

25.19 Dê nome para os seguintes compostos: 

(a) CH 3 CHCH, 

CHCH,CH,CH-,CH 3 

I ' 

CH 3 

CH, 

(b) CH,CH : x y CHjCHCHjCH 3 

j>iÇ 
/ \ 

H H 


CHtCH 3 

(d) HC=CCH,CCH, 

n ■ 

CH, 



<e> 


O^CK, 


25.20 Dê nome para os seguintes compostos: 

(a) / CH 2 — CHj^ (b) HC=C — CH* — Q 

O— CH HC— a 

n Ch 2 — ch/ 
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(c) /ro;.s-CH 3 CH— CHCHtCHiCHj 



(e) ds-CHj— CH — CH =CH— CH 2 a 

25.21 Por que o isomerismo geométrico é possível para os al- 
cenos, mas náo é possível para os alcinos? 


25.22 Usando o buteno como exemplo, distinga entre os isõ- 
meros estruturais e geométricos. 

25.23 Indique se cada uma das seguintes moléculas é capar 
de isomerismo geométrico ( ds-trans ). Para as que são 
capazes, desenhe a estrutura de cada isôinero: 

(a) 1,1-dicloro-l-buteno; (b) 2,4-didoro-2-buteno; 

(c) 1,4-diclorobenzeno; (d) 4,5-dimetil-2-pentino. 

25.24 Desenhe todos os isõmeros geométricos distintos d > 
2,4-hexadieno. 

25.25 Qual é a octanagem de uma mistura de 35% de heptan 
e 65% de isooctano? 

25.26 Descreva as duas maneiras pelas quais a octanagem dt 
gasolina que consiste em alcanos pode ser aumentada 


Reações de hidrocarbonetos 

253.7 (a) Qual é a diferença entre uma reação de substituição 
e uma reação de adição? Qual reação é normalmente 
observada com alcanos e qual é observada com hi- 
drocarbonetos aromáticos? (b) Usando fórmulas es- 
truturais condensadas, escreva a equação balanceada 
para a reação de adição do 2,3-dimetil-2-buteno com 
Br 2 . (c) Escreva uma equação química balanceada para 
a reação de substituição de Cl, com o p-diclorobenzeno 
na presença de FeCl-, como catalisador, 

25.28 Usando as fórmulas estruturais condensadas, escreva 
uma equação química balanceada para cada uma das 
seguintes reações; (a) hidrogenaçào do cicloexeno; 
(b) adição de 1 1,0 ao frnns-2-penleno usando H,SO, 
como catalisador (dois produtos); (cl reação do 
2-doropropano com benzeno na presença de A1CI,. 

25.29 (a) Quando o dclopropano é tratado com Hl, forma-se 
o l-iodopropano. Um tipo de reação similar nâo ocorre 
com o ddopentano ou com o cidoexano. Como você 
explica a reatividade do cídopropano? (b) Sugira um 
método de preparação do etilbenzeno, começando 
com o benzeno e o etileno como os únicos reagentes 
orgânicos. 

2530 (a) Um teste para a presença de um alceno é adidonar 
pequena quantidade de bromo e verificar se ocorre 0 
desaparedmento da cor marrom. Esse teste não funcio- 


na para detectar a presença de hidrocarbonetos aromá- 
ticos, Explique, (b) Escreva uma série de reações que 
ler am ao fwra-bromoehlbenzeno, começando com o 
benzeno e usando outros reagentes como necessário. 
Quais produtos laterais isoméricos podem também Ser 
formados? 

25.31 Descreva o intermediário que se imagina ser formade 
na adição de um haleto de hidrogénio a um alceno 
usando o cicloexeno coma 0 alceno em sua descrição 

2532 A lei de velocidade para a adição de Br, a um alceno e 
de primeira ordem em Br 2 e de primeira ordem no alce- 
no. Esse fato prova que o mecanismo da adição de Br a 
um alceno ocorre da mesma maneira que para a adiçâ 
de HBr? Justifique sua resposta. 

2533 O calor de combustão molar do dclopropano gasoso t 
-2.089 k]/mol; para o ciclopentano é -3.317 kj/mol 
Calcule o calor de combustão por grupo CH, nos dois 
casos e explique a diferença. 

2534 O calor de combustão do decaidronaftaleno, (C lt ,H ,i. e 
-6.286 kJ/moL O calor de combustão do naftaleno 
(QnHj) é -5,157 kj/mol. (Em ambos os casos CO.l o ) e 
H.O(/) são produtos.) Usando esses dados e os dad-, - 
do Apêndice C, calcule o calor de hidrogenaçào d 
naftaleno Esse valor fornece alguma evidência para o 
caráter aromático do naftaleno? 


Grupos funcionais e quiralídade 

2535 Identifique os grupos fundonais em cada um dos se- 
guintes compostos; 


(a) CH,CCH,CH, 4b) CH-,C=0 (c) CHCHnCH, 

1 \ I 

O OH OH 

(d) CH,OCCH,CH, 4c) HjNCCH, (f) CHjCHjNHCHj 

O O 

2536 Identilique os grupos fundonais em cada um dos se- 
guintes compostos; 


? 


(a) HCs=C— CH 2 — C— H 


(b) 


ZqS-CH,— CH=! 


CHCHjCOOH 


a 


? 


/ c \ 

(c) CHj CH, 

\ / 

H,C — CH 

N a 


? 


(d) CH,CH=CHC— OCH 


(d 


r 
0 


? 


J— C— MCH. 


960 


Química: a ciência central 


25.3" De a fórmula estrutural para la) um aldeído queé um 
L-jmero da acetona; (b) um éter que è um isômero do 
1-propanol. 

25.38 lai Dó a formula mínima ea fórmula estrutural para um 
eter cíclico contendo quatro átomos de carbono no anel. 

(b) Escreva a fórmula estrutural para um éter cíclico 
que é um isómero estruturai do composto em sua res- 
posta para o item (a). 

25.39 O nome dado pela lupac para um ácido carboxflico é 
baseado no nome do hidrocarboneto com o mesmo 
numero de átomos de carbono. A terminação -óteo é adi- 
cionada, como no ácido etanóico, que é o nome Jupac 
para o ácido acético. 


1 

CHjCOH 


Dê o nome lupac para cada um dos seguintes ácidos; 

ff 


(a) HCOH 


<b) CHiCH-.CHtCOH 

-c 

CH, 


25.40 Os aldeídos e as cetonas podem ser nomeados de manei- 
ra sistemática ao se contar o mimem de átomos de car- 
bono (inclusiv e o carbono da carbonila) que eles con- 
têm. O nome do aldeído ou cetona é baseado no hidro- 
carboneto com o mesmo número de átomos de carbono. 
A terminação -nl, para aldeido, ou ena, para cetona. c 
adicionada como apropriado. Desenhe as fórmulas es- 
truturais para os seguintes aldeídos ou cetonas: la) pro- 


panaJ; (b) 2-pentanona; (c) 3-tneti l-2-buta nona; (d) 
2-metiIbutanal. 

25.41 Desenhe a estrutura condensada dos c omp o st os forma- 
dos pelas reações de condensação entre la) o ácido 
benzóico e o etanol; (b) o ácido etanóico e a metilami- 
na; (c) o árido acético e o fcnoL Dê o nome do compos- 
to em cada caso, 

25.42 Desenhe as estruturas condensadas dos ésteres forma- 
dos a partir (a) do ácido butanóico e do metanol, (b) do 
árido benzóico c do 2-propanal. Dê o nome do compos- 
to em cada caso. 

25.43 Escreva uma equação química balanceada usando as 
fórmulas estruturais condensadas para a saponificação 
(hidrólise básica) de (a) propionato de metila; (b) aceta- 
to de fenila. 

25.44 Escreva uma equação química balanceada usando as 
fórmulas estruturais condensadas para (a) a formação 
do acetato de propila a partir do ácido e do álcool apro- 
priadas; (b) a saponificação (hidrólise básica) do ben- 
zoato de metila. 

25.45 Escreva a fórmula estrutural condensada para cada um 
dos seguintes compostos: (al 2-butanol; lb) 1,2-etanodiol, 

(c) formato de metila; ld) dietilcetona (e) éter dietflico. 

25.46 Escreva a fórmula estrutural condensada para cada um 
dos seguintes compostos: (a) 3,3-dirlnrobufiraldeído; 
(b) inetil íenil cetona; (c) ácido pura-bromobenzóico; 

(d) éter metn-finiis-2-butenilico; (e) iV.V-dimetílbenza- 
mida. 

25.47 (a) Desenhe a estrutura para o 2-brmno-2-cloro 
-3-metilpentano, e indique quaisquer carbonos quirais 
na molécula, (b) O 3-d oro- 3-m etilexano tem isômeros 
óticos? Por que sim ou por que não? 

25.48 (a) Identifique os compostos no Fxercírio 25.18 que têm 
átomos de carbono quirais. (b) Algum dos compostos 
no Exercício 25.20 lem isômeros óticos? 


Proteínas 

25.49 (a) O que é um aminoáeldo «? (b) Como os aminoád- 
dos reagem para formar proteínas? 

25.50 Quais propriedades dos cadeias laterais (grupos R l dos 
aminoácidos afetam o comportamento deles? Dê exem- 
plos para ilustrar sua resposta. 

25.51 Desenhe dois dipeptídeos possíveis formados pelas 
reações de condensação entre a glicina e a valina. 

25.52 Escreva uma equação química para a tnrmaçào de ala- 
nilserina a partir de seus aminoáddos constituintes. 

25.53 (a) Desenhe a estrutura condensada do tripeptídio Ala 
- Glu - Lis. (b) Quantos tripeptidios diferentes podem 
sei- formados a partir dos aminoácidos serina e fenilala- 
nina? Dé as abreviaturas para cada um desses tripeptí 
deos. usando os códigos de três letras dos aminoácidos. 

25.54 (a) Quais aminoácidos seriam obhdns por meio da hi- 
drólise do seguinte tripeptideo? 


ff ff ff 

H-\CHCMÍCHCNHCHCOI I 

'I I I 

(CbtifcCH H.COH H 2 CCHjOOH 

O 

(b) Quantos tripeptídeos diferentes podem ser forma- 
dos a partir dos amtnodcidos glicina. serina e ácido glutã- 
mico? Dê a abreviatura para cada um desses tripeptídeos 
usando os códigos de três letras para os aminoácideos. 

25.55 Descreva as estrutura» primária, secundária e terciária 
de proteínas. 

25.56 Descreva o papel da ligação de hidrogênio na determi- 
nação da estrutura de hélice « de uma proteína. 
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Carboidratos 


25. 5“ Com sua.- próprias palavras, defina os Míguintes termos: 
(a) carboidrato; (b) monossacarídeo; (c) dissacarideo. 

25.58 Qual é a diferença entre a glicose a o a glicose /í? Mostre 
a condensação das duas moléculas de glicose para foi 
mar um dissacarideo com uma ligação « e um com uma 
ligação /9. 

25.59 A fórmula estrutural para a fornia linear da galactose é 
como segue: 



(a) Quantos carbonos quirais estão presentes na molé- 
cula? (b) Desenhe a estrutura da forma de anel de seis 
membros deste açücar. 


25.60 A fórmula estrutural para a forma linear da D-manose e 
como segue: 

V 

I 

HO— C— H 

I 

HO— C— H 

I 

H— C— OH 

I 

H— Ç— OH 
CH-OH 

(a) Quantos carbonos quirais estão presentes na molé- 
cula? (b) Desenhe a estrutura da forma de anel de seis 
membros deste açúcar. 

25.61 Qual é a fórmula mínima do glicogênio? Qual é a uni- 
dade que forma a base do polímero glicogênio? Que 
forma de ligação une essas unidades monoméricas? 

25.62 Qual é a fórmula mínima da celulose? Qual é a unidade 
que forma a base do polímero celulose? Que iorrna de 
ligação une essas unidades monoméricas? 


Ácidos nucleicos 

25.63 Descreva um nucIcoHdcn. Desenhe a fórmula estrutu 
ral para o monofosfato de desoxidtidina, semelhante 
ao áddo desoxiadeníliro, no qual a dtosina é a base or- 
gânica. 

25.64 Um nudeotídeo consiste em uma base orgânica do tipo 
mostrado na Seção 25.11, ligado à ribose ou à desoxirri- 
bose. Desenhe a estrutura da desoxiguanosina formada 
a partir da guanina e da desoxirribose. 

25.65 Escreva uma equação química balanceada usando as 
fórmulas condensadas para a reação de condensação 
entre um mol dedesoxirriboseeum mol de ácido fosfó- 
rico duplamente ionizado, HPOf ’. 


25.66 Um nudeotídeo sofre hidrólise sob condiçóes neutras 
para produzir 1 mol de H.PO/ e um produto orgânico. 
O mesmo material de partida sofre hidrólise sob condi- 
ções áridas para produzir a tímidina e o monofosfato de 
ribose. Desenhe a estrutura da substância desconhecida. 

25.67 Quando amostras de DNA em fitas duplas sâo anali- 
sadas, a quantidade de adenina presente é igual ã quanti- 
dade de timina. Analogamente, a quantidade de guanina 
é igual ã quantidade de citosina. Explique o significado 
dessas observações. 

25.6S Imagine uma única fita de DNA contendo uma seção 
com a seguinte seqüéntia dc bases: A, C, T, C, G, A. 
Qual é a seqüència de bases da fita complementar? 


Exercícios adicionais 

25.69 Desenhe as fórmulas estruturais condensadas para as 
moléculas com a tórmula C,ll 4 0. 

25.70 Quantos isômeros estruturais existem para uma cadeia 
carbónica de cinco membros com uma ligação dupla? E 
para uma cadeia carbônica de seis membros com duas 
ligações duplas? 

25.71 Não existem compostoB cíclicos estáveis conhecidos 
com anéis de sete ou menos membros que tenham liga- 
ção de alcino no anel. Qual o porquê disso? Um anel 
com um número maior de átomos de carbono podena 
acomodar uma ligação de alcino? Explique como você 
usaria modelos moleculares de bola e palito para tentar 
responder a essa questão, 


25.72 Desenhe as fórmulas estruturais condensada e de Le- 
wis combinadas para os isômeros c is e frmis do 
2-penteno. O ddopenteno pode exibir isomerismo 
cis-trans? Justifique sua resposta. 

25.73 Por que os alcenos, mas não os alcanos e aldnos, exi- 
bem isomerismos crs-frons? 

25.74 Explique por que o fr<ms-l,2-didoroeteno não tem mo- 
mento de dipolo, enquanto O cis-l ,2-didoroetenn tem. 

25.75 Escreva as fórmulas estruturais para tantos álcoois 
quantos você acha que tenha a fórmula mínima C,H„0. 

25.76 Quantas moléculas de HBr você esperava que reagis- 
sem rapidamente com cada molécula de estireno? 
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ch=ch 2 


[25.771 O dinitrometano, (NO,) r CH : , é uma substância peri- 
gosamente reativa que se decompõe rapidamente 
com aquecimento. Por outro lado, o didorometauo c 
relati vamente nâo-reativo. Por que o composto nitro é 
tão reativo comparado com o composto cloro? [Dica: 
considere os números de oxidação dos átomos envol- 
vidos e os possíveis produtos da decomposição.) 

25.78 Identifique os grupos funcionais das seguintes molé- 
culas; 


(a) CHj— CH — O — CH=CH 2 (um anestésico) 
O 


íb) 



COH 

OCCH, 

II 

O 


(ácido acetilsalicflico, aspirina) 



25.79 Escreva uma fórmula estrutural condensada para 
cada um dos seguintes itens: (a) ácido com a fórmu- 
la C,H„0,; (b) cetona cíclica com a fórmula C,H„0; 
(c) composto diidroxílico com a fórmula CjH„Q,; (d) 
éster cíclico com a fórmula C,H,0 : . 

25.80 Apesar de os ácidos carboxdicas e dos alcoóis conte- 
rem um grupo — OH, um é ácido em água e o outro 
não. Explique a diferença. 

25.81 Dé as fórmulas condensadas para o ácido carboxüico 
e o álcool a partir dos quais cada um dos seguintes és- 
teres é formado: 


(a) 


(C^-OCCH, 



[25.82) O indol tem cheiro bastante forte em altas concentra- 
ções, mas tem odor agradável semelhante a essência 


floral quando altamente diluído. Ele lem a seguinte 
estrutura: 



O indol é uma molécula plana. O nitrogênio é uma 
base muito fraca, com um K h de 2 x lOr 1 . Explique 
como essa informação indica que a molécula de indol 
tem caráter aromático. 

25.83 Localize os átomos de carbono quirais, se houver al- 
gum, em cada uma das seguintes substâncias: 


O 

II 

(a) HOCH 2 CH 2 CCH 2 OH 

0 CH 3 

1 I 

(cl HOCCHCHCjH; 

nh 2 


OH 

T 

(b) HOCHjCHi 


CCHjOH 


25.84 Desenhe a fórmula condensada de cada um dos se- 
guintes Iripeptideos: (a) Vai -Gli - Asp; (b) Fen -Ser- 
Ala. 

25.85 A glutationa é um tripeptídeo encontrado na maioria 
das células vivas. A hidrólise parcial produz Cis - Gli 
e Glu - Cis, Quais são as estruturas possíveis para a 
glutationa? 

25.86 O amido, o glicogênio e a celulose sào todos políme- 
ros de glicose. Quais são as diferenças estruturais en- 
tre eles? 

25.87 Os monossacarideos podem ser categorizados em ter- 
me» de número de átomos de carbono (pentoses têm 
cinco carbonos e hexoses têm seis) e de acordo com o 
fato de se contêm um aldeído (prefixo aldo-, como em 
aldopentose) ou grupo cetona (prefixo crio-, como em 
cetopentose). Classifique a glicose e a pentose (Figuro 
25.26) dessa maneira. 

25.88 Escreva uma fita complementar de ácido nucleko 
para a seguinte fita, usando os conceitos de em par e- 
Ihamento de bases complementares: GGTACT. 


Exercícios cumulativos 

25.89 Explique por que o ponto de ebulição do etanol (78 “Q 
é multo maior que o ponto de ebulição de seu ísóme- 
ro, éter dimetílico (-25 "C), e por que o ponto de ebuli- 
ção de CH-F, (-52 "Q está bem acima do que o de CF, 
(-128 °C). 

125.90] Descobre-se pela análise elementar de um composto or- 
gânico desconhecido que ele contém 68,1% de carbono, 
13,7% de hidrogênio e 18,2% de oxigénio em massa. Ele 
é ligeiramente solúvel em água. Sob oxidação cuidadosa 
é convertido em um composto que se comporta quimi- 
camente de maneira semelhante a uma cetona e contem 
69,7% de carbono, 11,7% de hidrogénio e 18,6% de oxi- 
gênio em massa. Indique duas ou mais estruturas razoá- 
veis para o composto desconhecido. 


125.91 1 Um composto orgânico é analisado e encontra-se que 
ele contém 66,7“ ó de carbono, 1 1,2% de hidrogênio e 
22,2% de oxigênio em massa. O composto entra em 
ebulição a 79,6 "C A 100 ll C e 0,970 ahn o vapor tem 
densidade de 2,28 g/L. O composto lem grupo carbo- 
nil e não pode ser oxidado a ácido carboxílico. Sugira 
uma estrutura para ele. 

125.92) Encontra-se que uma substância desconhecida con- 
tém apenas carbono e hidrogênio. Ela é um liquido 
que entra em ebulição a 49 “C a 1 atm de pressão. Ao 
sei- analisada, encontra-se que ela contém 857% de 
carbono e 14,3% de hidrogênio em massa. A 100 U C e 
735 torr o vapor dessa substância desconhecida tem 
densidade dc 2,21 g/L. Quando ela é dissolvida em 
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solução de hexanu e água de bromo é adicionada, não 
ocorre reação. Qual é a identidade do composto des- 
conhecido? 

25.93 A energia livre padrão de formação da glicina sólida é 
-396 kj/mol, enquanto a da glicilglkina sólida é 488 
kj/mol. Qual é o AG*’ para a condensação da glicina a 
fim de formar glidlglidna? 

25.94 Uma das moléculas mais importantes nos sistemas 
biológicos á a adenosina trifosíáto (ATP), para a qual 
a estrutura é: 



O ATP é o principal transportador de energia bioquí- 
mica. Ele é considerado um composto rico em energia 
porque a hidrólise do ATP para produzir adenosina 
difosfato (ADP) e um fosfato inorgânico é espontânea 
sob condições bioquímicas aquosas, (a) Escreva uma 
equação balanceada para a reação de ATP com água 
para produzir o ADP e o íon fosfato inorgânico. \Dica: 
as reações de hidrólise são exatamente o inverso das 
reações de condensação (Seção 22.8).] (b) Qual você 
esperava ser o sinal da variação de energia livre para 
essa reação? (c) O ADP pode sofrer hidrólise adicio- 
nal. O que você esperava como produto dessa reação? 

25.95 Um aminoácido típico com um grupo a mino e um 
grupo carboxüico como a alanina (Figura 25.21) pode 
existir em água em várias formas iônicas. (a) Sugira as 
formas do aminoácido em pH baixo e em pH alto. 
(b) Relata-se que os aminoácidos têm dois valores 
de pK ,, um na faixa de 2 a 3 e outro na faixa de 9 a 10. 
A alanina, por exemplo, tem valores de pK, de aproxi- 
madamente 2,3 e 9,6. Usando espécies como o ácido 
acético e a amónia como modelos, sugira a origem dos 
dois valores de pK a . 


[25.961 A proteína ribonuclease A em sua forma nativa, ou 
mais estável, é dobrada em forma globular compacta 
(a) A forma nativa tem energia livre mais alta ou mais 
baixa que a forma desnaturada, na qual a proteína 
está em uma cadeia estendida? (b) Qual é o sinal da 
variação de entropia ao se passar da forma desnatu- 
rada para a forma dobrada? (c) Na forma dobrada a 
ribonuclease A tem quatro ligações — S — S — que 
fazem uma ponte entre as partes da cadeia, como 
mostrado na figura que acompanha este exercido 
Qual o efeito que você supõe que essas quatro imiiV- 
tèm na energia livre e na entropia da forma dobrada 
comparada com uma forma dobrada hipotética que 
não tenha as quatro uniões — S — 5 — ? Justifique su a 
resposta, (d) Um agente redutor suave converte as 
quatro uniões — S — S - em oito ligações S — H. Qual 
o efeito que você supõe que isso teria na energia livre 
e na entropia da proteína? 



Ribonuclease nativa A 


[25.971 O monoânion da adenosina monofosfato (AMP) é urr 
intermediário no metabolismo do fosfato: 

O" 

I 

A— O— P— OH = AMP— OH " 

II 

O 

onde A = adenosina. Se o pfí„ para esse ânion for 7.21 . 
qual será a razão entre (AMP — OH ] e [AMP — O" 
no sangue a um pH de 7,0? 
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ação capilar Processo pelo qual 
um líquido sobe em um tubo por 
causa de uma combinação da ade- 
são às paredes do tubo e da coesão 
entre as partículas do líquido. (Se- 
ção 11.3) 

acelerador de partículas Disposi- 
tivo que usa campos magnéticos e 
eletrostáticos fortes para acelerar 
partículas carregadas. (Seção 21.3) 

ácido Substância que é capaz de 
doar um íon H + (um próton) e con- 
seqüentemente aumentar a con- 
centração de H 1 (aq) quando ela se 
dissolve em água. (Seção 4.3) 

ácido carboxílico Composto que 
contém o grupo funcional -COOH. 
(Seções 16.10 e 25.6) 

ácido conjugado Substância for- 
mada pela adição de um próton a 
uma base de Bronsted-Lowry. (Se- 
ção 16.2) 

ácido de Bronsted-Lowry Subs- 
tância (molécula ou íon) que age 
como um doador de próton. (Se- 
ção 16.2) 

ácido de Lewis Receptor de par de 
elétrons. (Seção 16.11) 

ácido desoxirribonucleico (DNA) 

Polinucleotídeo no qual o compo- 
nente de açúcar é a desoxirribose. 
(Seção 25.11) 

ácido forte Ácido que se ioniza 
completamente em água. (Seção 
4.3) 

ácido fraco Ácido que se ioniza 
apenas parcialmente em água. 
(Seção 4.3) 

ácido poliprótico Substância ca- 
paz de ionizar mais do que um 


próton em água; o H 2 S0 4 é um 
exemplo. (Seção 16.6) 

ácido ribonucleico (RNA) Um 

polinucleotídeo no qual a ribose é 
o componente de açúcar. (Seção 
25.11) 

ácidos nucleicos Biopolímeros de 
alta massa molecular que carre- 
gam informações genéticas e con- 
trolam a síntese de proteínas. 
(Seção 25.11) 

actinídeo Elemento no qual os or- 
bitais 5 f estão apenas parcialmen- 
te ocupados. (Seção 6.8) 

adsorção Ligação de moléculas a 
uma superfície. (Seção 14.7) 

afinidade eletrônica Variação de 
energia que ocorre quando um 
elétron é adicionado a um átomo 
ou íon gasoso. (Seção 7.5) 

agente oxidante, ou oxidante 

Substância que é reduzida e con- 
seqüentemente provoca a oxida- 
ção de alguma outra substância 
em uma reação de oxirredução. 
(Seção 20.1) 

agente quelante Ligante poliden- 
tado que é capaz de ocupar um ou 
mais sítios na esfera de coordena- 
ção. (Seção 24.2) 

agente redutor, ou redutor Subs- 
tância que é oxidada e, conseqüen- 
temente, provoca a redução de 
alguma outra substância em uma 
reação de oxirredução. (Seção 
20 . 1 ) 

água dura Água que contém con- 
centrações apreciáveis de Ca 2+ e 
Mg 2+ ; esses íons reagem com os sa- 
bões para formar material insolú- 
vel. (Seção 18.6) 


alcanos Compostos de carbono e 
hidrogênio que contêm apenas li- 
gações simples carbono — carbo- 
no. (Seções 2.9 e 25.2) 

alcenos Hidrocarbonetos com 
uma ou mais ligações duplas car- 
bono — carbono. (Seção 25.2) 

alcinos Hidrocarbonetos que con- 
têm uma ou mais ligações triplas 
carbono — carbono. (Seção 25.2) 

álcool Composto orgânico obtido 
pela substituição de um hidrogê- 
nio em um hidrocarboneto por 
grupo hidroxila (-OH). (Seções 2.9 
e 25.5) 

aldeído Composto orgânico que 
contém um grupo carbonil ao qual 
no mínimo um átomo de hidrogê- 
nio está ligado. (Seção 25.6) 

algarismos significativos Todos 
os dígitos que indicam a precisão 
com a qual uma medida é feita, in- 
cluindo o último dígito, que é in- 
certo. (Seção 1.5) 

amida Composto orgânico que 
tem um grupo NR, ligado a uma 
carbonila. (Seção 25.6) 

amido Nome geral dado a um 
grupo de polissacarídios que age 
como uma substância armazena- 
dora de energia nos vegetais. (Se- 
ção 25.10) 

amina Composto que tem a fór- 
mula geral R,N, em que R pode ser 
o H ou um grupo hidrocarboneto. 
(Seção 16.7) 

aminoácido Ácido carboxílico que 
contém um grupo amino (-NH 2 ) 
ligado ao átomo de carbono adja- 
cente ao grupo funcional ácido 
carboxílico (-COOH). (Seção 25.9) 
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análise dimensional Método de 
resolução de problemas no qual as 
unidades são transportadas atra- 
vés de todos os cálculos. A análise 
dimensional garante que a respos- 
ta final de um cálculo tenha as uni- 
dades desejadas. (Seção 1.6) 

análise qualitativa Determinação 
da presença ou ausência de uma 
substância em particular em uma 
mistura. (Seção 17.7) 

análise quantitativa Determina- 
ção da quantidade de uma subs- 
tância que está presente em uma 
amostra. (Seção 17.7) 

anfótero Substância capaz de com- 
portar-se como ácido ou como 
base. (Seção 16.2) 

angstrõm Unidade de compri- 
mento, denominada A, que é usa- 
da para medir dimensões atômi- 
cas: 1 A = 10 101 m, não reconhecida 
pelo SI. (Seção 2.3) 

ângulos de ligação Ângulos for- 
mados pelas linhas que unem os 
núcleos dos átomos em uma molé- 
cula. (Seção 9.1) 

anidrido ácido (óxido ácido) Óxi- 
do que forma um ácido quando 
adicionado à água; óxidos não-me- 
tálicos solúveis são anidridos áci- 
dos. (Seção 22.5) 

anidrido básico (óxido básico) 

Óxido que forma uma base quan- 
do adicionado à água; óxidos me- 
tálicos solúveis são anidridos bási- 
cos. (Seção 22.5) 

ânion Ion carregado negativa- 
mente. (Seção 2.7) 

anodo Eletrodo no qual ocorre 
oxidação. (Seção 20.3) 

arranjo Arranjo tridimensional 
dos domínios de elétrons em tor- 
no de um átomo de acordo com o 
modelo RPENV. (Seção 9.2) 

atividade Taxa de decaimento de 
um material radioativo, geral- 


mente expresso como o número 
de desintegrações por unidade de 
tempo. (Seção 21.4) 

atmosfera (atm) Unidade de pres- 
são igual a 760 torr; 1 atm = 
101,325 kPa. (Seção 10.2) 

átomo Menor partícula represen- 
tativa de um elemento. (Seções 1.1 
e 2.1) 

átomo doador Átomo de um li- 
gante que se une ao metal. (Seção 
24.1) 

auto-ionização Processo pelo qual 
a água forma espontaneamente 
baixas concentrações de íons 
H + (aq) e OH (aq) pela transferência 
de próton de uma molécula de 
água para a outra. (Seção 16.3) 

bar Unidade de pressão igual a 10 5 
Pa. (Seção 10.2) 

base Substância receptora de ET; 
produz excesso de íons OH (aq) 
quando dissolvida em água. (Se- 
ção 4.3) 

base conjugada Substância for- 
mada pela perda de um próton de 
um ácido de Bronsted-Lowry. (Se- 
ção 16.2) 

base de Bronsted-Lowry Substân- 
cia (molécula ou íon) que age 
como um receptor de próton. (Se- 
ção 16.2) 

base de Lewis Doador de par de 
elétrons. (Seção 16.11) 

base forte Base que se ioniza com- 
pletamente em água. (Seção 4.3) 

base fraca Base que se ioniza ape- 
nas parcialmente em água. (Seção 
4.3) 

bateria Fonte de energia eletro- 
química fechada que contém uma 
ou mais células voltaicas. (Seção 
20.7) 

bequerel Unidade SI de radioati- 
vidade. Corresponde a uma desin- 


tegração nuclear por segundo. 
(Seção 21.4) 

biocompatibilidade Qualquer subs- 
tância ou material que é compatível 
com os sistemas vivos. (Seção 
12.3) 

biodegradável Material orgânico 
que as bactérias são capazes de 
oxidar. (Seção 18.6) 

biomaterial Qualquer material 
que tem uma aplicação biomédica. 
(Seção 12.3) 

biopolímero Molécula polimérica 
de alta massa molecular encontra- 
da nos sistemas vivos. As três 
principais classes de biopolímeros 
são as proteínas, os carboidratos e 
os ácidos nucleicos. (Seção 25.8) 

bioquímica Parte da química que 
estuda os sistemas vivos. (Capítu- 
lo 25: Introdução) 

bomba calorimétrica Dispositivo 
usado para medir o calor liberado 
na combustão de uma substância 
sob condições de volume constan- 
te. (Seção 5.5) 

boranos Hidretos covalentes de 
boro. (Seção 22.11) 

calcinação Aquecimento de um 
minério para realizar a sua de- 
composição e a eliminação de um 
produto volátil. Por exemplo, um 
minério de carbonato pode ser cal- 
cinado para eliminar o CO r (Seção 
23.2) 

calor Fluxo de energia que passa 
de um corpo a uma temperatura 
mais alta para um corpo a uma 
temperatura mais baixa quando 
eles são colocados em contato tér- 
mico. (Seção 5.1) 

calor de fusão Variação de ental- 
pia, AH, , para um sólido fundir. 
(Seção 11.4) 

calor de vaporização Variação de 
entalpia, A H vap , para a vaporização 
de um líquido. (Seção 11.4) 
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calor específico Capacidade calo- 
rífica de 1 g de uma substância; o 
calor necessário para elevar a tem- 
peratura de 1 g de uma substância 
em 1 °C. (Seção 5.5) 

calor específico de combustão 

Energia liberada quando 1 g de 
uma substância sofre combustão. 
(Seção 5.8) 

caloria Unidade de energia; quan- 
tidade de energia necessária para 
elevar a temperatura de 1 g de água 
em 1 °C, de 14,5 °C para 15,5 °C. Está 
relacionada ao joule: 1 cal = 4,184 J 
(Seção 5.1) 

calorimetria Medida experimen- 
tal de calor produzido em proces- 
sos químicos e físicos. (Seção 5.5) 

calorímetro Aparelho que mede a 
evolução de calor. (Seção 5.5) 

caminho médio livre Distância 
média percorrida por uma molé- 
cula de gás entre as colisões. (Se- 
ção 10.8) 

capacidade calorífica Quantidade 
de calor necessária para aumentar 
a temperatura de uma amostra de 
matéria em 1 °C (ou 1 K). (Seção 5.5) 

capacidade calorífica molar Calor 
necessário para elevar a tempera- 
tura de 1 mol de uma substância 
em 1 °C. (Seção 5.5) 

capacidade de tampão Quantida- 
de de ácido ou base que um tam- 
pão pode neutralizar antes que o 
pH comece a variar a um grau 
apreciável. (Seção 17.2) 

captura de elétron Modo de decai- 
mento radioativo no qual um elé- 
tron de um nível mais interno é 
capturado pelo núcleo. (Seção 
21 . 1 ) 

caráter metálico Extensão para a 
qual um elemento exibe proprie- 
dades físicas e químicas caracte- 
rísticas de metais, por exemplo, 
brilho, maleabilidade, ductibilida- 


de e boa condutividade térmica e 
elétrica. (Seção 7.6) 

carbeto Composto binário de car- 
bono com um metal ou metalóide. 
(Seção 22.9) 

carboidratos Classe de substâncias 
formada a partir de aldeídos ou ce- 
tonas polidroxílicos. (Seção 25.10) 

carbono preto Forma microcrista- 
lina de carbono. (Seção 22.9) 

carga eletrônica Carga negativa 
de um elétron; ela tem uma ordem 
de grandeza de 1,602 x 10~ 19 C. (Se- 
ção 2.3) 

carga formal Número de elétrons 
de valência em um átomo isolado 
menos o número de elétrons atri- 
buído ao átomo na estrutura de 
Lewis. (Seção 8.5) 

carga nuclear efetiva Carga líqui- 
da positiva sofrida por um elétron 
em um átomo polieletrônico; essa 
carga não é a carga nuclear total 
porque existe alguma blindagem 
do núcleo pelos outros elétrons no 
átomo. (Seção 7.2) 

carvão Sólido natural que contém 
hidrocarbonetos de alta massa 
molecular, bem como compostos 
de enxofre, oxigênio e nitrogênio. 
(Seção 5.8) 

carvão vegetal Forma de carbono 
produzida quando a madeira é 
aquecida fortemente com defi- 
ciência de ar. (Seção 22.9) 

catalisador Substância que varia a 
velocidade de uma reação quími- 
ca sem sofrer uma variação quími- 
ca permanente no processo. (Seção 
14.7) 

catalisador heterogêneo Catalisa- 
dor que está em uma fase diferente 
daquela das substâncias reagentes. 
(Seção 14.7) 

catalisador homogêneo Catalisa- 
dor que está na mesma fase que as 
moléculas reagentes. (Seção 14.7) 


cátion íon carregado positivamen- 
te. (Seção 2.7) 

cátodo Eletrodo no qual ocorre re- 
dução. (Seção 20.3) 

célula cúbica de corpo centrado 

Célula unitária cúbica na qual os 
pontos de rede ocorrem nos vérti- 
ces e no centro. (Seção 11.7) 

célula cúbica de face centrada Cé- 
lula unitária cúbica que tem os 
pontos de rede em cada vértice e 
no centro de cada face. (Seção 
11.7) 

célula cúbica simples Célula uni- 
tária cúbica na qual os pontos de 
rede estão apenas nos vértices. 
(Seção 11.7) 

célula de combustível Célula vol- 
taica que utiliza a oxidação de um 
combustível convencional, tais 
como o H 2 ou CH 4 , na reação da cé- 
lula. (Seção 20.7) 

célula de Downs Célula usada 
para obter sódio metálico através 
de eletrólise de NaCl fundido. (Se- 
ção 23.4) 

célula eletrolítica Dispositivo que 
faz com que uma reação de oxirre- 
dução não espontânea ocorra atra- 
vés da passagem de corrente sob 
um potencial elétrico externo sufi- 
ciente. (Seção 20.9) 

célula galvânica Veja célula voltai- 
ca. (Seção 20.3) 

célula unitária Menor parte de 
um cristal que reproduz a estrutu- 
ra do cristal inteiro quando repeti- 
da em sentidos diferentes no 
espaço. É a unidade que se repete 
ou os 'blocos fundamentais' da 
rede cristalina. (Seção 11.7) 

célula voltaica (galvânica) Dispo- 
sitivo no qual ocorre uma reação 
espontânea de oxirredução com a 
passagem de elétrons através de 
um circuito externo. (Seção 20.3) 
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celulose Polissacarídeo de glicose; 
principal elemento estrutural em 
matéria vegetal. (Seção 25.10) 

cerâmica Material sólido inorgâ- 
nico, cristalino (óxidos, carbetos, 
silicatos) ou amorfo (vidros). Mui- 
tas cerâmicas fundem-se a altas 
temperaturas. (Seção 12.4) 

cerâmica supercondutora Óxido 
metálico complexo que sofre uma 
transição para um estado super- 
condutor a uma temperatura bai- 
xa. (Seção 12.5) 

cetona Composto no qual o grupo 
carbonil ocorre no interior de uma 
cadeia carbônica e é conseqüente- 
mente ladeado por átomos de car- 
bono. (Seção 25.6) 

chuva ácida Água de chuva que se 
torna excessivamente ácida pela 
absorção de óxidos poluentes, par- 
ticularmente S0 3 , produzido por 
atividades humanas. (Seção 18.4) 

cicloalcanos Hidrocarbonetos sa- 
turados de fórmula geral C„H 2(I 
nos quais os átomos de carbono 
formam um anel fechado. (Seção 
25.3) 

ciclo de Born-Haber Ciclo termo- 
dinâmico baseado na lei de Hess 
que relaciona a energia de rede de 
uma substância iônica com a sua 
entalpia de formação e a outras 
grandezas mensuráveis. (Seção 8.2) 

cinética química Área da química 
preocupada com a rapidez, ou ve- 
locidades, nas quais as reações 
químicas ocorrem. (Capítulo 14: 
Introdução) 

clorofila Pigmento vegetal que 
tem papel principal na conversão 
da energia solar em energia quí- 
mica na fotossíntese. (Seção 24.2) 

clorofluorocarbonos Compostos 
constituídos inteiramente de clo- 
ro, flúor e carbono. (Seção 18.3) 

combustíveis fósseis Carvão ve- 
getal, óleo e gás natural, que são. 


atualmente, as principais fontes 
de energia. (Seção 5.8) 

complexo ativo (estado de transi- 
ção) Arranjo particular de átomos 
encontrado no topo da barreira de 
energia potencial à medida que a 
reação prossegue dos reagentes 
para os produtos. (Seção 14.5) 

complexo de spin alto Complexo 
cujos elétrons ocupam os orbitais 
d para fornecer o número máximo 
de elétrons desemparelhados. (Se- 
ção 24.6) 

complexo de spin baixo Comple- 
xo em que os elétrons estão arran- 
jados de tal forma que permane- 
cem emparelhados tanto quanto 
possível. (Seção 24.6) 

complexo metálico (ou complexo) 
Uniões de um íon metálico central 
ligado a um grupo de moléculas 
ou íons vizinhos. (Seção 24.1) 

compósito Mistura complexa sóli- 
da de dois ou mais componentes. 
Um componente está geralmente 
presente em quantidade muito 
maior do que os outros e age como 
a matriz hospedeira primária para 
os outros componentes. (Seção 12.4) 

composto Substância constituída 
de dois ou mais elementos unidos 
quimicamente em proporções de- 
finidas. (Seção 1.2) 

composto de coordenação ou 
complexo Composto que contém 
um íon metálico ligado a um gru- 
po de moléculas vizinhas ou íons 
que agem como ligantes. (Seção 
24.1) 

composto intermetálico Liga ho- 
mogênea com propriedades e 
composições definidas. Os com- 
postos intermetálicos são compos- 
tos estequiométricos, mas suas 
composições não são facilmente 
explicadas em termos da teoria de 
ligação química ordinária. (Seção 
23.6) 


composto molecular Composto 
que consiste de moléculas. (Seção 
2 . 6 ) 

compostos iônicos Compostos 
constituídos de cátions e ânions. 
(Seção 2.7) 

comprimento de ligação Distân- 
cia entre os centros de dois átomos 
ligados. (Seção 8.8) 

comprimento de onda Distância 
entre pontos idênticos em ondas 
sucessivas. (Seção 6.1) 

concentração Quantidade de so- 
luto presente em uma determina- 
da quantidade de solvente ou 
solução. (Seção 4.5) 

concentração em quantidade de 
matéria Expressa a concentração 
da solução como a quantidade de 
matéria do soluto em um litro de 
solução. (Seção 4.5) 

configuração eletrônica Arranjo 
particular de elétrons nos orbitais 
de um átomo (Seção 6.8) 

constante de dissociação ácida 

(K a ) Constante de equilíbrio que 
expressa a extensão na qual um 
ácido transfere um próton para o 
solvente água. (Seção 16.6) 

constante de dissociação básica 

(K b ) Constante de equilíbrio que 
expressa a extensão na qual uma 
base reage com o solvente água, 
recebendo um próton para formar 
OH 7(aq). (Seção 16.7) 

constante de equilíbrio Valor nu- 
mérico da expressão da constante 
de equilíbrio para um sistema no 
equilíbrio. A constante de equilí- 
brio é denominada K . (Seção 15.2) 

constante de formação Para um 
íon metálico complexo, a constan- 
te de equilíbrio para a formação 
do complexo a partir do íon metá- 
lico e as espécies básicas presentes 
em solução. Ela é uma medida da 
tendência do complexo se formar. 
(Seção 17.5) 
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constante de Planck (h) Constante 
que relaciona a energia e a fre- 
qüência de um fóton, E = hv. Seu 
valor é 6,626 x 10 34 J s. (Seção 6.2) 

constante de produto iônico (KJ 

Para a água, K w é o produto das 
concentrações do íon hidrogênio e 
íon hidróxido hidratados: [H'][OH | 
= K w = 1,0 x 1CT 14 a 25 °C (Seção 16.3) 

constante de velocidade Constan- 
te de proporcionalidade entre a 
velocidade de reação e as concen- 
trações de reagentes que aparecem 
na lei de velocidade. (Seção 14.3) 

constante do produto de solubili- 
dade (produto de solubilidade) 

(KJ) Constante de equilíbrio rela- 
cionada ao equilíbrio entre um sal 
sólido e os seus íons em solução. 
Ela fornece uma medida quantita- 
tiva da solubilidade de um sal li- 
geiramente solúvel. (Seção 17.4) 

constante dos gases ( R ) Constante 
de proporcionalidade na equação 
de gás ideal. (Seção 10.4) 

constante molar de diminuição 
do ponto de congelamento (K) 

Constante característica de um 
solvente em particular que forne- 
ce a variação no ponto de congela- 
mento como uma função da mola- 
lidade da solução: A T c = K c m. (Se- 
ção 13.5) 

constante molar de elevação do 
ponto de ebulição ( K e ) Constante 
característica de um solvente em 
particular que fornece a variação 
no ponto de ebulição como uma 
função da molalidade da solução: 
AT, = K e m. (Seção 13.5) 

contador de cintilação Instrumen- 
to que é usado para detectar e me- 
dir a radiação através da fluores- 
cência que ela produz em um meio 
fluorescente. (Seção 21.5) 

contador Geiger Dispositivo que 
pode detectar e medir a radioativi- 
dade. (Seção 21.5) 


contração de lantanídeo Diminui- 
ção gradual nos raios iônico e atô- 
mico com o aumento do número 
atômico entre os elementos lanta- 
nídeos, números atômicos 57 até 
70. A diminuição origina-se por cau- 
sa de um aumento gradual em sua 
carga nuclear efetiva. (Seção 23.7) 

copolímero Polímero complexo 
resultante da polimerização de 
dois ou mais monômeros. (Seção 
12 . 2 ) 

coque Forma impura de carbono, 
ocorre quando o carvão vegetal é 
aquecido fortemente na ausência 
de ar. (Seção 22.9) 

cores complementares Cores que, 
quando misturadas em propor- 
ções apropriadas, mostram-se na 
cor branca ou incolor. (Seção 24.5) 

corrosão Processo pelo qual um 
metal é oxidado por substâncias 
no seu ambiente. (Seção 20.8) 

cristalinidade Medida da exten- 
são do caráter cristalino (organi- 
zação) em um polímero. (Seção 
12 . 2 ) 

cristalização Processo no qual um 
soluto dissolvido precipita-se da 
solução e forma um sólido cristali- 
no. (Seção 13.2) 

cristal líquido Substância que exi- 
be uma ou mais fases parcialmen- 
te ordenadas acima do ponto de 
fusão da forma sólida. Por con- 
traste, nas substâncias cristalinas 
não líquidas a fase líquida que se 
forma com a fusão é completa- 
mente desordenada. (Seção 12.1) 

curie Medida da radioatividade: 
1 curie = 3,7 x 10 10 desintegrações 
por segundo. (Seção 21.4) 

curva de titulação Veja curva de 
titulação de pH. (Seção 17.3) 

curva de titulação de pH Gráfico 
de pH em função do volume de ti- 
tulante adicionado. (Seção 17.3) 


decomposição de vapor químico 

Método para a formação de filmes 
finos no qual uma substância é de- 
positada em uma superfície e en- 
tão sofre alguma forma de reação 
química para formar o filme. (Se- 
ção 12.6) 

degenerado Que tem a mesma 
energia (em vários orbitais). (Se- 
ção 6.7) 

densidade Razão da massa de um 
objeto em relação a seu volume. 
(Seção 1.4) 

densidade de probabilidade (\|/ 2 ) 
Valor que representa a probabili- 
dade de que um elétron seja en- 
contrado em um determinado 
ponto no espaço. (Seção 6.5) 

densidade eletrônica Probabili- 
dade de encontrar um elétron em 
um determinado ponto em parti- 
cular em um átomo; essa probabi- 
lidade é igual a \|/ 2 , o quadrado da 
função de onda. (Seção 6.5) 

deposição a vácuo Método de for- 
mação de filmes finos no qual uma 
substância é sublimada a alta tem- 
peratura sem decomposição e en- 
tão depositada no objeto a ser 
revestido. (Seção 12.6) 

deslocalização de elétrons Elé- 
trons que estão espalhados sobre 
um número de átomos em uma 
molécula em vez de localizados en- 
tre um par de átomos. (Seção 9.6) 

desproporcionamento Reação na 
qual uma espécie sofre simultanea- 
mente oxidação e redução [como 
em N 2 0 3 (g) — NO(g) + N0 2 (g).] 
(Seção 22.5) 

dessalinização Remoção de sais 
da água do mar ou da água salo- 
bra para torná-las apropriadas 
para consumo. (Seção 18.5) 

deutério Isótopo do hidrogênio 
cujo núcleo contém um próton e 
um nêutron: 2 H. (Seção 22.2) 
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dextrorrotatório, ou simplesmen- 
te dextro ou d Termo usado para 
rotular uma molécula quiral que 
gira o plano de polarização da luz 
para a direita (sentido horário). 
(Seção 24.4) 

diagrama de fase Representação 
gráfica que resume as condições 
de equilíbrio existentes entre os 
diferentes estados da matéria, 
além de determinar sua fase está- 
vel em qualquer temperatura ou 
pressão. (Seção 11.6) 

diagrama de níveis de energia ou 
diagrama de orbital molecular. 

Representação gráfica que mostra 
as energias dos orbitais molecula- 
res em relação aos orbitais atômi- 
cos dos quais eles são derivados. 
(Seção 9.7) 

diagrama de orbital molecular 
Veja diagrama de níveis de ener- 
gia. (Seção 9.7) 

diamagnetismo Tipo de magne- 
tismo que faz com que uma subs- 
tância sem elétrons desemparelha- 
dos seja fracamente repelida por 
um campo magnético. (Seção 9.8) 

difusão Espalhamento de uma 
substância através de outra. (Se- 
ção 10.8) 

diluição Processo de preparação 
de uma solução menos concentra- 
da a partir de uma solução mais 
concentrada através da adição de 
solvente. (Seção 4.5) 

dipolo Molécula polar com uma 
carga levemente negativa de um 
lado e outra levemente positiva do 
outro. (Seção 8.4) 

dipolo de ligação Momento de di- 
polo relativo aos dois átomos de 
uma ligação covalente. (Seção 9.3) 

dispersões coloidais (colóides) 

Misturas que contêm partículas 
maiores do que os solutos normais 
mas pequenas o suficiente para 


permanecerem suspensas no meio 
de dispersão. (Seção 13.6) 

domínio de elétrons No modelo 
RPENV, são as regiões em torno 
de um átomo central nas quais é 
mais provável que os elétrons se- 
jam encontrados. (Seção 9.2) 

efeito do íon comum Desloca- 
mento de um equilíbrio induzido 
por um íon comum para o equilí- 
brio. Por exemplo, a adição de 
Na 2 S0 4 diminui a solubilidade do 
sal ligeiramente solúvel BaS0 4 , ou 
a adição de NaC 2 H 3 0 2 diminui a 
ionização percentual do HC 2 H 3 0 2 . 
(Seção 17.1) 

efeito quelato Constantes de for- 
mação geralmente maiores para li- 
gantes polidentados quando com- 
paradas com os ligantes monoden- 
tados correspondentes. (Seção 
24.2) 

efeito Tyndall Desvio de um feixe 
de luz visível pelas partículas em 
uma dispersão coloidal. (Seção 
13.6) 

efusão Fuga de um gás através de 
um orifício ou buraco. (Seção 10.8) 

elastômero Material que pode so- 
frer uma carga substancial na for- 
ma, via estiramento, dobramento, 
ou compressão, e retornar à sua 
forma original com o relaxamento 
da força de distorção. (Seção 12.2) 

elemento Substância que não 
pode ser separada em outras mais 
simples por meios químicos. (Se- 
ções 1.1 e 1.2) 

elemento representativo (grupo 
principal) Elemento no qual os or- 
bitais s e p estão parcialmente ocu- 
pados. (Seção 6.9) 

elementos de transição (metais 
de transição) Elementos nos quais 
os orbitais d estão parcialmente 
ocupados. (Seção 6.8) 


elementos do grupo principal 

Elementos nos blocos sep da tabe- 
la periódica. (Seção 6.9) 

elementos metálicos (metais) Ele- 
mentos que geralmente são sóli- 
dos à temperatura ambiente, 
exibem alta condutividade elétri- 
ca e térmica e mostram-se brilho- 
sos. A maioria dos elementos na 
tabela periódica é metal. (Seção 
2 . 5 ) 

elementos não-metálicos (não-me- 
tais) Elementos localizados no can- 
to superior direito da tabela 
periódica; os não-metais dife- 
rem-se dos metais em suas pro- 
priedades físicas e químicas. (Se- 
ção 2.5) 

elementos transurânicos Elemen- 
tos que seguem o urânio na tabela 
periódica. (Seção 21.3) 

eletrodo-padrão de hidrogênio 

Eletrodo baseado na semi-reação 
2H + (1 mol/L) + 2e~ _ H 2 (1 atm). 
O potencial-padrão do eletro- 
do-padrão de hidrogênio é defini- 
do para ter 0 V. (Seção 20.4) 

eletrólito Soluto que produz íons 
em solução; uma solução eletrolí- 
tica conduz corrente elétrica. (Se- 
ção 4.1) 

eletrólito forte Substância que é 
completamente ionizada em solu- 
ção, por exemplo, ácidos fortes, ba- 
ses fortes e muitos sais. (Seção 4.1) 

eletrólito fraco Substância que se 
ioniza apenas parcialmente em so- 
lução. (Seção 4.1) 

eletrometalurgia Uso de eletrólise 
para reduzir ou refinar metais. 
(Seção 23.4) 

elétron Partícula subatômica car- 
regada negativamente, encontra- 
da fora do núcleo atômico; é uma 
parte de todos os átomos. Um elé- 
tron tem uma massa 1/1836 vezes 
a massa de um próton. (Seção 2.3) 
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eletronegatividade Habilidade de 
um átomo em atrair elétrons para 
si mesmo. (Seção 8.4) 

elétrons de valência Elétrons mais 
externos de um átomo, localizados 
além dos orbitais ocupados no ele- 
mento gás nobre anterior. Os elé- 
trons de valência são aqueles que o 
átomo usa na ligação. (Seção 6.8) 

elétrons internos Elétrons que 
não estão nos níveis mais externos 
de um átomo. (Seção 6.8) 

eletroquímica Ramo da química 
que lida com as relações entre a 
eletricidade e as reações químicas. 
(Capítulo 20: Introdução) 

emissão ou sputtering Método 
para a formação de filmes finos no 
qual o material necessário é trans- 
formado em cátodo em uma des- 
carga gasosa de alta voltagem por 
meio de um gás inerte. (Seção 
12 . 6 ) 

empacotamento denso cúbico 

Arranjo no qual os átomos da ter- 
ceira camada de um sólido não es- 
tão diretamente sobre aqueles na 
primeira camada. (Seção 11.7) 

empacotamento denso hexagonal 

Arranjo de empacotamento denso 
no qual os átomos da terceira ca- 
mada de um sólido locali z am-se 
diretamente sobre os da primeira 
camada. (Seção 11.7) 

enantiômeros Duas moléculas de 
imagem especular de uma subs- 
tância quiral. Os enantiômeros não 
são superponíveis. (Seção 24.4) 

energia Habilidade de realizar 
trabalho ou de transferir calor. 
(Seção 5.1) 

energia cinética Energia que um 
objeto possui em virtude de seu 
movimento. (Seção 5.1) 

energia de ativação (EJ Energia 
mínima necessária para a reação; 
altura da barreira de energia para 


a formação dos produtos. (Seção 

14.5) 

energia de coesão nuclear Ener- 
gia necessária para decompor um 
núcleo atômico em seus compo- 
nentes prótons e nêutrons. (Seção 

21 . 6 ) 

energia de emparelhamento do 
spin Energia necessária para em- 
parelhar um elétron com outro 
ocupando um orbital. (Seção 24.6) 

energia de ionização Energia ne- 
cessária para remover um elétron 
de um átomo gasoso em seu esta- 
do fundamental. (Seção 7.4) 

energia de rede Energia necessá- 
ria para separar completamente 
uma rede iônica em íons gasosos. 
(Seção 8.2) 

energia interna Soma de toda 
energia dos componentes de um 
sistema. Quando um sistema sofre 
uma variação, a variação na ener- 
gia interna, A E, é definida como o 
calor adicionado ou liberado do 
sistema, q, mais o trabalho realiza- 
do pelo ou no sistema, w:ÂE = q + iv. 
(Seção 5.2) 

energia livre de Gibbs, energia li- 
vre ou G Função de estado termo- 
dinâmica que combina a entalpia e 
a entropia, na forma G = H - TS. 
Para uma variação ocorrer à tem- 
peratura e pressão constantes, a 
variação na energia livre é AG = 
AH -TAS. (Seção 19.5) 

energia livre padrão de formação 

(AG t ° ) Variação na energia livre as- 
sociada com a formação de uma 
substância a partir de seus ele- 
mentos sob condições-padrão. 
(Seção 19.5) 

energia potencial Energia que um 
objeto possui como resultado da 
sua composição ou da sua posição 
em relação a outro objeto. (Seção 
5.1) 


energia renovável Energia oriun- 
da essencialmente de fontes ines- 
gotáveis, tais como a energia solar, 
do vento e hidrelétrica. (Seção 5.8) 

entalpia Grandeza definida pela 
relação H = E + PV; a variação de 
entalpia, AH, para uma reação que 
ocorre à pressão constante é o ca- 
lor liberado ou absorvido na rea- 
ção: AH = q p . (Seção 5.3) 

entalpia (calor) de formação Varia- 
ção de entalpia que acompanha a 
formação de uma substância a 
partir da forma mais estável de 
seus elementos constituintes. (Se- 
ção 5.7) 

entalpia de ligação Variação de 
entalpia, AH, necessária para que- 
brar determinada ligação quando 
a substância está na fase gasosa. (Se- 
ção 8.8) 

entalpia de reação Variação de en- 
talpia associada a uma reação quí- 
mica. (Seção 5.4) 

entalpia padrão (A ET) Variação de 
entalpia quando todos os reagen- 
tes e produtos estão em seus esta- 
dos-padrão. (Seção 5.7) 

entalpia padrão de formação (AH ° ) 

Variação na entalpia que acompa- 
nha a formação de 1 mol de uma 
substância a partir de seus elemen- 
tos, com todas as substâncias em 
seus estados-padrão. (Seção 5.7) 

entropia Função termodinâmica 
associada com o número de dife- 
rentes estados de energia ou ar- 
ranjos espaciais nos quais um 
sistema pode ser encontrado. Ela é 
uma função de estado termodinâ- 
mica, que significa que uma vez 
que especificamos as condições 
para um sistema - isto é, a tempe- 
ratura, a pressão e assim por dian- 
te - a entropia é definida. (Seções 
13.1 e 19.2) 

entropia molar padrão (S°) Valor 
de entropia para um mol de uma 
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substância em seu estado-padrão. 
(Seção 19.4) 

enzima Molécula proteica que age 
para catalisar reações bioquímicas 
específicas. (Seção 14.7) 

equação de Arrhenius Equação 
que relaciona a constante de velo- 
cidade ao fator de freqüência. A, à 
energia de ativação, E a , e à tempe- 
ratura, T: k = Ae~ E " /RT . Sua forma 
logarítmica é: ln k = -E a /RT + ln A. 
(Seção 14.5) 

equação de gás ideal Equação de 
estado para gases que incorporam 
a lei de Boyle, a lei de Charles e a 
lei de Avogadro na forma de PV = 
nRT. (Seção 10.4) 

equação de Henderson-Hassel- 
bach Relação entre o pH, pK a e as 
concentrações de ácido e base em 
uma solução aquosa: pH = p K a + 

io ácido _ (Seção 17.2) 
base 

equação de Nernst Equação que 
relaciona a fem da célula (E) à fem 
padrão (E°) e ao quociente de rea- 
ção (Q): E = E°- 2,303 RT/nF log Q. 
(Seção 20.6) 

equação de van der Waals Equa- 
ção de estado para gases não 
ideais. É baseada na adição de cor- 
reções à equação dos gases ideais. 
Os termos de correção explicam as 
forças intermoleculares de atração 
e os volumes ocupados pelas pró- 
prias moléculas de gás. (Seção 
10.9) 

equação iônica completa Equação 
química na qual os eletrólitos for- 
tes dissolvidos (como os compos- 
tos iônicos dissolvidos) são escritos 
como íons separados. (Seção 4.2) 

equação iônica simplificada 

Equação química para uma reação 
em solução na qual os eletrólitos 
fortes solúveis são escritos como 
íons e os íons espectadores são 
omitidos. (Seção 4.2) 


equação molecular Equação quí- 
mica na qual a fórmula para cada 
substância é escrita sem conside- 
rar se ela é um eletrólito ou um 
não-eletrólito. (Seção 4.2) 

equação química Representação 
de uma reação química usando as 
fórmulas químicas dos reagentes e 
produtos; uma equação química 
balanceada contém números iguais 
de átomos de cada elemento em 
ambos os lados da equação. (Seção 
3.1) 

equilíbrio heterogêneo Equilíbrio 
estabelecido entre substâncias em 
duas ou mais fases diferentes, por 
exemplo, entre um gás e um sóli- 
do ou entre um sólido e um líqui- 
do. (Seção 15.3) 

equilíbrio homogêneo Equilíbrio 
estabelecido entre as substâncias 
reagentes e produtos que estão na 
mesma fase. (Seção 15.3) 

equilíbrio químico Estado de 
equilíbrio dinâmico no qual a ve- 
locidade de formação dos produ- 
tos de uma reação a partir dos 
reagentes é igual à velocidade de 
formação dos reagentes a partir 
dos produtos; no equilíbrio as 
concentrações dos reagentes e 
produtos permanecem constan- 
tes. (Seção 4.1; Capítulo 15: Intro- 
dução.) 

equilíbrio termodinâmico Estado 
de balanço no qual os processos 
opostos ocorrem à mesma veloci- 
dade. (Seção 11.5) 

escala Celsius Escala de tempera- 
tura na qual a água congela-se a 0 o 
e ferve a 100° ao nível do mar. (Se- 
ção 1.4) 

escala Kelvin Escala de temperatura 
absoluta; a unidade SI para a tempe- 
ratura é o kelvin. O zero na escala 
Kelvin corresponde a -273,15 °C; 
conseqüentemente, K = °C + 273,15. 
(Seção 1.4) 


escória Mistura de minerais de si- 
licato fundidos. As escórias po- 
dem ser ácidas ou básicas, de 
acordo com a acidez e a basicidade 
do óxido adicionado à sílica. (Se- 
ção 23.2) 

esfera de coordenação íon metálico 
e seus ligantes v izin hos. (Seção 24.1) 

espectro Distribuição dentre vá- 
rios comprimentos de onda da 
energia radiante emitida ou absor- 
vida por um objeto. (Seção 6.3) 

espectro contínuo Espectro que 
contém a radiação distribuída so- 
bre todos os comprimentos de 
onda. (Seção 6.3) 

espectro de absorção Quantidade 
de luz absorvida por uma amostra 
como função do comprimento de 
onda. (Seção 24.5) 

espectro de linhas Espectro que 
contém radiação apenas em deter- 
minados comprimentos de onda. 
(Seção 6.3) 

espectrômetro de massa Instru- 
mento que pode fornecer a mais 
direta e acurada maneira de medir 
os pesos atômicos. (Seção 2.4) 

estado de transição (complexo 
ativado) Arranjo particular das 
moléculas dos reagentes e produ- 
tos no ponto máximo de energia 
na etapa determinante da veloci- 
dade de uma reação. (Seção 14.5) 

estado excitado Estado de mais 
alta energia. (Seção 6.3) 

estado fundamental Estado mais 
baixo de energia, ou mais estável. 
(Seção 6.3) 

estados da matéria Três formas 
que a matéria pode assumir: sóli- 
do, líquido e gás. (Seção 1.2) 

estequiometria Relações entre as 
quantidades de reagentes e pro- 
dutos envolvidos nas reações quí- 
micas. (Capítulo 3: Introdução) 
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éster Composto orgânico que tem 
um grupo OR ligado à carbonila; é 
o produto de uma reação entre um 
ácido carboxílico e um álcool. (Se- 
ção 25.6) 

estereoisômeros Compostos que 
possuem a mesma fórmula e ar- 
ranjo de ligação, mas diferem nos 
arranjos espaciais dos átomos. (Se- 
ção 24.4) 

estratosfera Região da atmosfera 
diretamente acima da troposfera. 
(Seção 18.1) 

estrutura de Lewis Representação 
da ligação covalente em uma mo- 
lécula que usa símbolos de Lewis. 
Os pares de elétrons compartilha- 
dos são mostrados como linhas, já 
os pares de elétrons não comparti- 
lhados são mostrados como pares 
de pontos. Apenas os elétrons do 
nível de valência são mostrados. 
(Seção 8.3) 

estrutura eletrônica Arranjo de 
elétrons de um átomo ou molécu- 
la. (Capítulo 6: Introdução) 

estrutura primária Seqüência de 
aminoácidos ao longo de uma ca- 
deia proteica. (Seção 25.9) 

estrutura secundária Estrutura 
proteica caracterizada pela forma- 
ção de espiral ou pelo estiramento 
da cadeia. (Seção 25.9) 

estrutura terciária Forma total de 
uma proteína grande, mais especi- 
ficamente a maneira nas quais as 
seções da proteína dobram-se so- 
bre elas mesmas ou entrelaçam-se. 
(Seção 25.9) 

estruturas de ressonância (for- 
mas de ressonância) Estruturas 
de Lewis individuais, utilizadas 
em casos em que duas ou mais 
dessas estruturas de Lewis são 
igualmente boas descrições de 
uma única molécula. Em tais ins- 
tâncias, faz-se a 'média' das estru- 
turas de ressonância para se obter 


uma descrição correta da molécu- 
la real. (Seção 8.6) 

etapa determinante da velocida- 
de Etapa elementar mais lenta em 
um mecanismo de reação. (Seção 
14.6) 

etapas elementares Processos em 
uma reação química que ocorrem 
em um único evento ou etapa. (Se- 
ção 14.6) 

éter Composto no qual dois gru- 
pos hidrocarbonetos estão ligados 
a um oxigênio. (Seção 25.5) 

exatidão Medida do grau de apro- 
ximação entre as medidas indivi- 
duais e o valor exato ou verdadei- 
ro. (Seção 1.5) 

expressão da constante de equilí- 
brio Expressão que descreve a re- 
lação entre as concentrações (ou 
pressões parciais) das substâncias 
presentes em um sistema no equi- 
líbrio. O numerador é obtido mul- 
tiplicando-se as concentrações das 
substâncias no lado do produto da 
equação, cada uma elevada à po- 
tência igual ao seu coeficiente na 
equação química. O denominador, 
analogamente, contém as concen- 
trações das substâncias no lado do 
reagente da equação. (Seção 15.2) 

faraday Unidade de carga igual à 
carga total de 1 mol de elétrons: 
1 F = 96,500 C. (Seção 20.5) 

fase cristalina líquida colestérica 

Cristal líquido formado por molé- 
culas na forma de discos planos 
que se alinham através de uma pi- 
lha de discos moleculares. (Seção 
12 . 1 ) 

fase líquida cristalina esmética 

Cristal líquido no qual as molécu- 
las estão alinhadas ao longo de 
seus eixos longos e arranjadas em 
camadas. Existem vários tipos de 
fases esméticas. (Seção 12.1) 

fase líquida cristalina nemática 

Cristal líquido no qual as molécu- 


las estão alinhadas no mesmo sen- 
tido ao longo de seus eixos longos, 
mas cujas pontas estão desalinha- 
das. (Seção 12.1) 

fator de conversão Razão que re- 
laciona a mesma grandeza em 
dois sistemas de unidades; é usa- 
do para converter as unidades de 
medidas. (Seção 1.6) 

fator de freqüência (A) Termo da 
equação de Arrhenius relacionado 
com a freqüência de colisão e a 
probabilidade de que as colisões 
sejam favoravelmente orientadas 
para a reação. (Seção 14.5) 

fem-padrão, também chamada de 
potencial-padrão da célula (E cel °) 

A fem de uma célula quando to- 
dos os reagentes estão nas condi- 
ções-padrão. (Seção 20.4) 

ferromagnetismo Habilidade de 
algumas substâncias tornarem-se 
permanentemente imantadas. (Se- 
ção 23.7) 

filmes finos Películas depositadas 
em um substrato que funciona 
como suporte para fornecer deco- 
ração ou proteção contra ataque 
químico ou melhorar uma pro- 
priedade desejável, tais como refle- 
tividade, condutividade elétrica, 
cor ou dureza. (Seção 12.6) 

fissão Divisão de um núcleo gran- 
de em dois núcleos menores. (Se- 
ção 21.6) 

força Empurrão ou puxada. (Se- 
ção 5.1) 

força dipolo-dipolo Força que 
existe entre as moléculas polares. 
(Seção 11.2) 

força eletromotriz, também cha- 
mada de fem ou potencial da cé- 
lula (E cel ) Medida da força diretora, 
ou pressão elétrica, para que uma rea- 
ção eletroquímica se complete; é 
medida em volts: 1 V = 1 J/C. (Se- 
ção 20.4) 
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força íon-dipolo Força que existe 
entre um íon e uma molécula polar 
neutra que possui um momento de 
dipolo permanente. (Seção 11.2) 

forças de dispersão de London 

Forças intermoleculares resultan- 
do atrações entre dipolos induzi- 
dos. (Seção 11.2) 

forças intermoleculares Forças 
atrativas a distâncias curta que 
agem entre as partículas que cons- 
tituem as unidades de uma subs- 
tância líquida ou sólida. Essas 
mesmas forças também fazem 
com que os gases se liquefaçam ou 
se solidifiquem a temperaturas 
baixas e altas pressões. (Capítulo 
11: Introdução) 

fórmula estrutural Fórmula que 
mostra não apenas o número e os 
tipos de átomos na molécula, mas 
também o arranjo deles. (Seção 
2 . 6 ) 

fórmula mínima (fórmula mais 
simples) Fórmula química que 
mostra os tipos de átomos e seus 
números relativos em uma subs- 
tância. (Seção 2.6) 

fórmula molecular Fórmula quí- 
mica que indica o número real de 
átomos de cada elemento em uma 
molécula de uma substância. (Se- 
ção 2.6) 

fórmula química Notação que usa 
os símbolos químicos com índices 
numéricos inferiores para trans- 
mitir as proporções relativas de 
átomos dos diferentes elementos 
em uma substância. (Seção 2.6) 

fotodissociação Quebra de uma 
molécula em dois ou mais frag- 
mentos neutros como resultado 
da absorção de luz. (Seção 18.2) 

fotoionização Perda de um elé- 
tron de um átomo ou molécula 
pela absorção de luz. (Seção 18.2) 

fóton Partícula minúscula de 
energia radiante; um fóton de luz 


com freqüência v tem uma ener- 
gia igual a hv. (Seção 6.2) 

fotossíntese Processo que ocorre 
nas folhas das plantas em que a 
energia é usada para converter o 
dióxido de carbono e a água em 
carboidratos e oxigênio. (Seção 
24.2) 

fração em quantidade de matéria 

Razão entre a quantidade de ma- 
téria de um componente da mistu- 
ra e a quantidade de matéria total 
de todos os componentes. (Seção 
10 . 6 ) 

freqüência Número de vezes por 
segundo que um comprimento de 
onda completo passa por um de- 
terminado ponto. (Seção 6.1) 

função de estado Propriedade de 
um sistema que é determinada 
pelo estado ou condição do siste- 
ma e não através de como ele che- 
gou a tal estado; seu valor é fixado 
quando a temperatura, pressão, 
composição e forma física são es- 
pecificadas; P, V, T, E e H são fun- 
ções de estado. (Seção 5.2) 

função de onda Descrição mate- 
mática de um estado de energia 
permitido (um orbital) para um 
elétron no modelo da mecânica 
quântica do átomo; ela é geral- 
mente simbolizada pela letra gre- 
ga \| /. (Seção 6.5) 

fusão União de dois núcleos leves 
para formar um núcleo mais mas- 
sivo. (Seção 21.6) 

gás Matéria que não tem volume 
nem forma fixas; ela assume o vo- 
lume e a forma do seu recipiente. 
(Seção 1.2) 

gás ideal Gás hipotético cujo com- 
portamento de pressão, volume e 
temperatura é descrito pela equa- 
ção do gás ideal. (Seção 10.4) 

gás natural Mistura natural de 
compostos hidrocarbonetos gaso- 


sos constituídos de hidrogênio e 
carbono. (Seção 5.8) 

gases nobres Membros do grupo 
8A da tabela periódica. (Seção 7.8) 

geometria molecular Arranjo no 
espaço dos átomos de uma molé- 
cula. (Seção 9.2) 

glicogênio Nome geral dado a um 
grupo de polissacarídeos de glico- 
se que são sintetizados nos mamí- 
feros e usados para armazenar 
energia dos carboidratos. (Seção 
25.10) 

glicose Aldeído polidroxílico cuja 
fórmula é CH 2 OH(CHOH) 4 CHO; 
é o monossacarídeo mais impor- 
tante. (Seção 25.10) 

gray (Gy) Unidade SI para a dose 
de radiação, corresponde à absor- 
ção de 1 J de energia por quilogra- 
ma de tecido; 1 Gy = 100 rads. 
(Seção 21.9) 

grupo Elementos que estão na 
mesma coluna da tabela periódi- 
ca; os elementos no mesmo grupo 
ou família exibem similaridades 
nos seus comportamentos quími- 
cos. (Seção 2.5) 

grupo alquil Grupo formado pela 
remoção de um átomo de hidrogê- 
nio de um alcano. (Seção 25.3) 

grupo carbonílico A ligação du- 
pla C = O, um aspecto caracterís- 
tico de vários grupos funcionais, 
tais como cetonas e aldeídos. (Se- 
ção 25.6) 

grupo funcional Grupo de átomos 
que fornece propriedades quími- 
cas características a um composto 
orgânico. (Seção 25.1) 

halogênio Membro do grupo 7 A 
da tabela periódica. (Seção 7.8) 

hélice alfa (a) Estrutura proteica 
na qual a proteína está em espiral 
na forma de uma hélice, com liga- 
ções de hidrogênio entre os gru- 
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pos C = O e N — H em voltas 
adjacentes. (Seção 25.9) 

hélice dupla Estrutura de DNA 
que envolve o enrolamento de 
duas cadeias de polinucleotídeos 
DNA juntas em forma de hélice. 
As duas fitas da hélice dupla são 
complementares, uma vez que as 
bases orgânicas são mantidas uni- 
das para interação de ligação de 
hidrogênio. (Seção 25.11) 

hemoglobina Proteína que con- 
tém ferro e que é responsável pelo 
transporte de oxigênio no sangue. 
(Seção 18.4) 

hibridização Mistura de diferen- 
tes tipos de orbitais atômicos para 
produzir um conjunto de orbitais 
híbridos equivalentes. (Seção 9.5) 

hidratação Solvatação quando o 
solvente é a água. (Seção 13.1) 

hidretos iônicos Compostos for- 
mados quando o hidrogênio reage 
com metais alcalinos e metais alca- 
linos terrosos mais pesados (Ca, Sr 
e Ba); esses compostos contêm o 
íon hidreto, H”. (Seção 22.2) 

hidretos metálicos Compostos for- 
mados quando o hidrogênio reage 
com metais de transição; esses 
compostos contêm o íon hidreto, 
H . (Seção 22.2) 

hidretos moleculares Compostos 
formados quando o hidrogênio rea- 
ge com não-metais e metalóides. 
(Seção 22.2) 

hidrocarbonetos Compostos cons- 
tituídos apenas de carbono e hi- 
drogênio. (Seção 2.9) 

hidrocarbonetos aromáticos Com- 
postos hidrocarbonetos que con- 
têm um arranjo cíclico plano de 
átomos de carbono unidos tanto 
por ligações a quanto ti deslocali- 
zadas. (Seção 25.2) 

hidrofílico Atração pela água. 
(Seção 13.6) 


hidrofóbico Repulsão pela água. 
(Seção 13.6) 

hidrólise Reação de alguns íons 
com a água. Quando um cátion ou 
ânion reage com a água, ele muda 
o pH. (Seção 16.9) 

hidrometalurgia Processo no qual 
o metal é extraído de seus minérios 
por meio de reações aquosas. (Se- 
ção 23.3) 

hipótese Tentativa de explicação 
de uma série de observações ou de 
uma lei natural. (Seção 1.3) 

hipótese de Avogadro Afirmativa 
de que volumes iguais de gases à 
mesma temperatura e pressão 
contêm números iguais de molé- 
culas. (Seção 10.3) 

indicador Substância adicionada 
a uma solução para indicar, atra- 
vés de uma variação de cor, o pon- 
to no qual o soluto adicionado 
reagiu com todo o soluto presente 
na solução. (Seção 4.6) 

inter-halogênios Compostos for- 
mados por átomos de halogênio 
diferentes. Os exemplos incluem 
IBr e BrF 3 . (Seção 22.4) 

intermediário Substância forma- 
da em uma etapa elementar de um 
mecanismo de várias etapas e con- 
sumida em outra etapa; ela não é 
nem um reagente nem um produ- 
to na reação total. (Seção 14.6) 

íon Átomo ou grupo de átomos 
(íon poliatômico) carregados ele- 
tricamente; os íons podem ser car- 
regados positiva ou negativamen- 
te, dependendo se os elétrons são 
perdidos (positivo) ou ganhos (ne- 
gativo) pelos átomos. (Seção 2.7) 

íon complexo (complexo) Con- 
junto de um íon metálico e as ba- 
ses de Lewis (ligantes) ligadas a 
ele. (Seções 17.5 e 24.1) 

íon hidreto íon formado pela adi- 
ção de um elétron ao átomo de hi- 
drogênio: H". (Seção 7.7) 


íon hidrônio (H 3 0 + ) Forma predo- 
minante do próton em solução 
aquosa. (Seção 16.2) 

íon poliatômico Grupo de dois ou 
mais átomos carregados eletrica- 
mente. (Seção 2.7) 

íons espectadores íons que pas- 
sam através de uma reação sem 
mudar e que aparecem em ambos 
os lados da equação iônica com- 
pleta. (Seção 4.2) 

isômeros Compostos cujas molécu- 
las têm a mesma composição mas 
diferentes estruturas. (Seção 24.4) 

isômeros de esfera de coordena- 
ção Isômeros estruturais de com- 
postos de coordenação nos quais 
os ligantes na esfera de coordena- 
ção se diferem. (Seção 24.4) 

isômeros de ligação Isômeros es- 
truturais de compostos de coorde- 
nação nos quais um ligante coor- 
dena-se de duas maneiras diferentes 
ao metal. (Seção 24.4) 

isômeros estruturais Compostos 
que possuem a mesma fórmula, 
mas diferem nos arranjos de liga- 
ção dos átomos. (Seção 24.4) 

isômeros geométricos Compostos 
com o mesmo tipo e número de 
átomos e as mesmas ligações quí- 
micas, mas diferentes arranjos es- 
paciais. (Seções 24.4 e 25.4) 

isômeros óticos Enantiômeros 
nos quais as duas formas do com- 
posto são imagens especulares 
não superponíveis. (Seção 24.4) 

isótopos Átomos do mesmo ele- 
mento com diferentes números de 
nêutrons e de massas. (Seção 2.3) 

joule (J) Unidade SI de energia, 
que equivale a 1 kg m 2 /s 2 . Uma 
unidade relacionada é a caloria: 
4,184 J = cal. (Seção 5.1) 

lantanídeo (terra rara) Elemento 
no qual o subnível 4/ se encontra 
preenchido. (Seção 6.8) 
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lei científica Afirmativa verbal 
concisa ou uma equação matemá- 
tica que resume uma grande varie- 
dade de observações e experiên- 
cias. (Seção 1.3) 

lei da conservação de massa Lei 

científica que afirma que a massa 
total dos produtos de uma reação 
química é a mesma que a massa 
total dos reagentes, logo a massa 
permanece constante durante a rea- 
ção. (Capítulo 3: Introdução) 

lei das proporções definitivas Lei 

que afirma que a composição ele- 
mentar de uma substância pura é 
sempre a mesma, independente- 
mente de sua fonte; também cha- 
mada de lei da composição cons- 
tante. (Seção 1.2) 

lei de ação da massa Lei que ex- 
pressa a relação entre as concen- 
trações dos reagentes e produtos 
presentes no equilíbrio em qual- 
quer reação. (Seção 15.2) 

lei de Avogadro Lei que afirma 
que o volume de um gás mantido 
à temperatura e pressão constan- 
tes é diretamente proporcional à 
quantidade do gás. (Seção 10.3) 

lei de Beer Luz absorvida por 
uma substância (A) que é igual ao 
produto entre a sua constante de 
absortividade molar (a), o compri- 
mento do caminho através do qual 
a luz passa (b) e a concentração 
molar da substância (c): A = abc. 
(Seção 14.2) 

lei de Boyle Lei que afirma que à 
temperatura constante o produto 
do volume pela pressão de uma 
determinada quantidade de gás é 
uma constante. (Seção 10.3) 

lei de Charles Lei que afirma que 
à pressão constante o volume de 
uma determinada quantidade de 
gás é proporcional à temperatura 
absoluta. (Seção 10.3) 

lei de Dalton das pressões parciais 

Lei que afirma que a pressão total 


de uma mistura de gases é a soma 
das pressões que cada gás exerce- 
ria se ele estivesse sozinho. (Seção 
10 . 6 ) 

lei de Graham Lei que afirma que 
a velocidade de efusão de um gás 
é inversamente proporcional à 
raiz quadrada de sua massa mole- 
cular. (Seção 10.8) 

lei de Henry Lei que afirma que a 
solubilidade de um gás em uma 
solução, S g , é proporcional à pres- 
são do gás sobre a solução: S = kP g . 
(Seção 13.3) 

lei de Hess Lei que estabelece que 
o calor liberado em um determi- 
nado processo pode ser expresso 
pela soma dos calores das etapas 
individuais que o constituem. (Se- 
ção 5.6) 

lei de Raoult Lei que afirma que a 
pressão parcial de um solvente so- 
bre uma solução, P A , é determina- 
da pela pressão de vapor do 
solvente puro, P A , vezes a fração 
em quantidade de matéria de um 
solvente na solução; P A = X A P A 
(Seção 13.5) 

lei de velocidade Equação que re- 
laciona a velocidade de reação às 
concentrações dos reagentes (e al- 
gumas vezes dos produtos tam- 
bém). (Seção 14.3) 

levorrotatório, levo ou l Termo 
usado para rotular uma molécula 
quiral que gira o plano de polari- 
zação da luz para a esquerda (sen- 
tido anti-horário). (Seção 24.4) 

liga Substância que possui as pro- 
priedades características de um 
metal e que contém mais do que 
um elemento. Geralmente existe 
um componente metálico princi- 
pal, com outros elementos presen- 
tes em quantidades menores. As 
ligas podem ser homogêneas ou 
heterogêneas em natureza. (Seção 
23.6) 


liga de solução Liga homogênea 
que possui seus componentes dis- 
tribuídos uniformemente. (Seção 
23.6) 

liga heterogênea Liga na qual os 
componentes não estão distribuí- 
dos uniformemente; em vez disso, 
estão presentes em duas ou mais 
fases distintas com composições 
características. (Seção 23.6) 

ligação covalente Ligação formada 
entre dois ou mais átomos através 
de compartilhamento de elétrons. 
(Seção 8.1) 

ligação covalente apoiar Ligação 
covalente na qual os elétrons são 
compartilhados igualmente entre 
dois átomos. (Seção 8.4) 

ligação covalente polar Ligação 
na qual os elétrons não estão 
igualmente compartilhados. (Se- 
ção 8.4) 

ligação cruzada Formação de liga- 
ções entre cadeias de polímeros. 
(Seção 12.2) 

ligação de hidrogênio Ligação 
que resulta das atrações intermo- 
leculares entre moléculas que con- 
têm hidrogênio ligado a um ele- 
mento eletronegativo. Os exem- 
plos mais importantes envolvem o 
oxigênio, o nitrogênio ou o flúor. 
(Seção 11.2) 

ligação dupla Ligação covalente 
que envolve dois pares de elé- 
trons. (Seção 8.3) 

ligação iônica Ligação entre íons 
com cargas opostas. Os íons são 
formados a partir de átomos pela 
transferência de um ou mais elé- 
trons. (Seção 8.1) 

ligação múltipla Ligação que en- 
volve dois ou mais pares de elé- 
trons. (Seção 8.3) 

ligação peptídica Ligação forma- 
da por uma reação de condensa- 
ção entre dois aminoácidos. 
(Seção 25.9) 
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ligação pi (tx) Ligação covalente na 
qual a densidade eletrônica está 
concentrada acima e abaixo da li- 
nha unindo os átomos ligados. 
(Seção 9.6) 

ligação química Força atrativa 
que existe entre átomos em uma 
molécula. (Seção 8.1) 

ligação sigma (a) Ligação cova- 
lente na qual a densidade eletrôni- 
ca está concentrada ao longo do 
eixo internuclear. (Seção 9.6) 

ligação simples Ligação covalente 
que envolve um par de elétrons. 
(Seção 8.3) 

ligação tripla Ligação covalente 
que envolve três pares de elétrons. 
(Seção 8.3) 

ligações metálicas Ligações nas 
quais os elétrons estão relativa- 
mente livres para moverem-se 
através da estrutura tridimensio- 
nal. (Seção 8.1) 

ligante íon ou molécula que se co- 
ordena a um átomo metálico ou a 
um íon metálico para formar um 
complexo. (Seção 24.1) 

ligante bidentado Ligante no qual 
dois átomos coordenativos estão 
ligados ao metal. (Seção 24.2) 

ligante monodentado Ligante 
que se une ao íon metálico através 
de um único átomo doador. Ele 
ocupa apenas uma posição na es- 
fera de coordenação. (Seção 24.2) 

ligante polidentado Ligante no 
qual dois ou mais átomos doado- 
res podem coordenar-se ao mes- 
mo íon metálico. (Seção 24.2) 

líquido Matéria que tem um volu- 
me definido mas sem forma espe- 
cífica. (Seção 1.2) 

líquidos imiscíveis Líquidos que 
não se misturam. (Seção 13.3) 

litosfera Aquela parte do nosso 
ambiente que consiste da Terra só- 
lida. (Seção 23.1) 


lixiviação Dissolução seletiva de 
um mineral desejado passando 
uma solução reagente aquosa 
através dele. (Seção 23.3) 

massa Medida da quantidade de 
material em um objeto. Em unida- 
des de SI, a massa é medida em 
quilogramas. (Seção 1.4) 

massa atômica Massa média dos 
átomos de um elemento em uni- 
dades de massa atômica; ela é nu- 
mericamente igual à massa em 
gramas de 1 mol do elemento. (Se- 
ção 2.4) 

massa crítica Quantidade mínima 
de material necessária para man- 
ter uma reação em cadeia. (Seção 
21.7) 

massa molar Massa de 1 mol de 
uma substância em gramas; ela é 
numericamente igual à massa mo- 
lecular em unidades de massa atô- 
mica. (Seção 3.4) 

massa molecular Soma das mas- 
sas atômicas de cada átomo em 
sua fórmula química. (Seção 3.3) 

massa supercrítica Quantidade 
de material desintegrável maior 
do que a massa crítica. (Seção 21.7) 

matéria Qualquer coisa que ocupa 
espaço e tem massa; o material fí- 
sico do universo. (Seção 1.1) 

mecanismo de reação Figura ou 
modelo em detalhes de como a rea- 
ção ocorre; isto é, a ordem na qual 
as ligações são quebradas e forma- 
das, e as variações nas posições re- 
lativas dos átomos à medida que a 
reação prossegue. (Seção 14.6) 

meia-vida Tempo necessário para 
a concentração de uma substância 
reagente diminuir para a metade 
de seu valor inicial; o tempo ne- 
cessário para a metade de uma 
amostra de um determinado ra- 
dioisótopo decair. (Seções 14.4 e 
21.4) 


metais alcalinos Membros do 
grupo IA na tabela periódica. (Se- 
ção 7.7) 

metais alcalinos terrosos Mem- 
bros do grupo 2 A na tabela perió- 
dica. (Seção 7.7) 

metais do bloco / Elementos lan- 
tanídeos e actinídeos nos quais os 
orbitais 4/ou 5/estão parcialmente 
preenchidos. (Seção 6.9) 

metalóides Elementos que se loca- 
lizam ao longo da linha diagonal 
na tabela periódica, separando os 
metais dos não-metais; as proprie- 
dades dos metalóides são interme- 
diá- rias entre aquelas dos metais e 
dos não-metais. (Seção 2.5) 

metalurgia Ciência de extração de 
metais a partir das fontes naturais 
por uma combinação de processos 
químicos e físicos. Ela também 
está preocupada com as proprie- 
dades e as estruturas de metais e 
ligas. (Seção 23.1) 

método científico Processo geral 
de avançar o conhecimento cientí- 
fico realizando observações expe- 
rimentais e formulando leis, hipó- 
teses e teorias. (Seção 1.3) 

mineral Maioria dos elementos 
metálicos (com exceção do ouro e 
do grupo da platina) encontrados 
na natureza em compostos inorgâ- 
nicos sólidos. (Seção 23.1) 

minério Fonte de um elemento ou 
mineral desejado, geralmente acom- 
panhado por grandes quantidades 
de outros materiais, tais como areia 
e argila. (Seção 23.1) 

miscível Líquido que se mistura em 
todas as proporções. (Seção 13.3) 

mistura Combinação de duas ou 
mais substâncias na qual cada 
substância mantém a sua própria 
identidade química. (Seção 1.2) 

mistura racêmica Mistura de 
quantidades iguais das formas 
dextrorrotatória e levorrotatória 
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de uma molécula quiral. Uma mis- 
tura racêmica não girará a luz po- 
larizada. (Seção 24.4) 

modelo de chave e fechadura Mo- 
delo de ação de enzima no qual a 
molécula de substrato é imagina- 
da como se se encaixasse muito es- 
pecificamente dentro do sítio ativo 
na enzima. Se está ligado ao sítio 
ativo, o substrato é de alguma for- 
ma ativado para a reação. (Seção 
14.7) 

modelo de colisão Teoria baseada 
na noção de que as moléculas de- 
vem colidir para reagir; explica os 
fatores que influenciam as veloci- 
dades de reação em termos da fre- 
qüência de colisões, do número de 
colisões com energias que exce- 
dem a energia de ativação e da 
probabilidade de que as colisões 
ocorram com orientações apropri- 
adas. (Seção 14.5) 

modelo de repulsão do par de 
elétrons do nível de valência 
(RPENV) Modelo que explica os 
arranjos geométricos dos pares de 
elétrons compartilhados e não 
compartilhados ao redor de um 
átomo central em termos de repul- 
sões entre os pares de elétrons. 
(Seções 9.1 e 9.2) 

mol Um mol de qualquer substân- 
cia é o número de Avogadro (6,022 
x 10 23 ) de fórmulas unitárias dessa 
substância. Por exemplo, um mol 
de H 0 O é 6,022 x 10 23 moléculas de 
H 2 0. (Seção 3.4) 

molalidade (m) Concentração de 
uma solução expressa como quan- 
tidade de matéria (mols) de soluto 
por quilograma de solvente. (Se- 
ção 13.4) 

molécula Combinação química de 
dois ou mais átomos. (Seções 1.1 e 
2 . 6 ) 

molécula diatômica Molécula com- 
posta de apenas dois átomos. (Se- 
ção 2.6) 


molécula polar Molécula que pos- 
sui um momento dipolo diferente 
de zero. (Seção 8.4) 

molecularidade Número de mo- 
léculas que participam como rea- 
gentes em uma reação elementar. 
(Seção 14.6) 

momento Produto da massa, m, e 
da velocidade, v, de uma partícu- 
la. (Seção 6.4) 

momento de dipolo (w) Medida 
da distância entre as cargas positi- 
va e negativa nas moléculas pola- 
res. (Seção 8.4) 

monômeros Moléculas com bai- 
xas massas moleculares, que po- 
dem ser unidas (polimerizadas) 
para formar um polímero. (Seção 
12 . 2 ) 

monossacarídeo Açúcar simples, 
geralmente com seis átomos de 
carbono. As unidades de monos- 
sacarídeos unidas por reações de 
condensação resultam na forma- 
ção de polissacarídeos. (Seção 
25.10) 

movimento rotacional Movimen- 
to no qual a molécula inteira gira 
como um pião. (Seção 19.3) 

movimento translacional Movi- 
mento no qual a molécula inteira 
move-se em um sentido definido. 
(Seção 19.3) 

movimento vibracional Movi- 
mento dos átomos dentro de uma 
molécula na qual eles se movem 
periodicamente em direção aos ou- 
tros e para longe uns dos outros. 
(Seção 19.3) 

mudança de fase Conversão de 
uma substância de um estado da 
matéria para outro. As mudanças 
de fase que consideramos são fu- 
são e congelamento (sólido « — » lí- 
quido), sublimação e deposição 
(sólido < — » gás) e vaporização e 
condensação (líquido < — » gás). 
(Seção 11.4) 


mudanças de estado Transforma- 
ções de matéria de um estado para 
outro, por exemplo, de um gás 
para um líquido. (Seção 1.3) 

mudanças físicas Mudanças (tais 
como mudanças de fase) que ocor- 
rem sem alteração na composição 
química. (Seção 1.3) 

mudanças químicas Veja reações 
químicas. (Seção 1.3) 

não-eletrólito Substância que não 
se ioniza em água e conseqüente- 
mente fornece uma solução não 
condutora. (Seção 4.1) 

nêutron Partícula eletricamente 
neutra encontrada no núcleo do 
átomo; ela tem aproximadamente 
a mesma massa do próton. (Seção 
2.3) 

névoa fotoquímica Mistura com- 
plexa de substâncias indesejáveis 
produzidas pela ação da luz do sol 
em uma atmosfera urbana poluí- 
da. Os principais ingredientes ini- 
ciantes são óxidos de nitrogênio e 
substâncias orgânicas, principal- 
mente olefinas e aldeídos. (Seção 
18.4) 

nível eletrônico Conjunto de orbi- 
tais que têm o mesmo valor de n. 
Por exemplo, os orbitais com n = 3 
(3s, 3p, 3d) constituem o terceiro 
nível. (Seção 6.5) 

nó Local exato de pontos em um 
átomo no qual a densidade eletrô- 
nica é zero. Por exemplo, o nó em 
um orbital 2s é uma superfície es- 
férica. (Seção 6.6) 

nomenclatura química Regra usa- 
da para dar nomes às substâncias. 
(Seção 2.8) 

núcleo Parte muito densa e peque- 
na de um átomo, carregada positi- 
vamente; é composto de prótons e 
nêutrons. (Seção 2.2) 

núcleon Partícula encontrada no 
núcleo de um átomo, como o pró- 
ton ou o nêutron. (Seção 21.1) 
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nucleotídeos Compostos forma- 
dos a partir de uma molécula de 
ácido fosfórico, uma molécula de 
açúcar e uma base orgânica nitro- 
genada. Os nucleotídeos formam 
polímeros lineares chamados 
DNA e RNA, que estão envolvi- 
dos na síntese de proteína e na re- 
produção da célula. (Seção 25.11) 

nuclídeo Átomo de um isótopo 
específico. (Seção 2.3) 

número atômico Número de pró- 
tons no núcleo de um átomo de 
um elemento. (Seção 2.3) 

número de Avogadro número de 
átomos de 12 C em exatamente 12 g 
de 12 C; é igual a 6,022 x 10 23 . (Seção 
3.4) 

número de coordenação Número 
de átomos adjacentes aos quais 
um átomo está diretamente liga- 
do. Em um complexo, o número 
de coordenação do íon metálico é 
o número de átomos doadores aos 
quais ele está ligado. (Seções 11.7 e 
24.1) 

número de massa Soma do núme- 
ro de prótons e nêutrons no nú- 
cleo de um átomo em particular. 
(Seção 2.3) 

número de oxidação (estado de 
oxidação) Número inteiro, positi- 
vo ou negativo, atribuído a um 
elemento em uma molécula ou íon 
com base em um conjunto de re- 
gras formais; de alguma forma ele 
reflete o caráter positivo ou nega- 
tivo de um átomo. (Seção 4.4) 

número quântico magnético de 
spin (m) Número quântico asso- 
ciado com o spin do elétron; ele 
pode ter valores de + \ ou - | . (Se- 
ção 6.7) 

números mágicos Números de 
prótons e nêutrons que resultam 
em núcleos estáveis. (Seção 21.2) 

ondas de matéria Termo usado 
para descrever as características 


ondulatórias de uma partícula. 
(Seção 6.4) 

orbitais de valência Orbitais que 
contêm o mesmo número de elé- 
trons do nível mais externo de um 
átomo. (Capítulo 7: Introdução) 

orbital Estado de energia permiti- 
do de um elétron no modelo me- 
cânico quântico do átomo; o termo 
orbital é também usado para des- 
crever a distribuição espacial do 
elétron. Um orbital é definido pe- 
los valores de três números quân- 
ticos: n, l e m r (Seção 6.5) 

orbital híbrido Orbital que resul- 
ta da mistura de diferentes tipos 
de orbitais atômicos no mesmo 
átomo. Por exemplo, um híbrido 
sp 3 resulta da mistura, ou hibridi- 
zação, de um orbital s e três orbitais 
p. (Seção 9.5) 

orbital molecular Estado de ener- 
gia permitido para um ou mais 
elétrons que podem estar espalha- 
dos entre todos os átomos de uma 
molécula. Um orbital molecular 
pode ser classificado como a ou k, 
dependendo da disposição da 
densidade eletrônica em relação 
ao eixo internuclear. (Seção 9.7) 

orbital molecular antiligante Orbi- 
tal molecular no qual a densidade 
eletrônica está concentrada fora da 
região entre os dois núcleos dos 
átomos ligados. Tais orbitais, de- 
signados a* ou n, são menos está- 
veis (de maior energia) do que os 
orbitais moleculares ligantes. (Se- 
ção 9.7) 

orbital molecular ligante Orbital 
molecular no qual a densidade 
eletrônica está concentrada na re- 
gião internuclear. A energia de 
um orbital molecular ligante é 
mais baixa do que a energia dos 
orbitais atômicos separados a par- 
tir dos quais ele se forma. (Seção 
9.7) 


orbital molecular pi (71) Orbital 
molecular que concentra a densi- 
dade eletrônica em lados opostos 
de uma linha que passa através 
dos núcleos. (Seção 9.8) 

orbital molecular sigma um orbi- 
tal molecular no qual a densidade 
eletrônica está centrada ao redor 
de uma linha imaginária que passa 
pelos dois núcleo. (Seção 9.7) 

ordem de ligação Número de pa- 
res de elétrons ligantes comparti- 
lhados entre os dois átomos, 
menos o número de pares de elé- 
trons antiligantes: ordem de liga- 
ção = \ (número de elétrons ligan- 
tes - número de elétrons antiligan- 
tes). (Seção 9.7) 

ordem de reação Potência à qual a 
concentração de um reagente é 
elevada em uma lei de velocidade. 
(Seção 14.3) 

ordem total da reação Soma das 
ordens em relação a cada reagente 
na lei de velocidade. (Seção 14.3) 

osmose Movimento líquido de 
um solvente através de uma mem- 
brana semipermeável no sentido 
da solução com maior concentra- 
ção de soluto. (Seção 13.5) 

osmose inversa Processo pelo 
qual as moléculas de água passam 
sob alta pressão através de uma 
membrana semipermeável de 
uma solução mais concentrada 
para uma menos concentrada. (Se- 
ção 18.5) 

oticamente ativas Moléculas qui- 
rais assim chamadas por causa de 
seus efeitos na rotação do plano de 
polarização da luz. (Seção 24.4) 

oxiácido Composto no qual um ou 
mais grupos OH, e possivelmente 
átomos de oxigênio adicionais, es- 
tão ligados ao átomo central. (Se- 
ção 16.10) 
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oxiânion íon poliatômico que con- 
tém um ou mais átomos de oxigê- 
nio. (Seção 2.8) 

oxidação Processo no qual uma 
substância perde um ou mais elé- 
trons. (Seção 4.4) 

óxido ácido (anidrido ácido) Óxi- 
do que reage com uma base para 
formar um sal ou com água para 
formar um ácido. (Seção 22.5) 

óxido básico (anidrido básico) 

Óxido que reage com água para 
formar uma base ou reage com um 
ácido para formar um sal e água. 
(Seção 22.5) 

ozônio Nome dado ao 0 3 , um aló- 
tropo do oxigênio. (Seção 7.8) 

par ácido-base conjugado Um 

ácido e uma base, tais como a H 2 0 
e o OH , que diferem apenas na 
presença ou ausência de um pró- 
ton. (Seção 16.2) 

par ligante Em uma estrutura de 
Lewis, par de elétrons que é com- 
partilhado por dois átomos. (Se- 
ção 9.2) 

par não-ligante De acordo com a 
estrutura de Lewis é um par de 
elétrons atribuído completamente 
a um átomo; também chamado de 
par solitário. (Seção 9.2) 

paramagnetismo Propriedade que 
uma substância possui quando 
contém um ou mais elétrons de- 
semparelhados. Uma substância 
paramagnética é puxada para den- 
tro de um campo magnético. (Se- 
ção 9.8) 

partes por bilhão (ppb) Concen- 
tração de uma solução em gramas 
de soluto por 10 9 (bilhão) de gra- 
mas de solução; equivale a 1 mi- 
crograma de soluto por litro de 
solução para soluções aquosas. 
(Seção 13.4) 

partes por milhão (ppm) Concen- 
tração de uma solução em gramas 
de soluto por IO 6 (milhão) de gra- 


mas de solução; equivale a 1 mili- 
grama de soluto por litro de solu- 
ção para soluções aquosas. (Seção 

13.4) 

partículas alfa Partículas que são 
idênticas ao núcleo de hélio-4 e 
que consistem de dois prótons e 
dois nêutrons, símbolo ou 

2 a. (Seção 21.1) 

partículas beta Elétrons energéti- 
cos emitidos do núcleo; símbolo 
_Je. (Seção 21.1) 

partículas subatômicas Partículas 
menores que um átomo. Por 
exemplo: prótons, nêutrons e elé- 
trons. (Seção 2.2) 

pascal (Pa) Unidade SI de pressão: 
1 Pa = N/m 2 . (Seção 10.2) 

perda de massa Diferença entre a 
massa de um núcleo e as massas 
totais dos núcleons individuais 
que ele contém. (Seção 21.6) 

peso fórmula ou massa molecu- 
lar A massa da coleção de átomos 
representados por uma fórmula 
química. Por exemplo, a massa 
molecular do NO, (46,0 u) é a soma 
das massas de um átomo de nitro- 
gênio e de dois átomos de oxigê- 
nio. (Seção 3.3) 

petróleo Combustível natural 
constituído de centenas de hidro- 
carbonetos e outros compostos or- 
gânicos. (Seção 5.8) 

pH O log negativo na base 10 da 
concentração do íon hidrogênio 
hidratado: pH = - log[H + ], (Seção 

16.4) 

pilha de concentração Célula vol- 
taica que contém o mesmo eletróli- 
to e os mesmos materiais eletróli- 
tos, tanto no compartimento do 
anodo quanto no do cátodo. A fem 
da célula é derivada de uma dife- 
rença de concentrações das solu- 
ções dos mesmos eletrólitos nos 
compartimentos. (Seção 20.6) 


pirometalurgia Processo no qual 
o calor converte um mineral em 
um minério e de uma forma quí- 
mica para outra e, eventualmente, 
para o metal livre. (Seção 23.2) 

plástico Material que pode ser 
modelado em formas específicas 
através da aplicação de calor e 
pressão. (Seção 12.2) 

plásticos termocurados Plásticos 
que, uma vez modelados por pro- 
cessos químicos, não podem ser 
remodelados facilmente. (Seção 
12 . 2 ) 

polaridade de ligação Medida de 
quão igualmente os elétrons estão 
compartilhados entre dois átomos 
em uma ligação química. (Seção 

8.4) 

polarizabilidade Facilidade com 
que a distribuição de cargas em 
um átomo ou em uma molécula 
pode ser distorcida por um campo 
elétrico externo. (Seção 11.2) 

polimerização por adição Polime- 
rização que ocorre através do aco- 
plamento entre monômeros, com 
nenhum outro produto formado 
na reação. (Seção 12.2) 

polimerização por condensação 

Polimerização na qual uma molé- 
cula pequena (como a molécula de 
água) é quebrada a partir da união 
de duas outras moléculas para a 
formação de uma maior, como, por 
exemplo, a reação entre um ácido 
orgânico e uma função amida: 

— C— O — H + H — N > — C— N— + H,0 

II I II I 

O H O H 

(Seção 12.2) 

polímero Molécula grande de alta 
massa molecular, formada pela 
união, ou polimerização, de um 
grande número de moléculas de 
baixa massa molecular. As molé- 
culas individuais que formam o 
polímero são chamadas de monô- 
meros. (Seção 12.2) 
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polipeptídeo Polímero formado 
pela união de muitos aminoácidos 
por ligações peptídicas. (Seção 
25.9) 

polissacarídeo Substância consti- 
tuída de várias unidades de mo- 
nossacarídeos. (Seção 25.10) 

ponto de ebulição normal Ponto 
de ebulição a 1 atm de pressão. 
(Seção 11.5) 

ponto de equivalência Ponto em 
uma titulação no qual o soluto adi- 
cionado reage completamente 
com o soluto presente na solução. 
(Seção 4.6) 

ponto de fusão normal Ponto de 
fusão a 1 atm de pressão. (Seção 
11 . 6 ) 

ponto triplo Temperatura na qual 
as fases sólida, líquida e gasosa co- 
existem no equilíbrio. (Seção 11.6) 

porcentagem em massa Massa em 
gramas de soluto em cada 100 g de 
solução. (Seção 13.4) 

porfirina Complexo derivado da 
molécula de porfina. (Seção 24.2) 

pósitron Partícula com a mesma 
massa de um elétron, mas com 
uma carga positiva; símbolo °e. 
(Seção 21.1) 

potencial-padrão de redução 

(E “ ed ) Potencial de uma semi-reação 
de redução sob condições-padrão, 
medido em relação ao eletrodo-pa- 
drão de hidrogênio. Um potenci- 
al-padrão de redução é também 
chamado de um potencial-padrão 
de eletrodo. (Seção 20.4) 

precipitado Sólido insolúvel que 
se forma, e se separa, em uma so- 
lução. (Seção 4.2) 

precisão Grau de proximidade en- 
tre várias medidas de grandeza. 
(Seção 1.5) 

pressão Medida de força exercida 
em uma unidade de área. Em quí- 
mica, a pressão geralmente é ex- 


pressa em unidades de atmosferas 
(atm) ou torr: 760 torr = 1 atm; em 
unidades de SI, a pressão é expres- 
sa em pascais (Pa). (Seção 10.2) 

pressão atmosférica padrão Pres- 
são típica ao nível do mar, com va- 
lores como 760 torr ou, em 
unidades SI, 101,325 kPa. (Seção 
10 . 2 ) 

pressão crítica Pressão na qual 
um gás na sua temperatura crítica 
é convertido para um estado líqui- 
do. (Seção 11.4) 

pressão de vapor Pressão exercida 
por um vapor no equilíbrio com as 
suas fases líquida ou sólida. (Se- 
ção 11.5) 

pressão osmótica Pressão que 
deve ser aplicada a uma solução 
para parar a osmose do solvente 
puro para a solução. (Seção 13.5) 

pressão parcial Pressão exercida 
por um componente em particular 
de certa mistura de gases. (Seção 
10 . 6 ) 

primeira lei da termodinâmica 

Afirmativa de que a energia é con- 
servada em qualquer processo. 
Podemos expressar a lei de várias 
maneiras. Uma das expressões 
mais úteis é a que a variação na 
energia interna, A E, de um siste- 
ma, em qualquer processo, é igual 
ao calor, q, adicionado ao sistema, 
mais o trabalho, w, realizado pela 
vizinhança: A E = q + w. (Seção 5.2) 

princípio da exclusão de Pauli 

Regra que afirma que dois elé- 
trons em um átomo não podem ter 
os mesmos números quânticos (n, 
Z, m l e rn ). Como uma conseqüên- 
cia desse princípio, não pode exis- 
tir mais do que dois elétrons em 
qualquer orbital atômico. (Seção 
6.7) 

princípio da incerteza Princípio 
que afirma que existe uma incerte- 
za inerente na precisão com a qual 
podemos especificar simultanea- 


mente a posição e o momento de 
uma partícula. Essa incerteza é 
significativa apenas para partícu- 
las extremamente pequenas, tais 
como os elétrons. (Seção 6.4) 

princípio de Le Châtelier Lei que 

afirma que quando perturbamos 
um sistema em equilíbrio quími- 
co, as concentrações relativas de 
reagentes e produtos deslocam-se 
de forma a neutralizar o efeito do 
distúrbio. (Seção 15.6) 

processo calcário-barrilha Méto- 
do para a remoção de íons Mg 2+ e 
Ca da água, para reduzir a sua 
dureza. As substâncias adiciona- 
das à água são calcário, CaO [ou 
cal apagada, Ca(OH),], e cinzas de 
barrilha, Na 2 C0 3 , em quantidades 
determinadas pelas concentrações 
de íons não desejáveis. (Seção 
18.6) 

processo de Bayer Processo hi- 
drometalúrgico para a purificação 
da bauxita na recuperação do alu- 
mínio. (Seção 23.3) 

processo de Haber Sistema catali- 
sador e condições de temperatura 
e pressão desenvolvidas por Fritz 
Haber e colaboradores para a for- 
mação de NH 3 a partir de N 2 e H 2 . 
(Seção 15.1) 

processo de Hall Processo usado 
para obter alumínio por eletrólise 
de A1 2 0 3 dissolvido em criolita 
fundida, Na 3 AlF 6 . (Seção 23.4) 

processo de Ostwald Processo in- 
dustrial usado para fabricar ácido 
nítrico a partir da amónia. O NH 3 é 
oxidado cataliticamente pelo 0 2 
para formar NO; o NO no ar é oxi- 
dado a N0 2 ; o HN0 3 é formado 
em uma reação de desproporcio- 
namento quando o NO, se dissol- 
ve em água. (Seção 22.7) 

processo endotérmico Processo 
no qual um sistema absorve calor 
da sua vizinhança. (Seção 5.2) 
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processo espontâneo Processo 
que é capaz de proceder em um 
determinado sentido, como escri- 
to ou descrito, sem necessidade de 
ser dirigido por uma fonte de 
energia externa. Um processo 
pode ser espontâneo mesmo que 
ele seja muito lento. (Seção 19.1) 

processo exotérmico Processo no 
qual um sistema libera calor para 
a sua vizinhança. (Seção 5.2) 

processo irreversível Um proces- 
so que não é reversível. Quando 
um sistema não pode retornar a 
seu estado inicial pelo mesmo ca- 
minho. Qualquer processo espon- 
tâneo é irreversível na prática. 
(Seção 19.1) 

processo reversível Processo que 
pode ir para a frente ou para trás 
entre os estados ao longo de cami- 
nhos exatamente iguais; um siste- 
ma no equilíbrio é reversível por- 
que ele pode ser revertido através 
de uma modificação infinitesimal de 
uma variável como a temperatura. 
(Seção 19.1) 

processo sol-gel Processo no qual 
partículas extremamente peque- 
nas (0,003 a 0,1 um em diâmetro) e 
de tamanho uniforme são produ- 
zidas em uma série de etapas quí- 
micas seguidas de aquecimento 
controlado. (Seção 12.4) 

produto Substância produzida em 
uma reação química; ela aparece à 
direita da seta em uma equação 
química. (Seção 3.1) 

propriedade extensiva Proprie- 
dade que depende da quantidade 
de material considerada; por 
exemplo, massa ou volume. (Se- 
ção 1.3) 

propriedade intensiva Proprieda- 
de que é independente da quanti- 
dade de material considerado; por 
exemplo, densidade. (Seção 1.3) 

propriedades coligativas Proprie- 
dades de um solvente (abaixa- 


mento da pressão de vapor, abai- 
xamento do ponto de congela- 
mento, elevação do ponto de ebu- 
lição, pressão osmótica) que de- 
pendem da concentração total das 
partículas de soluto presentes. 
(Seção 13.5) 

propriedade físicas propriedades 
que podem ser medidas sem que 
haja mudança na composição de 
uma substância, como, por exem- 
plo, cor e ponto de congelamento 

propriedades químicas Proprie- 
dades que descrevem a composi- 
ção de uma substância e as suas 
reatividades; como a substância 
reage ou se transforma em outra 
substância. (Seção 1.3) 

proteção catódica Meio de prote- 
ger um metal contra a corrosão, 
tornando-o cátodo em uma célula 
voltaica. Isso pode ser atingido li- 
gando-se um metal mais facilmen- 
te oxidado, o qual funciona como 
um anodo, ao metal a ser protegi- 
do. (Seção 20.8) 

proteína Biopolímero formado de 
aminoácidos. (Seção 25.9) 

prótio Isótopo mais comum do hi- 
drogênio. (Seção 22.2) 

próton Partícula subatômica car- 
regada positivamente encontrada 
no núcleo de um átomo. (Seção 
2.3) 

quantum Menor quantidade de 
energia que pode ser absorvida ou 
emitida como radiação eletromag- 
nética. (Seção 6.2) 

química Disciplina científica que 
trata da composição, das proprie- 
dades e das transformações da 
matéria. (Capítulo 1: Introdução) 

química orgânica Estudo de com- 
postos que contêm carbono; geral- 
mente possui ligações carbono — 
carbono. (Seção 2.9 e Capítulo 25: 
Introdução) 


química verde Química que pro- 
move o desenvolvimento e a apli- 
cação de produtos e processos 
químicos compatíveis com a saú- 
de humana e que preservam o 
meio ambiente. (Seção 18.7) 

quiral Termo que descreve uma 
molécula ou um íon que não pode 
ser superposto com a sua imagem 
especular. (Seções 24.4 e 25.7) 

quociente de reação (Q) Valor que 
é obtido quando as concentrações 
de reagentes e produtos são inseri- 
das na expressão de equilíbrio. Se 
as concentrações encontram-se 
em equilíbrio, Q = K, caso contrá- 
rio, Q^K. (Seção 15.5) 

rad Medida de energia absorvida 
a partir da radiação pelo tecido ou 
outro material biológico; 1 rad = 
transferência de 1 x 1CT 2 J de ener- 
gia por quilograma de material. 
(Seção 21.9) 

radiação eletromagnética (ener- 
gia radiante) Forma de energia 
que tem características de ondas e 
que se propaga através do vácuo 
com uma velocidade característica 
de 3,00 x 10 8 m/s. (Seção 6.1) 

radiação gama Radiação eletro- 
magnética energética que exala de 
um núcleo de um átomo radioati- 
vo. (Seção 21.1) 

radiação ionizante Radiação que 
tem energia suficiente para remo- 
ver um elétron de uma molécula, 
ionizando-a conseqüentemente. (Se- 
ção 21.9) 

radiação não-ionizante Radiação 
que não tem energia suficiente 
para remover um elétron de uma 
molécula. (Seção 21.9) 

radical livre Substância com um 
ou mais elétrons desemparelha- 
dos. (Seção 21.9) 

radioatividade Desintegração es- 
pontânea de um núcleo atômico 
instável com emissão acompa- 
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nhante de radiação. (Seção 2.2 e 
Capítulo 21: Introdução) 

radioisótopo Átomos que pos- 
suem nuclídeos radioativos. (Se- 
ção 21.1) 

radionuclídeo Nuclídeo radioati- 
vo. (Seção 21.1) 

raio atômico Estimativa do tama- 
nho de um átomo. Veja raio atô- 
mico covalente. (Seção 7.3) 

raio atômico covalente Raio de 
um átomo com base na distância 
que separa os núcleos dos átomos 
quando eles estão quimicamente 
ligados. (Seção 7.3) 

raios catódicos Feixes de elétrons 
que são produzidos quando uma 
alta voltagem é aplicada aos ele- 
trodos em um tubo evacuado. (Se- 
ção 2.2) 

rastreador radioativo Radioisóto- 
po que pode ser usado para rastrear 
o caminho de um elemento. (Seção 
21.5) 

reação bimolecular Reação ele- 
mentar que envolve duas molécu- 
las. (Seção 14.6) 

reação de adição Reação na qual 
um reagente adiciona-se a dois 
átomos de carbono de uma ligação 
múltipla carbono-carbono. (Seção 
25.4) 

reação de combinação Reação quí- 
mica na qual duas ou mais subs- 
tâncias combinam-se para formar 
um único produto. (Seção 3.2) 

reação de combustão Reação rápi- 
da que produz chama; a maioria 
das reações de combustão envolve 
o oxigênio como reagente, como, 
por exemplo, a queima de um pa- 
lito de fósforo. (Seção 3.2) 

reação de decomposição Reação 
química na qual um único com- 
posto reage para fornecer dois ou 
mais produtos. (Seção 3.2) 


reação de deslocamento Reação 
na qual um elemento reage com 
um composto, causando desloca- 
mento de um íon. (Seção 4.4) 

reação de dupla troca (metátese) 

Reação entre compostos na qual 
íons positivos e negativos pare- 
cem trocar contra-íons. (Seção 4.2) 

reação de metátese (dupla troca) 

Reação na qual duas substâncias 
reagem através de uma troca entre 
seus íons componentes: AX + BY 
— > AY + BX. Às reações de preci- 
pitação e de neutralização áci- 
do-base são exemplos de reações 
de metátese. (Seção 4.2) 

reação de neutralização Reação 
na qual um ácido e uma base rea- 
gem em quantidades estequiomé- 
tricas equivalentes; a reação de 
neutralização entre um ácido e um 
hidróxido metálico produz água e 
um sal. (Seção 4.3) 

reação de oxirredução Reação quí- 
mica na qual os estados de oxida- 
ção de certos átomos variam. 
(Capítulo 20: Introdução) 

reação de precipitação Reação 
que resulta na formação de um 
produto insolúvel. (Seção 4.2) 

reação de primeira ordem Reação 
na qual a velocidade depende da 
concentração de um único reagen- 
te elevado à primeira potência. 
(Seção 14.4) 

reação de segunda ordem Reação 
na qual a ordem de reação total (a 
soma dos expoentes dos termos de 
concentração) na lei de velocidade 
é 2. (Seção 14.4) 

reação em cadeia Série de reações 
nas quais uma reação inicia a pró- 
xima. (Seção 21.7) 

reação redox (oxirredução) Rea- 
ção na qual determinados átomos 
sofrem variações nos estados de 
oxidação. Se a substância aumenta 
no estado de oxidação, ela é oxida- 


da; se a substância diminui no es- 
tado de oxidação, ela é reduzida. 
(Capítulo 20: Introdução e Seção 
20 . 1 ) 

reação termolecular Reação que 
envolve três moléculas. (Seção 
14.6) 

reação termonuclear ou reação de 
fusão Reações nas quais se utili- 
zam altas temperaturas para se 
obter energia. (Seção 21.8) 

reação unimolecular Reação ele- 
mentar que envolve uma molécu- 
la única. (Seção 14.6) 

reações de eletrólise Reação na 
qual uma reação redox não espon- 
tânea é realizada pela passagem 
de corrente sob um potencial elé- 
trico externo suficiente. Os dispo- 
sitivos nos quais as reações de 
eletrólise ocorrem são chamados 
de células eletrolíticas. (Seção 20.9) 

reações de substituição Reações 
nas quais um átomo (ou grupo de 
átomos) substitui outro átomo (ou 
grupo) em uma molécula; as rea- 
ções de substituição são típicas dos 
alcanos e hidrocarbonetos aromáti- 
cos. (Seção 25.4) 

reações químicas Processos nos 
quais uma ou mais substâncias 
são convertidas em outras subs- 
tâncias; também chamados de 
mudanças químicas. (Seção 1.3) 

reagente Substância de partida 
em uma reação química; aparece à 
esquerda da seta em uma equação 
química. (Seção 3.1) 

reagente limitante Reagente pre- 
sente em menor quantidade este- 
quiométrica em uma mistura de 
reagentes; a quantidade de produ- 
to que pode ser formada é limita- 
da pelo consumo completo do 
reagente limitante. (Seção 3.7) 

rede cristalina Rede tridimensio- 
nal de pontos, em que cada um re- 
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presenta uma vizinhança idêntica 
no cristal. (Seção 11.7) 

redução Processo no qual uma 
substância ganha um ou mais elé- 
trons. (Seção 4.4) 

refinamento Processo de conver- 
são de uma forma impura de um 
metal em uma substância mais es- 
tável de composição bem defini- 
da. Por exemplo, o ferro gusa 
bruto do alto-forno é refinado em 
um conversor para produzir aço 
de composições desejadas. (Seção 
23.2) 

regra de Hund Regra que afirma 
que os elétrons ocupam orbitais 
degenerados para maximizar o 
número de elétrons com o mesmo 
spin. Ou seja, cada orbital tem um 
elétron colocado nele antes de 
ocorrer o emparelhamento de elé- 
trons nos orbitais. Observe que 
essa regra aplica-se apenas aos or- 
bitais que são degenerados, o que 
significa que eles têm a mesma 
energia. (Seção 6.8) 

regra do octeto Regra que afirma 
que os átomos ligados tendem a 
possuir ou compartilhar um total 
de oito elétrons no nível de valên- 
cia. (Seção 8.1) 

rem Medida do dano biológico 
provocado pela radiação; rems = 
rads x EBR. (Seção 21.9) 

rendimento percentual Razão en- 
tre o rendimento real (experimen- 
tal) de um produto e o seu 
rendimento teórico (calculado), 
multiplicado por 100. (Seção 3.7) 

rendimento teórico Quantidade 
de produto que se obtém quando 
todo o reagente limitante foi con- 
sumido. (Seção 3.7) 

sal Composto iônico formado pela 
substituição de um ou mais H + de 
um ácido por outros cátions. (Se- 
ção 4.3) 


salinidade Medida do conteúdo 
de sal da água do mar, da salmou- 
ra ou água salobra. Ela é igual à 
massa em gramas dos sais dissol- 
vidos presentes em 1 kg de água 
do mar. (Seção 18.5) 

saponificação Hidrólise de um és- 
ter na presença de uma base. (Se- 
ção 25.6) 

segunda lei da termodinâmica 

Afirmação segundo a qual existe 
um sentido para o caminho no 
qual os eventos ocorrem na natu- 
reza. Quando um processo ocorre 
espontaneamente em um sentido, 
ele é não espontâneo no sentido 
inverso. E possível afirmar a se- 
gunda lei de muitas formas dife- 
rentes, mas todas elas relacio- 
nam-se com a mesma idéia sobre 
espontaneidade. Uma das senten- 
ças mais comuns no contexto quí- 
mico é que em qualquer processo 
espontâneo a entropia do univer- 
so aumenta. (Seção 19.2) 

semi-reação Equação para uma 
oxidação ou uma redução que 
mostra explicitamente os elétrons 
envolvidos [por exemplo, Zn 2 *{aq) 
+ 2e — > Zn(s)]. (Seção 20.2) 

série de atividade Lista de metais 
em ordem decrescente de facilida- 
de de oxidação. (Seção 4.4) 

série de desintegração nuclear Sé- 
rie de reações nucleares que começa 
com um núcleo instável e termina 
com um núcleo estável. Também 
chamada de série de radioativida- 
de. (Seção 21.2) 

série de radioatividade Veja série 
de desintegração nuclear. (Seção 
21 . 2 ) 

série espectroquímica Lista de li- 
gantes arranjados em ordem de 
suas habilidades de desdobrar as 
energias dos orbitais d (usando a 
terminologia do modelo do cam- 
po cristalino). (Seção 24.6) 


série isoeletrônica Série de áto- 
mos, íons ou moléculas com o mes- 
mo número de elétrons. (Seção 7.3) 

silicatos Compostos que contêm 
silício e oxigênio, baseados estru- 
turalmente no tetraedro Si0 4 . (Se- 
ção 22.10) 

símbolo de Lewis (símbolo de 
pontos de elétrons) Símbolo quí- 
mico para um elemento com um 
ponto para cada elétron de valên- 
cia. (Seção 8.1) 

sistema Em termodinâmica, a par- 
te do universo que escolhemos para 
estudar. Devemos ser cuidadosos 
para declarar exatamente o que o 
sistema contém e quais transferên- 
cias de energia ele pode ter com a 
sua vizinhança. (Seção 5.1) 

sistema isolado Sistema que não 
troca energia nem matéria com a 
sua vizinhança. (Seção 19.2) 

sistema métrico Sistema de medi- 
da usado na ciência e na maioria 
dos países. O metro e o grama são 
exemplos de unidades métricas. 
(Seção 1.4) 

sítio ativo Sítio específico em um 
catalisador heterogêneo ou em 
uma enzima onde a catálise ocor- 
re. (Seção 14.7) 

sólido Matéria que tem forma e 
volume definidos. (Seção 1.2) 

sólido amorfo Sólido em cujo ar- 
ranjo molecular falta um padrão 
de faixa longa regular. (Seção 11.7) 

sólidos covalentes Sólidos nos 
quais as unidades que constituem a 
rede bidimensional são unidas por 
ligações covalentes. (Seção 11.8) 

sólido cristalino (cristal) sólido 
cuja organização interna de áto- 
mos, moléculas ou íons apresenta 
uma repetição regular em qual- 
quer direção no sentido sólido. 
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sólidos iônicos Sólidos que são 
compostos de íons. (Seção 11.8) 

sólidos metálicos Sólidos que são 
constituídos de átomos metálicos. 
(Seção 11.8) 

sólidos moleculares Átomos ou 
moléculas unidos por forças inter- 
moleculares; são geralmente ma- 
cios. (Seção 11.8) 

solubilidade Quantidade de uma 
substância que se dissolve em 
uma determinada quantidade de 
solvente a uma determinada tem- 
peratura para formar uma solução 
saturada. (Seções 4.2 e 13.2) 

solução Mistura de substâncias que 
tem composição uniforme; uma 
mistura homogênea. (Seção 1.2) 

solução aquosa Solução na qual a 
água é o solvente. (Capítulo 4: 
Introdução) 

solução ideal Solução que obedece a 
lei de Raoult P A = X A P ° . (Seção 13.5) 

solução padrão Solução de con- 
centração conhecida. (Seção 4.6) 

solução saturada Solução na qual 
o soluto não dissolvido e o soluto 
dissolvido estão em equilíbrio. 
(Seção 13.2) 

solução-tampão (tampão) Solu- 
ção que sofre uma variação limita- 
da no pH com a adição de uma 
pequena quantidade de ácido ou 
base. (Seção 17.2) 

soluções insaturadas Soluções 
que contêm menos soluto do que a 
solução saturada. (Seção 13.2) 

soluções supersaturadas Soluções 
que contêm mais soluto do que 
uma solução saturada possui. (Se- 
ção 13.2) 

soluto Substância que é dissolvida 
em um solvente para formar uma 
solução; ele normalmente é o com- 
ponente de uma solução presente 
em menor quantidade. (Seção 4.1) 


solvatação Interação uniforme 
das moléculas do solvente com as 
do soluto. (Seção 13.1) 

solvente Meio dissolvente de uma 
solução; ele normalmente é o com- 
ponente de uma solução presente 
em maior quantidade. (Seção 4.1) 

spin eletrônico Propriedade do 
elétron que faz com que ele se 
comporte como se fosse um mi- 
núsculo ímã. O elétron compor- 
ta-se como se ele estivesse girando 
em torno do seu eixo; o spin ele- 
trônico é quantizado. (Seção 6.7) 

subnível Um ou mais orbitais com 
o mesmo conjunto de números 
quânticos n e l. Por exemplo, do 
subnível 2p (n = 2 e l = 1), que é 
composto de três orbitais (2p x , 2p y e 
2p z ). (Seção 6.5) 

substância pura Matéria que tem 
composição fixa e propriedades 
distintas. (Seção 1.2) 

substrato Substância que sofre 
uma reação no sítio ativo em uma 
enzima. (Seção 14.7) 

supercondutividade Fluxo de elé- 
trons 'sem atrito' que ocorre quan- 
do uma substância perde toda a 
resistência ao fluxo de corrente 
elétrica. (Seção 12.5) 

supercondutividade de alta tem- 
peratura Fluxo 'sem atrito' da cor- 
rente elétrica (supercondutividade) 
a temperaturas acima de 30 K. (Se- 
ção 12.5) 

superposição Extensão na qual os 
orbitais atômicos em átomos dife- 
rentes compartilham a mesma re- 
gião no espaço. Quando a superpo- 
sição entre dois orbitais é grande, 
uma ligação forte pode ser forma- 
da. (Seção 9.4) 

tabela periódica Organização dos 
elementos em ordem crescente de 
número atômico, com os elemen- 
tos que têm propriedades similares 


colocados nas colunas verticais. 
(Seção 2.5) 

temperatura crítica Temperatura 
mais alta na qual é possível con- 
verter a forma gasosa de uma 
substância para um líquido. A 
temperatura crítica se eleva à me- 
dida que aumenta a ordem de 
grandeza das forças intermolecu- 
lares. (Seção 11.4) 

temperatura de transição de su- 
percondutividade (T c ) Tempera- 
tura abaixo da qual uma substân- 
cia exibe supercondutividade. (Se- 
ção 12.5) 

temperatura e pressão padrão 
(CNTP) Definida como 0 “C e 1 
atm de pressão; freqüentemente 
usada como condição de referên- 
cia para um gás. (Seção 10.4) 

tensão superficial Energia neces- 
sária para aumentar a área superfi- 
cial de um líquido em quantidade 
unitária. (Seção 11.3) 

teoria Modelo ou explicação testa- 
da dos princípios gerais de deter- 
minados fenômenos. (Seção 1.3) 

teoria cinética molecular Conjun- 
to de suposições sobre a natureza 
dos gases. Essas suposições, quan- 
do traduzidas para a forma mate- 
mática, produzem a equação de 
gás ideal. (Seção 10.7) 

teoria de ligação de valência Mo- 
delo de ligação química no qual 
uma ligação de par de elétrons é 
formada entre dois átomos pela 
superposição de orbitais em dois 
átomos. (Seção 9.4) 

teoria do campo cristalino Teoria 
que explica as cores, as proprieda- 
des magnéticas e outras proprie- 
dades dos complexos de metais de 
transição em termos de desdobra- 
mento das energias dos orbitais d 
do íon metálico através de intera- 
ção eletrostática com os ligantes. 
(Seção 24.6) 
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teoria do orbital molecular Teo- 
ria que explica os estados permiti- 
dos para elétrons nas moléculas. 
(Seção 9.7) 

terceira lei da termodinâmica Lei 

que afirma que a entropia de um 
sólido cristalino puro na tempera- 
tura do zero absoluto é zero: S(0 
K) = 0. (Seção 19.3) 

termodinâmica estudo da energia 
e sua transformação. 

termoplástico Material poliméri- 
co que pode ser facilmente remo- 
delado pela aplicação de calor e 
pressão. (Seção 12.2) 

termoquímica Estudo da energia 
e suas transformações. (Capítulo 
5: Introdução) 

titulação Processo de reação de 
uma solução de concentração des- 
conhecida com uma solução de 
concentração conhecida (uma so- 
lução padrão). (Seção 4.6) 

torr Unidade de pressão (1 torr = 
1 mm Hg). (Seção 10.2) 

trabalho Energia utilizada para 
fazer um objeto se mover contra 
qualquer força. (Seção 5.1) 

transições d-d Transição de um 
elétron de um orbital d de ener- 
gia mais baixa para um orbital d 
de energia mais alta. (Seção 
24.6) 


transmutação nuclear Conversão 
de um tipo de núcleo em outro. 
(Seção 21.3) 

trítio Isótopo do hidrogênio cujo 
núcleo contém um próton e dois 
nêutrons. (Seção 22.2) 

troca iônica Processo no qual os 
íons em uma solução são trocados 
por outros; a troca de um cátion de 
água dura, como o Ca 2+ , por um 
cátion de água macia, como o Na + , 
é usada para amaciar a água 
(abrandamento da água). (Seção 
18.6) 

troposfera Região da atmosfera 
terrestre que se estende da super- 
fície até aproximadamente 12 km 
de altitude. (Seção 18.1) 

unidade de massa atômica (u) 

Unidade baseada no valor exato 
de 12 u para a massa do isótopo de 
carbono que tem seis prótons e 
seis nêutrons no núcleo. (Seções 
2.3 e 3.3) 

unidades SI Sistema de unidades 
métricas preferenciais para uso na 
ciência. (Seção 1.4) 

ustulação Tratamento térmico de 
um minério para realizar reações 
químicas que envolvem a atmos- 
fera do forno. Por exemplo, um 
minério de sulfeto pode ser ustu- 
lado ao ar para formar um óxido 
metálico e S0 2 . (Seção 23.2) 


vapor Estado gasoso de qualquer 
substância que normalmente existe 
como líquido ou sólido. (Seção 10.1) 

velocidade de reação Diminuição 
na concentração de um reagente ou 

0 aumento na concentração de um 
produto com o tempo. (Seção 14.2) 

velocidade instantânea Velocida- 
de de reação em um momento 
particular em oposição à velocida- 
de média durante um intervalo de 
tempo. (Seção 14.2) 

velocidade média quadrática 
(vmq) (p) Raiz quadrada da média 
das velocidades quadráticas das 
moléculas de gás em uma amostra 
gasosa. (Seção 10.7) 

vidro Sólido amorfo formado pela 
fusão de Si0 2 , CaO e Na 2 0. Outros 
óxidos podem também ser usados 
para formar vidros com diferentes 
características. (Seção 22.10) 

viscosidade Medida da resistência 
dos fluídos ao fluxo. (Seção 11.3) 

vizinhança Em termodinâmica, 
tudo que se localiza fora do siste- 
ma que estudamos. (Seção 5.1) 

volátil Líquidos com tendência a 
evaporar rapidamente. (Seção 11.5) 

vulcanização Processo de ligação 
transversal entre as cadeias poli- 
méricas na borracha. (Seção 12.2) 

watt Unidade de potência; 1 W = 

1 J/s. (Seção 20.9) 


Apêndice 



Operações matemáticas 


A.1 Notação exponencial 

Os números usados em química são em geral extremamente grandes ou muito pequenos. Tais números são 
convenientemente expressos na forma: 

N x 10 n 

onde N é um número entre 1 e 10 e n é o expoente. Vejamos alguns exemplos dessa notação exponencial, que é tam- 
bém chamada notação científica : 

1.200.000 é 1,2 x 10 6 (lê-se: "um vírgula dois vezes dez elevado a seis") 

0,000604 é 6,04 x 10 1 (lê-se: "seis vírgula zero quatro vezes dez elevado a menos quatro") 

Um expoente positivo, como no primeiro exemplo, nos diz quantas vezes o número deve ser multiplicado por 

10 : 


1,2 x 10 ! ’ = 1,2 x 10 x 10 x 10 x 10 x 10 x 10 (seis vezes) 

- 1 . 200.000 

É também conveniente pensar no expoente positivo como o número de casas decimais que a vírgula deve ser 
movida para a esquerda para obter um número maior do que 1 e menor do que 10: (movemos a vírgula três casas de- 
cimais para a esquerda e chegamos a 3.450 = 3,45 x 10 3 ). 

Da mesma maneira, um expoente negativo pode nos dizer quantas vezes devemos dividir um número por 10: 

6,04 x 10 — = 0,000604 (quatro vezes) 

10x10x10x10 

Podemos pensar no expoente negativo como o número de casas decimais que a vírgula deve ser movida para a 
direita para obter um número maior do que 1 e menor do que 10: (movemos a vírgula três casas decimais para a di- 
reita e chegamos a 0,0048 = 4,8 x IO -3 ). 

No sistema de notação exponencial, a cada deslocamento da vírgula para a direita o expoente diminui em 1: 

4,8 x 10 -3 = 48 x 10 -4 

Similarmente, a cada deslocamento da vírgula para a esquerda o expoente aumenta em 1: 

4,8 x IO -3 - 0,48 x 10^ 2 

Muitas calculadoras científicas têm a tecla EXP ou EE, que é usada para digitar os números em notação expo- 
nencial. Por exemplo para digitar o 5,8 x 10 3 , fazemos: 


5 


8 

EXP 

(ou 

EE 

) 

3 


Em algumas calculadoras, o visor mostrará 5,8, a seguir um espaço e depois 03, que é o expoente. Em outras 
calculadoras, um pequeno 10 é mostrado com um expoente 3. 
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Para digitar um expoente negativo, use a tecla +/-. Por exemplo, para digitar o número 8,6 x 10 5 , a seqüência 
de teclas é: 


8 


6 

EXP 

+/- 

5 


Quando digitar um número em notação exponencial, não tecle no 10 se a sua calciáadora tiver as teclas EXP ou EE. 

Ao trabalhar com expoentes, é importante lembrar-se de que 10° = 1. As seguintes regras são úteis para trans- 
portar os expoentes por meio de cálculos: 

1. Adição e Subtração Para somar ou subtrair números expressos em notação exponencial, as potências de 10 
devem ser as mesmas. 

(5,22 x 10 4 ) + (3,21 x 10 2 ) - (522 x 10 2 ) + (3,21 x 10 2 ) 

= 525 x 10 2 (3 algarismos significativos) 

= 5,25 x 10 4 

(6,25 x 10' 2 ) - (5,77 x 10“ 3 ) - (6,25 x IO -2 ) - (0,577 x IO -2 ) 

= 5,67 x 10 2 (3 algarismos significativos) 

Quando você usar uma calculadora para somar ou subtrair, não precisa se preocupar se os números não 
têm os mesmos expoentes, a calculadora automaticamente se encarrega desse problema. 

2. Multiplicação e Divisão Quando os números expressos em notação exponencial são multiplicados, os ex- 
poentes são adicionados; quando os números expressos em notação exponencial são divididos, o expoente do 
denominador é subtraído do expoente do numerador. 

(5,4 x 10 2 )(2,1 x 10 3 ) =(5,4)(2,l)x 10 2 + 3 

= 1 1 x 10 5 

= 1,1 xio 6 

(1,2 x 10 5 ) (3,22 x 1CT 3 ) = (1,2)(3,22) x 10 5-3 =3,9 x 10 2 

3,2 x 10 5 3 2 r , , , 

— = — xlO 5 = 0,49 x 10 3 =4,9 xlO 2 

6,5 xlO 2 6,5 

5,7 xlO 7 5,7 7 „ o 

— = — xl0 7-( - 2) = 0,67 x 10 =6,7 x 10 8 

8,5 x 10 -2 8,5 

3. Potências e Raízes Quando os números expressos em notação exponencial são elevados a uma potência, 
os expoentes são multiplicados pela potência. Quando a raiz de números expressos em notação exponen- 
cial é extraída, os expoentes são divididos pela raiz. 

(1,2 x 10 5 ) 3 = (1,2) 3 x 10 5x3 

= 1,7 x 10 15 

\jl,5 x 10 6 =^5 xlO 673 
= 1,3 x 10 2 

As calculadoras científicas geralmente têm as teclas x e -Jx para elevar um número ao quadrado e obter a 
raiz quadrada de um número, respectivamente. Para elevar um número a potências maiores ou para obter 
raízes maiores, muitas calculadoras têm as teclas y x e *Jy (ou INV y x ). Por exemplo, para realizar a operação 
3/7,5 X IO -4 em uma calculadora, teclaríamos 7,5 x 1 (]', apertaríamos a tecla *Jy (ou as teclas INV e y x ), tecla- 
ríamos 3 e =. O resultado é 9,1 x 10 2 . 

EXERCÍCIO RESOLVIDO 1 

Efetue com a calculadora científica, quando possível, as operações: 

(a) Escreva o número 0,0054 em notação exponencial 

(b) (5,0 x 10 2 ) + (4,7 x 10 -3 ) 

(c) (5,98 x 10 12 )(2,77 x 10 -5 ) 

(d) Vl,75 xKT 12 
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Solução (a) Uma vez que andamos três casas decimais para a direita para converter 0,0054 em 5,4, o expoente é -3: 

5,4 x 10 -3 

As calculadoras científicas geralmente são capazes de converter números para notação exponencial usando uma ou 
duas teclas. Consulte o manual de instruções de sua calculadora para ver como essa operação é realizada. 

(b) Para adicionar esses números à mão, devemos convertê-los em um mesmo expoente. 

(5,0 x 1(T 2 ) + (0,47 x 1(T 2 ) = (5,0 + 0,47) x 1CT 2 = 5,5 x 1CT 2 

(observe que o resultado tem apenas dois algarismos significativos). Para realizar essa operação em uma calculadora, 
teclamos o primeiro número, apertamos a tecla +, em seguida teclamos o segundo número e apertamos a tecla =. 

(c) Realizando essa operação à mão, temos 

(5,98 x 2,77) x 10 12-5 = 16,6 x 10 7 = 1,66 x 10 8 

Em uma calculadora científica, teclamos 5,98 xlO 12 , pressionamos a tecla x , teclamos 2,77 x 1CT 5 e apertamos a tecla =. 

(d) Para realizar essa operação em uma calculadora, teclamos o número, apertamos a tecla zjy (ou as teclas INV e y x ), 
teclamos 4 e apertamos a tecla =. O resultado é 1,15 x 10 

PRATIQUE 

Faça as seguintes operações: (a) Escreva 67.000 em notação exponencial mostrando dois algarismos significativos; 
(b) (3,378 x 10“ 3 ) - (4,97 x 1CT 5 ); (c) (1,84 x 10 15 )/(7,45 x 10“ 2 ); (d) (6,67 x 10 -8 ) 3 . 

Respostas: (a) 6,7 x 10 4 ; (b) 3,328 x 10“ 3 ; (c) 2,47 x 10 16 ; (d) 2,97 x KT 22 . 

A.2 Logaritmos 


Logaritmos comuns 

O logaritmo comum, ou na base 10 (abreviado como log) de qualquer número, é a potência à qual o 10 deve ser 
elevado para igualar o número. Por exemplo, o logaritmo comum de 1.000 (escrito log 1.000) é 3, porque 10 elevado 
à terceira potência é 1.000. 

10 3 = 1.000, conseqüentemente, log 1.000 = 3 


Vejamos estes exemplos: 

log 10 5 - 5 

log 1 = 0 (lembre-se de que 10° = 1) 
log IO -2 = -2 

Nesses exemplos, o logaritmo comum pode ser obtido por inspeção. Entretanto, não é possível obter o logarit- 
mo de um número como 31,25 por inspeção. O logaritmo de 31,25 é o número x que satisfaz à seguinte relação: 

10* = 31,25 

A maioria das calculadoras eletrônicas tem a tecla LOG, que pode ser usada para obter logaritmos. Por exem- 
plo, podemos obter o valor de log 31,25 teclando 31,25 e pressionando a tecla LOG. Teremos o seguinte resultado: 

log 31,25 = 1,4949 

Observe que 31,25 é maior do que 10 (10 1 ) e menor do que 100 (10 2 ). O valor para o log 31,25 está entre log 10 e 
log 100, isto é, entre 1 e 2. 

Algarismos significativos e logaritmos comuns 

Para o logaritmo comum de uma grandeza medida, o número de dígitos após a vírgula é igual ao número de 
algarismos significativos no número original. Por exemplo, se 23,5 é uma grandeza medida (três algarismos signi- 
ficativos), então log 23,5 = 1,371 (três algarismos significativos depois da vírgula). 
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Antilogaritmos 

O processo de determinação do número que corresponde a um logaritmo é conhecido como obtenção de um 
antilogaritmo. É o processo inverso ao de obtenção de um logaritmo. Por exemplo, vimos anteriormente que log 
23,5 = 1,371. Isso significa que o antilogaritmo de 1,371 é 23,5. 

log 23,5 = 1,371 
antilog 1,371 = 23,5 

Para obter o antilog de um número, elevamos 10 a uma potência igual àquele número: 

antilog 1,371 = 10 1 ' 371 = 23,5 

Muitas calculadoras têm a tecla 1 0 l , que permite obter antilogs diretamente. Em outras, é necessário pressionar 
a tecla INV (para inverso) seguida da tecla LOG. 

Logaritmos naturais 

Os logaritmos baseados no número e são chamados logaritmos naturais, ou na base e (abreviados como ln). O 
log natural de um número é a potência à qual e (que tem o valor de 2,71828. ..) deve ser elevado para igualar esse nú- 
mero. Por exemplo, o log natural de 10 é igual a 2,303. 

e 2,303 _ conseqüentemente ln 10 = 2,303 

A sua calculadora provavelmente tem a tecla LN, que permite obter os logaritmos naturais. Por exemplo, para 
obter o log natural de 46,8, você tecla 46,8 e pressiona a tecla LN. 

ln 46,8 = 3,846 

O antilog natural de um número é e elevado a uma potência igual àquele número. Se a sua calculadora pode 
calcular logs naturais, ela também é capaz de calcular antilogs naturais. Em algumas calculadoras, existe a tecla e, 
que permite calcular antilogs naturais diretamente; em outras, é necessário pressionar a tecla INV seguida da tecla 
LN. Por exemplo, o antilog natural de 1,679 é determinado por: 

antilog natural 1,679 = e 1 ' 679 = 5,36 

Podemos representar a relação entre os logaritmos comum e natural e assim: 

ln a = 2,303 log a 

Observe que o fator que relaciona os dois — 2,303 — é o log natural de 10, que calculamos anteriormente. 

Operações matemáticas usando logaritmos 

Como os logaritmos são expoentes, as operações matemáticas que envolvem logaritmos seguem as regras para 
o uso de expoentes. Por exemplo, o produto de z e z (onde z é qualquer número) é dado por: 

a b (a+b) 

Z -z =Z 

De forma semelhente, o logaritmo (comum ou natural) de um produto é igual à soma dos logs dos números in- 
dividuais: 


log ab - log a + log b ln ab = ln a + ln b 

Para o log de um quociente, 

log (a/b) - log a - log b ln (a/b) - ln a - ln b 

Aplicando as propriedades dos expoentes, podemos também derivar as regras para o logaritmo de um núme- 
ro elevado a certa potência: 

log a n - n log a 
log a 1/n - (l/n) log a 


ln a" = n\na 
ln a /n - (l/n) ln« 
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Problemas que envolvem pH 

Um dos usos mais freqüentes de logaritmos comuns em química geral é na resolução de problemas que 
envolvem pH. O pH é definido como -log [H + ], onde [H + ] é a concentração do íon hidrogênio de uma solução (Se- 
ção 16.4). O seguinte exercício resolvido ilustra essa aplicação. 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 2 

(a) Qual é o pH de uma solução cuja concentração de íon hidrogênio é 0,015 mol/L? 

(b) Se o pH de uma solução for 3,80, qual é a sua concentração de íon hidrogênio? 

Solução (a) Foi dado o valor de [H + ]. Pressionamos a tecla LOG da calculadora para calcular o valor de log [H + ]. O pH 
é obtido invertendo-se o sinal do valor obtido. (Tenha a certeza de trocar o sinal depois de calcular o logaritmo). 

[H + ] = 0,015 

log [H + ] = -1,82 (2 algarismos significativos) 
pH = - (-1,82) = 1,82 

(b) Para obter a concentração de íon hidrogênio quando é dado o pH, devemos calcular o antilog de -pH. 

pH = - log [H + ] = 3,80 
log [H + ] = -3,80 

[H + ] = antilog (-3,80) = IO" 3 ' 80 = 1,6 x 10" 1 mol/L 

PRATIQUE 

Resolva as seguintes operações: (a) log (2,5 x 10~ 5 ) (b) ln 32,7 (c) antilog -3,47 (d) e -1 ' 89 
Respostas: (a) - 4,60 (b) 3,487 (c) 3,4 x 10 r 4 (c) 1,5 x 10 _1 (d) 1,5 x 10' 1 


A.3 Equações quadráticas 

Uma equação algébrica da forma ax 2 + bx + c = 0 é chamada equação do segundo grau ou quadrática. As duas solu- 
ções de uma equação desse tipo são determinadas pela fórmula quadrática: 

-b±ylb 2 -4 ac 

x = 

2a 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 3 

Encontre os valores de x que satisfazem a equação 2x 2 + Ax = 1. 


Solução Para resolver a equação dada para x, devemos primeiro colocá-la na forma ax 2 + bx + c = 0: 


2x 2 + 4x = 1 => 2x 2 + 4x -1 = 0 


Aplicando a fórmula quadrática, onde a = 2, b = 4 e c = -1, temos: 

. ~4± V(4)(4) — 4(2)(— 1) 

2 ( 2 ) 


-4+ V16 + 8 _-4± V24 _-4± 4,899 


As duas soluções da equação são 


0,899 


-8,899 

0,225 e x = ' = -2,225 


Geralmente, em problemas de química, a solução negativa nao tem significado físico; consideramos apenas o valor 
positivo. 
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A.4 Gráficos 


Normalmente, a maneira mais clara de representar a inter-relação entre duas variáveis é colocá-las sob a forma 
de gráfico. Em geral, a variável que está sendo mudada experimentalmente, chamada variável independente, é mos- 
trada ao longo do eixo horizontal (eixo x). A variável que responde à mudança na variável independente, chamada 
variável dependente, é, portanto, mostrada ao longo do eixo vertical (eixo y). Por exemplo, considere um experimen- 
to no qual variamos a temperatura de um gás confinado e medimos a sua pressão. A variável independente é a 
temperatura e a variável dependente é a pressão. 


TABELAI Inter-relação entre pressão 
e temperatura 

Temperatura 

Pressão 

<°C) 

(atm) 

20,0 

0,120 

30,0 

0,124 

40,0 

0,128 

50,0 

0,132 


Os dados mostrados na Tabela 1 podem ser obtidos por meio desse experimento. Esses dados estão mostrados 
graficamente na Figura 1. 

A relação entre a temperatura e a pressão é linear. A equação para qualquer gráfico de linha reta tem a forma: 

y = mx + b 

onde mé a inclinação da reta ebéo ponto de interseção com o eixo y. No caso da Figura 1, podemos dizer que a re- 
lação entre a temperatura e a pressão adquire a forma: 

P = mT + b 

onde P é a pressão em atm e T é a temperatura em °C. A inclinação é 4,10 x 10 ! atm/°C e a interseção — o ponto 
onde a reta corta o eixo y — é 0,112 atm. Conseqüentemente, a equação para a reta é: 

P =(^4,10 x 10" 4 ^jr + 0,112atm 


Figura 1 



AP 
A T 
0,0123 
30,0 

4,10 X10 -4 
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Propriedades da água 


Densidade: 


Calor de fusão: 
Calor de vaporização: 


Constante do produto iônico, K w : 


Calor específico: 


0,99987 g/mL a 0 °C 

1.00000 g/mL a 4 °C 
0,99707 g/mL a 25 °C 
0,95838 g/mL a 100 °C 

6,008 kj/mol a 0 °C 

44,94 kj/mol a 0 °C 
44,02 kj/mol a 25 °C 
40,67 kj/mol a 100 °C 

1,14 x IO -15 a 0 °C 

1.01 x IO -14 a 25 °C 
5,47 x IO -14 a 50 °C 

Gelo (-3 °C) : 2,092 J g" 1 K' 1 
Água a 14,5 °C : 4,184 J g” 1 K _1 
Vapor (100 °C) : 1,841 J g _1 K' 1 


I Pressão de vapor (torr) 

T(°C) 

P 

rfo 

P 

T(°C) 

P 

T(°C) 

P 

0 

4,58 

21 

18,65 

35 

42,2 

92 

567,0 

5 

6,54 

22 

19,83 

40 

55,3 

94 

610,9 

10 

9,21 

23 

21,07 

45 

71,9 

96 

657,6 

12 

10,52 

24 

22,38 

50 

92,5 

98 

707,3 

14 

11,99 

25 

23,76 

55 

118,0 

100 

760,0 

16 

13,63 

26 

25,21 

60 

149,4 

102 

815,9 

17 

14,53 

27 

26,74 

65 

187,5 

104 

875,1 

18 

15,48 

28 

28,35 

70 

233,7 

106 

937,9 

19 

16,48 

29 

30,04 

80 

355,1 

108 

1.004,4 

20 

17,54 

30 

31,82 

90 

525,8 

110 

1.074,6 
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Grandezas termodinâmicas para 
substâncias selecionadas a 


298,15 K (25 °C) 


Substância 

A H° 

(kj/mol) 

a g; 

(kj/mol) 

S° 

(J/mol K) 

Substância 

A H° 

(kj/mol) 

a g; 

(kj/mol) 

S° 

(J/mol K) 

Alumínio 




C(s, diamante) 

1,88 

2,84 

2,43 

Al(s) 

0 

0 

28,32 

C(s, grafite) 

0 

0 

5,69 

AlCljís) 

-705,6 

-630,0 

109,3 

CCl 4 (g) 

-106,7 

-64,0 

309,4 

A1 2 0 3 (s) 

-1.669,8 

-1.576,5 

51,0 

cci 4 (0 

-139,3 

-68,6 

214,4 





CF 4 (g) 

-679,9 

-635,1 

262,3 

Bario 




CHI?) 

-74,8 

1 

Ln 

O 

00 

186,3 

Ba(s) 

0 

0 

63,2 

C,H,(<?) 

226,7 

209,2 

200,8 

BaC0 3 (s) 

-1.216,3 

-1.137,6 

112,1 

C,H 4 (<?) 

52,3 

68,11 

219,4 

BaO(s) 

-553,5 

-525,1 

70,42 

C 2 H 6 (g) 

-84,68 

-32,89 

229,5 

Berílio 




C 3 H 8 (g) 

-103,85 

-23,47 

269,9 

Be(s) 

0 

0 

9,44 

C 4 H 10 (g) 

-124,73 

-15,71 

310,0 

BeO(s) 

-608,4 

-579,1 

13,77 

c 4 h 10 (/) 

-147,6 

-15,0 

231,0 

Be(OH),(s) 

-905,8 

-817,9 

50,21 

C 6 H 6 (g) 

82,9 

129,7 

269,2 





c # h 6 (o 

49,0 

124,5 

172,8 

Bromo 




CH 3 OH(s) 

-201,2 

-161,9 

237,6 

Brfe) 

111,8 

82,38 

174,9 

CH 3 OH(/) 

-238,6 

-166,23 

126,8 

Br (aq) 

-120,9 

-102,8 

80,71 

C 2 H 3 OH(s) 

-235,1 

-168,5 

282,7 

Br 2 (g) 

30,71 

3,14 

245,3 

C 2 H s OH(/) 

-277,7 

-174,76 

160,7 

Br 2 (Z) 

0 

0 

152,3 

C 6 H 12 0 6 (s) 

-1.273,02 

-910,4 

212,1 

HBrfe) 

-36,23 

-53,22 

198,49 

c Oig) 

-110,5 

-137,2 

197,9 

Cálcio 




co 2 (g) 

-393,5 

-394,4 

213,6 

Cafe) 

179,3 

145,5 

154,8 

hc 2 h 3 o 2 (/) 

-487,0 

-392,4 

159,8 

Ca(s) 

0 

0 

41,4 

Césio 




CaC0 3 




Cs(g) 

76,50 

49,53 

175,6 

(s, calcita) 

-1.207,1 

-1.128,76 

92,88 

Cs(0 

2,09 

0,03 

92,07 

CaCl 2 (s) 

-795,8 

-748,1 

104,6 

Cs(s) 

0 

0 

85,15 

CaF 2 (s) 

-1.219,6 

-1.167,3 

68,87 

CsCl(s) 

-442,8 

-414,4 

101,2 

CaO(s) 

-635,5 

-604,17 

39,75 





Ca(OH) 2 (s) 

-986,2 

-898,5 

83,4 

Chumbo 




CaS0 4 (s) 

-1.434,0 

-1.321,8 

106,7 

Pb(s) 

0 

0 

68,85 





PbBr,(s) 

-277,4 

-260,7 

161,0 

Carbono 




PbCÕ 3 (s) 

-699,1 

-625,5 

131,0 

C(g) 

718,4 

672,9 

158,0 

Pb(NÒ 3 ) 2 (flíj) 

-421,3 

-246,9 

303,3 
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Química: a ciência central 


AH” A G° S° A H° AG; S° 

Substância (kj/mol) (kj/mol) (J/mol K) Substância (kj/mol) (kj/mol) (J/mol K) 


Pb(N0 3 ) 2 (s) 

-451,9 

— 

— 

Flúor 




PbO(s) 

-217,3 

-187,9 

68,70 

F(g) 

80,0 

61,90 

158,7 

Cloro 




F ~(aq) 
Ug) 

HF (g) 

-332,6 

0 

-278,8 

0 

-13,8 

202,7 

ci(g) 

121,7 

105,7 

165,2 

-268,61 

-270,7 

173,51 

Cl ( aq ) 

-167,2 

-131,2 

56,5 

ci 2 (g) 

0 

0 

222,96 

Fósforo 




HC1 (aq) 

-167,2 

-131,2 

56,5 

PC?) 

316,4 

280,0 

163,2 

HCl(g) 

-92,3 

-95,27 

186,69 

p 2 (s) 

144,3 

103,7 

218,1 

Cobalto 
Co (g) 
Co(s) 




p Ág) 

P 4 (s, vermelho) 
P 4 (s, branco) 

PCl 3 (g) 

58,9 

24,4 

280 

439 

0 

393 

0 

179 

28,4 

-17,46 

0 

-288,07 

-12,03 

0 

-269,6 

22,85 

41,08 

311,7 

Cobre 




pci 3 (/) 

-319,6 

-272,4 

217 

Cu (g) 

338,4 

298,6 

166,3 

pf 5 (s) 

-1.594,4 

-1.520,7 

300,8 

Cu(s) 

0 

0 

33,3 

PH 3 (s) 

5,4 

13,4 

210,2 

CuCl,(s) 

-205,9 

-161,7 

108,1 

PA(s) 

-1.640,1 

— 

— 

CuO(s) 

-156,1 

-128,3 

42,59 

PAo(s) 

-2.940,1 

-2.675,2 

228,9 

Cu 2 0(s) 

-170,7 

-147,9 

92,36 

POCl 3 (g) 

-542,2 

-502,5 

325 




POCl 3 (/) 

-597,0 

-520,9 

222 

Cromo 




H 3 P 0 4 (aq) 

-1.288,3 

-1.142,6 

158,2 

Cr (g) 

397,5 

352,6 

174,2 

Cr (s) 

0 

0 

23,6 

Hidrogênio 




Cr 2 0 3 (s) 

-1.139,7 

-1.058,1 

81,2 

H (g) 

217,94 

203,26 

114,6 




H + (aq) 

0 

0 

0 

Enxofre 




H + (g) 

1.536,2 

1.517,0 

108,9 

S(s, rômbico) 

0 

0 

31,88 

H 2 (g) 

0 

0 

130,58 

s „(g) 

102,3 

49,7 

430,9 



S o 2 (g) 

-296,9 

-300,4 

248,5 

Iodo 




S o 3 (g) 

-395,2 

-370,4 

256,2 

%) 

106,60 

70,16 

180,66 

SOl-(aq) 

-909,3 

-744,5 

20,1 

I ~(aq) 

-55,19 

-51,57 

111,3 

SOC1 ,(/) 

-245,6 

— 

— 

h(g) 

62,25 

19,37 

260,57 

H 2 S(g) 

-20,17 

-33,01 

205,6 

I 2 (s) 

0 

0 

116,73 

H 2 SO ,(aq) 

-909,3 

-744,5 

20,1 

H%) 

25,94 

1,3 

206,3 

h 2 s 0 4 (Z) 

-814,0 

-689,9 

156,1 

Lítio 




Escândio 




Li (ff) 

159,3 

126,6 

138,8 

Scfe) 

377,8 

336,1 

174,7 

Li(s) 

0 

0 

29,09 

Sc(s) 

0 

0 

34,6 

Li + (aq) 

-278,5 

-273,4 

12,2 




Li + (§) 

685,7 

648,5 

133,0 

Estrôncio 




LiCl(s) 

-408,3 

-384,0 

59,3 

SrO(s) 

-592,0 

-561,9 

54,9 




Srfe) 

164,4 

110,0 

164,6 

Magnésio 







Mg(?) 

147,1 

112,5 

148,6 

Ferro 




Mg(s) 

0 

0 

32,51 

Fe(g) 

415,5 

369,8 

180,5 

MgCl,(s) 

-641,6 

-592,1 

89,6 

Fe(s) 

0 

0 

27,15 

MgO(s) 

-601,8 

-569,6 

26,8 

Fe 2+ (flíj) 

-87,86 

-84,93 

113,4 

Mg(OH) 2 (s) 

-924,7 

-833,7 

63,24 

Fe 3+ (aq) 

-47,69 

-10,54 

293,3 




FeCl 2 (s) 

-341,8 

-302,3 

117,9 

Manganês 




FeCl 3 (s) 

-400 

-334 

142,3 

Mnfe) 

280,7 

238,5 

173,6 

FeO(s) 

-271,9 

-255,2 

60,75 

Mn(s) 

0 

0 

32,0 

Fe 2 0 3 (s) 

-822,16 

-740,98 

89,96 

MnO(s) 

-385,2 

-362,9 

59,7 

Fe 3 0 4 (s) 

-1.117,1 

-1.014,2 

146,4 

MnO z (s) 

-519,6 

-464,8 

53,14 

FeS 2 (s) 

-171,5 

-160,1 

52,92 

MnO“(flíj) 

-541,4 

-447,2 

191,2 
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A H° A G° S° A H° A G° S° 


Substância 

(kj/mol) 

(kj/mol) 

(J/mol K) 

Substância 

(kj/mol) 

(kj/mol) 

(J/mol K) 

Mercúrio 




Prata 




HgC?) 

60,83 

31,76 

174,89 

Ag(s) 

0 

0 

42,55 

Hg(0 

0 

0 

77,40 

Ag + H) 

105,90 

77,11 

73,93 

HgCl 2 (s) 

-230,1 

-184,0 

144,5 

AgCl(s) 

-127,0 

-109,7 

96,11 

Hg 2 Cl 2 (s) 

-264,9 

-210,5 

192,5 

Ag 2 0(s) 

-31,05 

-11,2 

121,3 

Níquel 




AgN0 3 (s) 

-124,4 

-33,41 

140,9 

Nife) 

429,7 

384,5 

182,1 

Rubídio 




Ni(s) 

0 

0 

29,9 

R%) 

85,8 

55,8 

170,0 

NiCl 2 (s) 

-305,3 

-259,0 

97,65 

Rb(s) 

0 

0 

76,78 

NiO(s) 

-239,7 

-211,7 

37,99 

RbCl(s) 

-430,5 

-412,0 

92 





RbC10 3 (s) 

-392,4 

-292,0 

152 

Nitrogênio 







N(g) 

472,7 

455,5 

153,3 

Selênio 




N 2 (g) 

0 

0 

191,5 

H 2 Se(g) 

29,7 

15,9 

219,0 

NH 3 (aq) 

-80,29 

-26,50 

111,3 





NHif) 

-46,19 

—16,66 

192,5 

Silício 




NH 4 + (^) 

-132,5 

-79,31 

113,4 

Si(g) 

368,2 

323,9 

167,8 

N,H 4 (?) 

95,40 

159,4 

238,5 

Si(s) 

u 

ü 

18,7 

NH 4 CN(s) 

0 



SiC(s) 

-73,22 

-70,85 

16,61 

NH 4 C1(s) 

-314,4 

-203,0 

94,6 

SiCl 4 (/) 

-640,1 

-572,8 

239,3 

NH 4 N0 3 (s) 

-365,6 

-184,0 

151 

SiO z (s, quartzo) 

-910,9 

-856,5 

41,84 

NO(g) 

90,37 

86,71 

210,62 

Sódio 




N0 2 (g) 

33,84 

51,84 

240,45 

Na(g) 

107,7 

77,3 

153,7 

N 2 0(g) 

81,6 

103,59 

220,0 

Na(s) 

0 

0 

51,45 

n 2 o 4 (^) 

9,66 

98,28 

304,3 

Na + (flij) 

-240,1 

-261,9 

59,0 

NOCl(g) 

52,6 

66,3 

264 

Na + (g) 

609,3 

574,3 

148,0 

HN0 3 (fl?) 

-206,6 

-110,5 

146 

NaBr(flíj) 

-360,6 

-364,7 

141,0 

hno 3 ( <? ) 

-134,3 

-73,94 

266,4 

NaBr(s) 

-361,4 

-349,3 

86,82 





Na,C0 3 (s) 

-1.130,9 

-1.047,7 

136,0 

oo?) 

247,5 

230,1 

161,0 

NaCl(fl^) 

-407,1 

-393,0 

115,5 

O (?) 

0 

0 

205,0 

NaCl(g) 

-181,4 

-201,3 

229,8 

0,(v) 

142,30 

163,4 

237,6 

NaCl(s) 

-410,9 

-384,0 

72,33 

OH-(aq) 

-230,0 

-157,3 

-10,7 

NaHC0 3 (s) 

-947,7 

-851,8 

102,1 

H.O(?) 

-241,82 

-228,57 

188,83 

NaN 0 3 (aq) 

-446,2 

-372,4 

207 

H 2 0(/) 

-285,83 

-237,13 

69,91 

NaN0 3 (s) 

-467,9 

-367,0 

116,5 


-136,10 

-105,48 

232,9 

NaOH (aq) 

-469,6 

-419,2 

49,8 

h 2 o 2 (/) 

-187,8 

-120,4 

109,6 

NaOH(s) 

-425,6 

-379,5 

64,46 

Potássio 




Titânio 




K(e) 

89,99 

61,17 

160,2 

Tife) 

468 

422 

180,3 

K(s) 

0 

0 

64,67 

Ti(s) 

0 

0 

30,76 

KCl(s) 

-435,9 

-408,3 

82,7 

TiCl t (g) 

-763,2 

-726,8 

354,9 

KClOds) 

-391,2 

-289,9 

143,0 

TiCl 4 (Z) 

-804,2 

-728,1 

221,9 

KC10 3 (í7í?) 

-349,5 

-284,9 

265,7 

Ti0 2 (s) 

-944,7 

-889,4 

50,29 

K 2 C0 3 (s) 

-1.150,18 

-1.064,58 

155,44 

Vanádio 




KN0 3 (s) 

-492,70 

-393,13 

288,1 

V(g) 

514,2 

453,1 

182,2 

K 2 0(s) 

-363,2 

-322,1 

94,14 

V(s) 

0 

0 

28,9 

K0 2 (s) 

-284,5 

-240,6 

122,5 





K 2 0,(s) 

-495,8 

-429,8 

113,0 

Zinco 




KÕH(s) 

-424,7 

-378,9 

78,91 

Zn(g) 

130,7 

95,2 

160,9 

KOH(flíj) 

-482,4 

-440,5 

91,6 

Zn(s) 

0 

0 

41,63 





ZnCl 2 (s) 

-415,1 

-369,4 

111,5 





ZnO(s) 

-348,0 

-318,2 

43,9 


Apêndice 



Constantes de equilíbrio 
aquosas 


I TABELA 1 Constantes de dissociação para ácidos a 25 °C 



Nome Fórmula K al 

K a 2 

K a 3 


Acético 

HC,HX), 

1,8 x IO -5 


Ácido sulfídrico 

H 2 S 

9,5 x IO -8 

1 x 10 -19 

Arsênico 

H 3 As0 4 

5,6 x IO -3 

1,0 x 10“ 7 

Arsenoso 

H 3 As0 3 

5,1 x IO -10 


Ascórbico 

hc 6 h 7 o 6 

8,0 x IO -5 

1,6 x 10" 12 

Benzóico 

hc 7 h 5 o 2 

6,3 x IO -5 


Bórico 

h 3 bo 3 

5,8 x 10 _1 ° 


Butanóico 

hc 4 h 7 o 2 

1,5 x IO -5 


Carbônico 

h 2 co 3 

4,3 x 10 -7 

5,6 x 10" 11 

Ciânico 

HCNO 

3,5 x 10 -4 


Cianídrico 

HCN 

4,9 x 10 _1 ° 


Cítrico 

H 3 c 6 H 5 o 7 

7,4 x 10 -4 

1,7 x 10 -5 

Cloroacético 

hc 2 h 2 o 2 ci 

1,4 x 10 -3 


Cloroso 

hcio 2 

1,1 x 10 -2 


Fenol 

hc 6 h 5 o 

1,3 x 10 _1 ° 


Fluorídrico 

HF 

6,8 x 10 -4 


Fórmico 

hcho 2 

1,8 x 10 -4 


Fosfórico 

h 3 po 4 

7,5 x IO -3 

6,2 x IO -8 

Flidroazóico 

hn 3 

1,9 x IO -5 


Hipobromoso 

HBrO 

2,5 x IO -9 


Flipocloroso 

HCIO 

3,0 x IO -8 


Hipoiodoso 

HIO 

2,3 x 10 -11 


Iódico 

hio 3 

1,7 x 10 _1 


Ion hidrogeno cromato 

HCr0 4 ~ 

3,0 x 10 -7 


Ion hidrogeno selenato 

HSeO, 

2,2 x 10 -2 


Lático 

hc 3 h 5 o 3 

1,4 x 10 -4 


Malônico 

H,C 3 H,0 4 

1,5 x IO -3 

2,0 x 10 -6 

Nitroso 

HNO, 

4,5 x 10 -4 


Oxálico 

H,C 2 Ó 4 

5,9 x IO -2 

6,4 x IO -5 

Paraperiódico 

h s io 6 

2,8 x IO -2 

5,3 x IO -9 

Peróxido de hidrogênio 

h 2 o 2 

2,4 x 10 -12 


Pirofosfórico 

H 4 P 2 0 7 

3,0 x IO -2 

4,4 x 10“ 3 

Propiônico 

hc 3 h 5 o 2 

1,3 x IO -5 


Selenoso 

H,Se0 3 

2,3 x 10 -3 

5,3 x IO -9 

Sulfúrico 

h 2 so 4 

Ácido forte 

1,2 x 10“ 2 

Sulfuroso 

h 2 so 3 

1,7 x 10 -2 

6,4 x IO -8 

Tartárico 

h 2 c 4 h 4 o 6 

1,0 x 10 -3 

4,6 x IO -5 
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TABELA 2 Constantes de dissociação para bases a 25 °C 


Nome 

Fórmula 

K b 

Amónia 

nh 3 

1,8 X 10 -5 

Anilina 

C 6 H 5 NH 2 

4,3 x IO -10 

Dimetilamina 

(CH 3 ) 2 NH 

5,4 x IO -4 

Etilamina 

C,HJNH, 

6,4 x IO -4 

Hidrazina 

h 2 nnh 2 

1,3 x KT 6 

Hidroxiamina 

HÕNH 0 

1,1 x 1(T 8 

Metilamina 

ch 3 nh 2 

4,4 x KT 4 

Piridina 

c 5 h 5 n 

1,7 x 1(T 9 

Trimetilamina 

(CH 3 ) 3 N 

6,4 x IO -5 


I TABELA 3 Constantes de produto de solubilidade para compostos a 25 °C 

Nome 

Fórmula 


Nome 

Fórmula 

** 


Bromato de prata 

AgBr0 3 

5,5 x IO -5 

Hidróxido de cálcio 

Ca(OH) 2 

6,5 

x 10 -6 

Brometo de cobre(I) 

CuBr 

5,3 x IO -9 

Hidróxido de cobalto (II) 

Co(OH ) 2 

1,3 

x 10 -15 

Brometo de prata 

AgBr 

5,0 x 10“ 13 

Hidróxido de cobre(II) 

Cu(OH ) 2 

4,8 

x IO -20 

Carbonato de bário 

BaS0 4 

5,0 x IO -9 

Hidróxido de cromo(III) 

Cr(OH) 3 

1,6 

x IO" 30 

Carbonato de cádmio 

CdCO, 

1,8 x 10“ 14 

Hidróxido de ferro(II) 

Fe(OH) 2 

7,9 

x 10 -16 

Carbonato de cálcio (calcita) Ca CO, 

4,5 x IO" 9 

Hidróxido de magnésio 

Mg(OH) 2 

1,6 

x 10 -12 

Carbonato de chumbo(II) 

PbC0 3 

7,4 x 10“ 14 

Hidróxido de manganês(II) 

Mn(OH), 

1,6 

x 10 -13 

Carbonato de cobalto(II) 

CoC 0 3 

1,0 x 10“ 10 

Hidróxido de níquel(II) 

Ni(OH) 2 

6,0 

x 10 -16 

Carbonato de cobre(II) 

CuC0 3 

2,3 x 10“ 10 

Hidróxido de zinco 

Zn(OH) 2 

3,0 

x 10 -16 

Carbonato de estrôncio 

SrC0 3 

9,3 x IO -10 

Io dato de lantânio 

La(I0 3 ) 3 

6,1 

x 10 -12 

Carbonato de ferro(II) 

FeC0 3 

2,1 x 10 -11 

Iodeto de mercúrio(I) 

Hg 2 I 2 

1,1 

x 10 -28 

Carbonato de magnésio 

MgC0 3 

3,5 x IO -8 

Iodeto de prata 

Agí 

8,3 

X 10 -17 

Carbonato de manganês(II) 

MnCO a 

5,0 x 10 _1 ° 

Oxalato de bário 

BaC 2 0 4 

1,6 

X 10 -6 

Carbonato de prata 

Ag 2 C0 3 

8,1 x IO -12 

Oxalato de magnésio 

MgC 2 0 4 

8,6 

X 10 -5 

Carbonato de zinco 

ZnC0 3 

1,0 x 10“ 10 

Oxalato de zinco 

ZnC 2 0 4 

2,7 

X 10 -8 

Carbonato de níquel(II) 

NiC0 3 

1,3 x 10“ 7 

Sulfato de bário 

BaSÕ 4 

1,1 

X 10 -10 

Cloreto de chumbo(II) 

PbCl 2 

1,7 x 10 -5 

Sulfato de cálcio 

CaS0 4 

2,4 

X IO' 5 

Cloreto de mercúrio(I) 

Hg 2 Cl 2 

1,2 x IO -18 

Sulfato de chumbo(II) 

PbS0 4 

6,3 

X lo -7 

Cloreto de prata 

AgCl 

1,8 x 10“ 10 

Sulfato de prata 

Ag 2 S0 4 

1,5 

X 10 -5 

Cromato de bário 

BaCr0 4 

2,1 x IO -10 

Sulfeto de cádmio 51 ' 

CdS 

8 x 

IO -28 

Cromato de cálcio 

CaCr0 4 

7,1 x 10 -4 

Sulfeto de chumbo(II)* 

PbS 

3 x 

IO -28 

Cromato de chumbo(II) 

PbCrO, 

2,8 x IO -13 

Sulfeto de cobalto(II)* 

CoS 

5 x 

IO -22 

Cromato de prata 

Ag 2 Cr0 4 

1,2 x 10“ 12 

Sulfeto de cobre(II)* 

CuS 

6 x 

10-37 

Fluoreto de bário 

BaF 2 

1,7 x 10 -6 

Sulfeto de estanho(II)* 

SnS 

1 X 

10~ 26 

Fluoreto de cálcio 

CaF 2 

3,9 x 10 -11 

Sulfeto de manganês(II)* 

MnS 

2 x 

10-55 

Fluoreto de chumbo(II) 

PbF 2 

3,6 x IO -8 

Sulfeto de mercúrio(II)* 

HgS 

2 x 

10“ 53 

Fluoreto de lantânio 

FaF 3 

2 x 10' 19 

Sulfeto de prata* 

Ag 2 S 

6 x 

IO -51 

Fosfato de cálcio 

Ca 3 (P0 4 ) 2 

2,0 x IO -29 

Sulfeto de zinco* 

ZnS 

2 x 

IO -25 

Hidróxido de cádmio 

Cd(OH) 2 

2,5 x IO -14 

Sulfeto de níquel(II)* 

NiS 

3 x 

1Q-20 


Para o equilíbrio de solubilidade do tipo MS(s) + H 2 0(/) 


M 2 >í 7) + HS"(ag) + OW(nq). 







Apêndice 


Potenciais padrão 

de redução a 25 

°c 

Semi-reação 



E" (V) 

Semi-reação 


E° (V) 

Ag \aq) + e“ - 

4 Ag(s) 


40,799 

HOl(aq) 4 H 2 0(Z) 4 2e“ 

-> 30H'(flij) 

40,88 

AgBr(s) + e" 

* Ag(s) 4 

Br (aq) 

40,095 

H 2 Õ 2 (aq) 4 2H + (aq) + 2e _ 

— > 2H 2 0(Z) 

41,776 

AgCl(s) + e~ 

» Ag(s) + 

CF (aq) 

40,222 

Hg 2 2+ H) + 2e- >2Hg(Z) 


40,789 

Ag(CN)'(a<7)- 

fe >Ag(s)4-2CN (aq) 

-0,31 

2Hg (flíj) 4 2e~ >Hg 2 2 + (aq) 

40,920 

Ag 2 Cr0 4 (s) 

- 2e~ >2Ag(s)4- CrO^ (aq) 

40,446 

Hg 2+ (aq) + 2e~ >Hg(Z) 


40,854 

Agl(s) + e~ - 

— » Ag(s) 4 r 

(aq) 

-0,151 

I 2 (s)4 2e“ *2V(aq) 


40,536 

Ag(S 2 0 3 ) 2 + 

e » Ag(s) + 2S 2 0 3 ‘(í7í?) 

40,01 

lÒ-(aq) 4 6H + (aq) + 5e~ 

4 1 2 (s) 4 3H,0(Z) 

41,195 

Al *(aq) + 3e" 

> Al(s) 


-1,66 

K + (aq) 4 e~ -> K(s) 


-2,925 

H 3 AsÓ 4 (í7íj) 4 

■ 2H + (aq) + 2e“ 


40,559 

LE(aq) + e~ > Li(s) 


-3,05 

H 3 As 0 3 (aq) + H 2 0(Z) 



Mg 2+ (aq) 4 2e“ » Mg(s) 


-2,37 

Ba (aq) + 2e 

» Ba(s) 


-2,90 

Mn 2+ (/7íj) 4 2e~ > Mn(s) 


-1,18 

BiO + (aq) + 2H 

*(aq) 4 3e“ — 

-^Bi(s) + H 2 0(/) 

40,32 

MnO,(s) 4 4 H + (í7íj) 4 2e~ 

> 

41,23 

Br 2 (/) + 2e“ 

— *■ 2Br ~(aq) 


41,065 

Mn 2 >í/)4 2H 2 O(Z) 



BrO 3 (aq) + 6H + {aq) + 5e — 

> 

41,52 

Mn0 4 (/7íj) 4 8 H + (í7íj) 4 5e~ - 

> 

41,51 

Br,(Z) 4 3H ; 

■0(1) 



Mn 2+ (aq) + 4H 2 0(Z) 



2C 0 2 (g) + 2H + (aq) + 2e“ 

— 4H 2 C 2 0 4 (aí7) 

-0,49 

Mn0 4 (flíj) 4 2H 2 Õ(Z) 4 3e~ - 


40,59 

Ca (aq) + 2e _ 

4 Ca(s) 


-2,87 

MnO,(s) 4 4ÓH“(rtíj) 



Cd 2 *(aq) 4 2e~ 

4 Cd(s) 


-0,403 

HN0 2 («íj) 4 ¥E(aq) + 

-4 NO(g) 4 H,0(Z) 

4l,00 

Ce 4+ (aq) + e~ 

> Ce^(aq) 


41,61 

N 2 (g) + 4H 2 0(Z) 4 4e~ i 


-1,16 

Cl 2 (g) + 2e - - 

*2C1 ~(aq) 


41,359 

40H-(fl£ ? )4N 2 H 4 (fl í? ) 



HClO(aq) 4 H 

l + (aq) 4 e~ 

* Cl 2 (g) 4- Fí 2 0(/) 

41,63 

N 2 (g) 4 5 H + (íííj) 4 4e~ » 

Np; (aq) 

-0,23 

CIO' (aq) + H : 

2 0(/) 4 2e“ 

— > 

40,89 

N0 3 (aq) 4 4H + (aq) + 3e - — 

> 

40,96 

Cl (aq) + 20H (aq) 



NO(g) 4 2H 2 0(Z) 



CIO 3 ( 017 ) 4- 6H + (aq) + 5e~ — 

— > 

41,47 

Na + («íj) 4 e~ > Na(s) 


-2,71 

C1 2 (^) + 3H 2 0(Z) 



Ni 2+ (flíj) 4 2e~ > Ni(s) 


-0,28 

Co 2+ (aq) 4 2e~ 

4 Co(s) 


-0,277 

0 2 (g) 4 4H\aq) 4 4e~ > 

2H 2 0(Z) 

41,23 

Co *(aq) 4 e~ 

4 Co 2+ (aq) 


41,842 

0,(£) 4 2H 2 0(Z) 4 4e~ > 

• 40H ~(aq) 

40,40 

Cr^ (aq) 4 3e~ 

4 Cr(s) 


-0,74 

0,(g) 4 2H + (aq) + 2e~ » 

H 2 0 2 (aq) 

40,68 

Cr^(aq) + e~ ■ 

4 Cr 2 (aq) 


-0,41 

0 3 (g)4 2H + H) + 2e- > 

0 2 (g) + H 2 0(Z) 

42,07 

Cr 2 0 2 ~(aq) + 1 

L4H + (aq) + 6e“ 

> 

41,33 

Pb 2+ (ag) 4 2e~ >Pb(s) 


-0,126 

2Cr *(aq) + 

7H 2 0(/) 



Pb0 2 (s) 4 HSO J hs '(aq) + 3H \aq) + 2e“ » 

41,685 

CrO 2 - (aq) + m 2 0(l) + 3e- - 


-0,13 

PbS0 4 (s) 4 2H 2 0(Z) 



Cr(OH) 3 (s) 

4 - 50H"(flíj) 



PbS0 4 (s) 4 H *(aq) + 2e 

4 Pb(s) 4 HSO;(í7íj) 

-0,356 

Cu 2 *(aq) 4 2e~ 

4 Cu(s) 


40,337 

PtCl 4 _ (í7íj) 4 2e _ » Pt(s) - 

h 4C1 ~(aq) 

40,73 

Cu 2+ (aq) 4 e~ 

4 Cu^ (aq) 


40,153 

S(s) 4 2 H>íj) 4 2e“ » H 

2 S (g) 

40,141 

Cu + (aíj) 4 e~ - 

4 Cu(s) 


40,521 

H 2 S0 3 (í!íj) 4 4H + (aq) + 4e~ - 

> S(s) 4 3H,0(Z) 

40,45 

Cul(s) 4 e~ — 

— 4 Cu(s) 4 I 

(aq) 

-0,185 

HS0 4 (aíj) 4 3Fí + (í7í^) 4 2e“ 

> 

40,17 

F 2 (g) + 2e-- 

— 4 2F~ (aq) 


42,87 

H 2 S0 3 (flíj) 4 H 2 0(Z) 



F e 2+ (aq) + 2e 

4 Fe(s) 


-0,440 

Sn 2+ (aq) + 2e _ » Sn(s) 


-0,136 

F e^(aq) + e~ - 

4 F e 2+ (aq) 


40,771 

Sn i+ (aq) + 2e~ -> Sn 2+ (aq) 


40,154 

Fe(CN t(aq)- 

fe - 4Fe(CN t(aq) 

40,36 

V0 2 (aq) 4 2H + (aq) + e~ 


4l,00 

2U + (aq) + 2e~ 

* H 2 (g) 


0,000 

VO 2+ (aq) 4 H 2 0(Z) 



2H 2 0(l)+2e- 

>H 2 (g) + 

20H~(aq) 

-0,83 

Zn 2+ (aq) + 2e _ » Zn(s) 


-0,763 


Respostas a exercícios selecionados 


Capítulo 1 

1.1 (a) Mistura heterogênea (b) mistura homogênea (c) subs- 
tância pura (d) mistura homogênea 1.3 (a) Al (b) Na (c) Br 
(d) Cu (e) Si (f) N (g) Mg (h) He 

1.5 (a) Hidrogênio (b) magnésio (c) chumbo (d) silício (e) flúor 
(f) estanho (g) manganês (h) arsênio 1.7 C é um composto; ele 
contém carbono e oxigênio. A é um composto; ele contém pelo 
menos carbono e oxigênio. B não é definível pelas informações 
dadas; ele é provavelmente um composto, uma vez que poucos 
elementos existem como sólidos brancos. 

1.9 



Moléculas de H 2 0 


1.11 Propriedades físicas: branco prateado; lustroso; ponto de 
fusão = 649 °C; ponto de ebulição = 1.105 °C; densidade a 20 °C = 
1,738 g/mL; processado em chapas; esticado em fios; bom 
condutor. Propriedades químicas: queima-se ao ar; reage com 
Cl 2 . 1.13 (a) Químico (b) físico (c) físico (d) químico (e) quí- 
mico 1.15 Primeiro aqueça o líquido a 100 °C para evaporar a 
água. Se houver resíduo, meça as suas propriedades físicas, 
como cor, densidade e ponto de fusão. Se as propriedades co- 
incidirem com as de NaCl, a água contida dissolveu o sal de 
cozinha. Se as propriedades não coincidirem, o resíduo é um 
sólido diferente dissolvido. Se hão houver resíduo, nenhum 
sólido dissolvido está presente. 1.17 (a) 1 x 1CT 1 (b) 1 x 10 2 (c) 
1 x 10 15 (d) 1 x 10 -6 (e) 1 x 10 6 (f) 1 x 10 3 (g) 1 x 10 9 (h) 1 x 10 3 
(i) 1 x 1CT 12 1.19 (a) 2,55 x IO -2 g (b) 0,40 nm (c) 575 /um 1.21 
(a) Tempo (b) densidade (c) comprimento (d) área (e) tempe- 
ratura (f) volume (g) temperatura 1.23 (a) 1,59 g/ cm 3 . Tetra- 
cloreto de carbono, 1,59 g/mL, é mais denso do que água, 1,00 
g/mL; tetracloreto de carbono afundará, em vez de boiar na 
água. (b) 1,609 kg (c) 50,35 mL 1.25 (a) Densidade calculada = 
0,86 g/ mL. A substância é provavelmente o tolueno, densida- 
de = 0,866 g/ mL. (b) 40,4 mL de etilenoglicol (c) 1,11 x 10 3 g de 
níquel 1.27 4,6 x 1CT 8 m; 46 nm 
1.29 (a) 17 °C (b) 422,1 °F (c) 506 K (d) 108 °F (e) 1.644 K 


1.31 Exato: (c), (d) e (f) 1.33 7,5 cm. Há dois algarismos signi- 

ficativos nessa medida; o número de cm pode ser lido com 
precisão, mas há alguma estimativa (incerteza) necessária 
para ler os décimos de um centímetro. 1.35 (a) 4 (b) 3 (c) 4 (d) 
3 (e) 5 1.37 (a) 3,002 x 10 2 (b) 4,565 x 10 5 (c) 6,543 x IO -3 (d) 
9,578 x 10 4 (e) 5,078 x 10 4 (f) -3,500 x 10‘ 2 1.39 (a) 27,04 
(b) -8,0 (c) 1,84 x 1CT 3 (d) 7,66 x 10 -1 1.41 Ordene os fatores 
de conversão de modo que as unidades iniciais cancelem-se e 
as unidades novas permaneçam no lugar apropriado, ou no 
numerador ou no denominador. 1.43 (a) 76 mL (b) 50 nm (c) 
6,88 x KL 1 s (d) 1,55 g/L (e) 6,151 x 10 3 L/s 1.45 (a) 4,32 x 10 5 s 
(b) 88,5 m (c) $0,499/L (d) 46,6 km/h (e) 1,420 L/s 1.47 (a) 
1,2 x 10 2 L (b) 4 x 10 2 mg (c) 9,64 km/L (d) 26 mL/g 1.49 52 kg 
de ar 1.51 467 ft 1.53 Use o kg como unidade de compara- 
ção. 

5 lb de batatas < 2,5 kg; 5 kg de açúcar = 5 kg; 

1 gal = 4 qt » 4 L » 4 kg. A ordem de massa do mais leve para o 
mais pesado é 5 lb de batatas < 1 gal de água < 5 kg de açúcar. 
1.55 Composição é o conteúdo de uma substância; estrutura é 
o arranjo deste conteúdo. 1.58 8,47 g de O; a lei de composição 
constante 1.61 27,1 K; -411,0 °F 1.64 Al tem o diâmetro 
maior, 1,92 cm; Pb tem o menor, 1,19 cm. Note que Pb e Ag, 
com densidades similares, têm diâmetros similares; Al, com 
uma densidade bem menor, tem um diâmetro muito maior. 
1.66 (a) 1,05 x 10 13 g de NaOH (b) 4,94 x 1(T 3 km 3 1.69 O pon- 
to de congelamento de H 2 0 = 5,50 °G 1.71 (a) 3,9 x 10 8 m (b) 
5,8 x 10 5 s 1.74 (a) 2,98 x 10 3 cm 3 (b) 0,0482 m 3 (c) 655 kg de 
Hg 1.76 (a) 61,5% de Au (b) Ouro de 15 quilates 1.79 Tetra- 
cloreto de carbono: 1,5940 g/ cm 3 ; hexano: 0,6603 g/ cm 3 ; ben- 
zeno: 0,87654 g/cm 3 ; iodeto de metileno: 3,3254 g/cm 3 . 
Somente o iodeto de metileno separará os dois sólidos granu- 
lares. 

Capítulo 2 

2.1 0 postulado 4 da teoria atômica afirma que o número relati- 
vo e os tipos de átomos em um composto são constantes, não 
importando a origem. Portanto, 1,0 g de água pura deverá 
conter sempre as mesmas quantidades relativas de hidrogê- 
nio e oxigênio, não importando onde nem como a amostra é 
obtida. 2.3 (a) 0,5711 g de O/l g de N; 1,142 g de O/l g de N; 
2,284 g de O/ 1 g de N; 2,855 g de O/ 1 g de N (b) Os números no 
item (a) obedecem à lei de proporções múltiplas. As proporções 
múltiplas surgem uma vez que os átomos são entidades indivi- 
síveis que se combinam, como declarado na teoria atômica de 
Dalton. 2.5 (1) Os campos elétricos e magnéticos desviaram os 
raios da mesma forma que eles desviariam partículas carrega- 
das negativamente. (2) Uma chapa de metal exposta a raios ca- 
tódicos adquiriu uma carga negativa 2.7 (a) No experimento 
de gota de óleo de Millikan, os raios X interagem com átomos 
ou moléculas gasosos dentro da câmara, formando íons positi- 
vos e elétrons livres. Os elétrons livres são dessa forma capazes 
de se recombinar com íons ou de se juntar às gotas de óleo. (b) 
Se a chapa positiva ficasse mais baixa do que a chapa negativa, 
as gotas de óleo 'revestidas' com elétrons carregados negativa- 


2 


Química: a ciência central 


mente seriam atraídos à chapa carregada positivamente e des- 
ceriam muito mais rápido, (c) Quanto mais vezes uma medição 
é repetida, maior a chance de se detectar e compensar erros ex- 
perimentais. Millikan queria demonstrar a validade de seu re- 
sultado pela sua reprodutibilidade. 2.9 (a) Uma vez que os 
raios y não são desviados pelo campo elétrico, eles não têm car- 
ga. (b) Se os raios a e (3 são desviados em direções opostas em 
um campo elétrico, eles devem ter cargas elétricas opos- 
tas. 2.11 (a) 0,19 nm; 1,9 x 10 2 ou 190 pm (b) 2,6 x 10 6 átomos 
de Kr (c) 2,9 x IO -23 cm 3 2.13 (a) próton, nêutron, elétron (b) 
próton = +1, nêutron = 0, elétron = -1 (c) O nêutron é o mais 
pesado, o elétron é o menos pesado. (O nêutron e o próton 
têm massas muito similares.) 2.15 (a) 28 Si: 14 p, 14 n, 14 e 
(b) “Ni: 28 p, 32 n, 28 e (c) 85 Rb: 37 p, 48 n, 37 e (d) 128 Xe: 54 p, 
74 n, 54 e (e) 195 Pt: 78 p, 117 n, 78 e (f) 238 U: 92 p, 146 n, 92 e 
2.17 


Símbolo 

52 Cr 

75 As 

40 Ca 

222 Rn 

193 Ir 

Prótons 

24 

33 

20 

86 

77 

Nêutrons 

28 

42 

20 

136 

116 

Elétrons 

24 

33 

20 

86 

77 

N 2 de massa 

52 

75 

40 

222 

193 


2.19 (a) ^Hf (b) «Ar (c) *He (d) ^In (e) “Si 2.21 (a) «C 

(b) As massas atômicas são as massas atômicas médias, a 
soma da massa de cada isótopo natural de um elemento vezes 
a sua abundância fracionária. Cada átomo de Cl terá a massa, 
de um dos isótopos natural, enquanto a 'massa atômica' é um 
valor proporcional. 2.23 63,55 u 2.25 (a) No experimento 
de raio catódico de Thomson e na espectrometria de massa, 
um feixe de partículas carregadas passa através dos pólos de um 
magneto. As partículas carregadas são desviadas pelo campo 
magnético de acordo com sua massa e carga, (b) O rótulo no 
eixo x é a massa atômica, e o rótulo no eixo y é a intensidade de 
sinal, (c) Partículas não carregadas não são desviadas em um 
campo magnético. O efeito do campo magnético em partícu- 
las carregadas em movimento é a base de sua separação por 
massa. 2.27 (a) massa atômica média = 24,31 u (b) 











(7,8) 


























/I 1 \ 



(1) 

t+T+l 


24 25 26 
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Massa atômica («) 

2.29 (a) Ag (metal) (b) He (não-metal) (c) P (não-metal) (d) Cd 
(metal) (e) Ca (metal) (f) Br (não-metal) (g) As (metalóide) 
2.31 (a) K, metais alcalinos (metal) (b) I, halogênios (não-metal) 

(c) Mg, metais alcalinos terrosos (metal) (d) Ar, gases nobres 
(não-metais) (e) S, calcogênios (não-metal) 2.33 Uma fórmu- 
la mínima mostra a proporção mais simples dos diferentes 
átomos em uma molécula. Uma fórmula molecular mostra o 
número e os tipos exatos de átomos em uma molécula. Uma 
fórmula estrutural mostra como esses átomos são arranja- 
dos. 2.35 (a) molecular: B 2 H 6 ; empírica: BH 3 (b) molecular: 
C 6 H 12 0 6 ; empírica: CH 2 Q 2.37 (a) 6 (b) 6 (c) 12 


2.39 (a) 


H H 


(b) 


(c) 


c 2 h 6 o, h— c— o— c— h 

I I 

H H 

H H 

I I 

c 2 h 6 o, h— c— c— o— h 

I I 

H H 
H 

I 

ch 4 o, h— c— o— h 


H 


(d) 


pf 3 , f— p— f 


2.41 (a) AlBr 3 (b) C 4 H 5 (c) C„H 4 0 (d) P 2 0 5 (e) C 3 H 2 C1 (f) 
BNH 2 2.43 (a) Al 3+ (b) Ca 2t (c) S 2 " (d) P (e) Cs + 2.45 (a) GaF 3 , 
fluoreto de gálio (III) (b) LiH, hidreto de lítio (c) A1I 3 , iodeto de 
alumínio (d) K,S, sulfeto de potássio 2.47 (a) CaBr 2 (b) NH 4 C1 

(c) A1(C 2 H 3 0 2 ) 3 (d) K 2 S0 4 (e) Mg 3 (PÜ 4 ) 2 2.49 Molecular: (a) 
B 2 H 6 (b) CH 3 ÕH (f) NOC1 (g) NF,. Iônico: (c) LiN0 3 (d) Sc 2 0 3 
(e) CsBr (h) Ag 2 S0 4 2.51 (a) C10 2 (b) CP (c) CIO3 (dj C10 4 (e) 
CKP 2.53 (a) Fluoreto de alumínio (b) hidróxido de ferro (II) 
(hidróxido ferroso) (c) nitrato de cobre (II) (nitrato cúprico) 

(d) perclorato de bário (e) fosfato de lítio (f) sulfeto de mercú- 
rio (I) (sulfeto mercuroso) (g) acetato de cálcio (h) carbonato 
de cromo (III) (carbonato crômico) (i) cromato de potássio (j) 
sulfato de amónio 2.55 (a) Cu 2 0 (b) K,0 2 (c) Al(OH) 3 (d) 
Zn(N0 3 ) 2 (e) Hg 2 Br 2 (f) Fe 2 (C0 3 ) 3 (g) NaBrÓ 2.57 (a) Ácido 
brômico (b) ácido bromídrico (c) ácido fosfórico (d) HCIO (e) 
HI0 3 (f) H,S0 3 2.59 (a) Hexafluoreto de enxofre (b) penta- 
fluoreto de iodo (c) trióxido de xenônio (d) N 2 0 4 (e) HCN (f) 
P 4 S 6 2.61 (a) ZnCÜ 3 , ZnO, C0 2 (b) HF, SiÜ 2 , SiF 4 , H 2 0 (c) S0 2 , 
H 2 0, H 2 S0 3 (d) H 3 P (ou PH 3 ) (e) HC10 4 , Cd, Cd(C10 4 ) 2 (f) 
VBr 3 2.63 (a) Um hidrocarboneto é um composto que tem 
como elementos o hidrogênio e o carbono apenas, (b) Todos 
os alcanos são hidrocarbonetos, mas compostos que não são 
alcanos podem também ser hidrocarbonetos. 


H 

I 

H 

(d) H 

H 

I 

H H 

I I 

1 

— c— 

1 

■C— H 

H — C — 
I 

c— 

1 

c— c— 
1 1 

H 

H 

H 

H 

1 1 

H H 



Molecular: C 4 H 10 


Mínima: C 2 H 5 

2.65 (a) Grupos funcionais são grupos de átomos específicos 
que são constantes de uma molécula para a próxima, (b) — OH 

(c) H H H H 

I I I I 

H — C— C— C— C— OH 

I I I I 

H H H H 

2.69 A radioatividade é a emissão espontânea de radiação de 
uma substância. A descoberta de Becquerel mostrou que áto- 
mos podiam decair, ou degradar, implicando que eles não são 
indivisíveis. No entanto, só depois que Rutherford e outros 
caracterizaram a natureza das emissões radioativas foi que a 
total importância da descoberta ficou aparente. 2.72 (a) 2 pró- 


Respostas a exercícios selecionados 


3 


tons, 1 nêutron, 2 elétrons (b) Trítio, 3 H, é mais pesado, (c) 
Uma precisão de 1 x 1CT 27 g seria necessária para se diferenciar 
3 H e 3 He. 2.76 (a) ^O, 17 s O, (b) Todos os isótopos são áto- 

mos do mesmo elemento, oxigênio, com o mesmo número 
atômico, 8 prótons no núcleo e 8 elétrons. Espera-se que seu 
arranjo de elétrons seja o mesmo e suas propriedades quími- 
cas bastante similares. Cada um tem número de nêutrons, nú- 
mero de massa e massa atômica diferentes. 

2.78 (a) O isótopo 68,926 u tem 31 prótons, 38 nêutrons e o sím- 
bolo Ga. O isótopo 70,926 u tem 31 prótons, 40 nêutrons e o 
símbolo Ga. (b) 69 Ga = 60,3%, 71 Ga = 39,7% 2.81 (a) 5 algaris- 
mos significativos (b) 0,05444% 2.84 (a) iggSg tem 106 pró- 
tons, 160 nêutrons e 106 elétrons (b) Sg está no grupo 6B (ou 6) 
e imediatamente abaixo do tungsténio, W. Espera-se que as 
propriedades químicas de Sg se pareçam mais com as de 
W. 2.87 (a) óxido de níquel (II), 2+ (b) óxido de manganês 
(IV), 4+ (c) óxido de cromo (III), 3+ (d) óxido de molibdênio 
(VI), 6+ 2.90 (a) cloreto de sódio (b) bicarbonato de sódio (ou 
hidrogeno carbonato de sódio) (c) hipoclorito de sódio (d) hi- 
dróxido de sódio (e) carbonato de amónio (f) sulfato de cál- 
cio 2.94 (a) CH (b) Não. O benzeno não é um alcano porque 
alcanos são hidrocarbonetos com todas as ligações simples, (c) 
A fórmula molecular é C 6 H 6 0 ou C 6 H 5 OH. A fórmula estrutu- 
ral é 



Capítulo 3 

3.1 (a) Conservação de massa (b) Os índices inferiores em fór- 
mulas químicas não devem ser mudados ao se balancear 
equações porque a alteração dos índices inferiores muda a 
identidade do composto ( lei da composição constante), (c) (g ), (/), 
(s), (aq) 3.3 A equação (a) é mais apropriada ao diagra- 
ma. 3.5 (a) 2SO 2 (g) + O 2 (g) » 2SO 3 (g) 

(b) P 2 O s (s) + 3H 2 0(/) » 2H 3 P0 4 H) 

(c) CH 4 fe) + 4Cl 2 (g) > CC1 4 (/) + 4HCl(g) 

(d) Al 4 C 3 (s) + 12H,0(/) > 4A1(OH) 3 (s) + 3CH 4 (g) 

(e) C 4 H 10 O(0 + 60 2 (g) > 4C0 2 (g) + 5H 2 0(/) 

(f) 2Fe(OH) 3 (s) + 3H,SO t (aq) > Fe 2 (S0 4 ) 3 (flíj) + 6H 2 0(/) 

(g) Mg 3 N 2 (s) + 4H 2 S0 4 (ag) > 3MgSO t (aq) + (NH 4 ) 2 S0 4 H) 

3.7 (a) CaC 2 (s) + 2H 2 0(/) » Ca(OH) 2 (aí 7 ) + C 2 H,(g) 

(b) 2KC10 3 (s) — ^ 2KCl(s) + 30 2 (g) 

(c) Zn(s) + H 2 S0 4 (í7íj) » ZnS0 4 («íj) + H 2 (g) 

(d) PC1 3 (/) + 3H,0(/) » H 3 P0 3 (flí?) + 3HC1 (í7í/) 

(e) 3H 2 S(g) + 2Fe(OH) 3 (s) > Fe 2 S 3 (s) + 6H 2 Ofe) 

3.9 (a) Determine a fórmula balanceando as cargas positiva e 
negativa no produto iônico. Todos os compostos iônicos são 

sólidos. 2Na(s) + Br 2 (/) » 2NaBr(s) (b) O segundo reagente 

é 0 2 (g). Os produtos são C 0 2 (g) e H,0(/). 

2C„H 6 (/) + 150 2 (g) > 12C0 2 (g) + 6H 2 O(0 

3.11 (a) Mg(s) + CLfe) > MgCl 2 (s) 

(b) SrC0 3 (s) > SrO(s) + C0 2 (g) 

(c) C 7 H 16 (/) + 10 2 (g) » 7C0 2 (g) + 8H 2 0(/) 

(d) 2C 5 H 12 0(/) + 150 2 (g) > 10CO 2 fe) + 12H 2 0(/) 

3.13 (a) 2Al(s) + 3Cl 2 (g) -> 2A1C1 3 (s) combinação 

(b) C 2 H 4 (g) + 30 2 (g) > 2C0 2 (g) + 2H 2 0(/) combustão 

(c) 6Li(s) + N 2 (g) > 2Li 3 N(s) combinação 


(d) PbC0 3 (s) » PbO(s) + C0 2 (g) decomposição 

(e) C 7 H s 0 2 (/) + 80 ,(g) > 7C0 2 (g) + 4H 2 0(/) combustão 

3.15 (a) 34,1 u (b) 118,7 u (c) 142,3 u (d) 150,1 u (e) 212,3 u (f) 
159,6 u (g) 222,5 u 3.17 (a) 49,9% (b) 45,0% (c) 43,2% (d) 67,6% 

(e) 60,0% 3.19 (a) 79,2% (b) 63,2% (c) 64,6% 3.21 (a) 
6,022 x 10 23 (b) A massa molecular de uma substância em u 
tem o mesmo valor numérico que a massa molar expressa em 
gramas. 3.23 23 g de Na contêm 1 mol de átomos; 0,5 mol de 
H 2 0 contém 1,5 mol de átomos; 6,0 x 10 23 moléculas de N 2 
contêm 2 mols átomos. 

3.25 4,4 x 10 24 kg. Um mol de bolas de lançamento de peso 
olímpico tem massa 0,73 vezes maior do que a da Terra. 3.27 
(a) 72,8 g de CaH, (b) 0,0219 mol de Mg(N0 3 ) 2 (c) 1,48 x 10 23 
moléculas de CH 3 OH (d) 3,52 x 10 24 átomos de H 3.29 (a) 
0,856 g de A1 2 (S0 4 ) 3 (b) 1,69 x 10 3 mol de CP (c) 0,248 g de 
C s H 10 N 4 O 2 (d) 387 g de colesterol /mol 3.31 (a) massa molar = 
162,3 g (b) 3,08 x 10 5 mol de alicina (c) 1,86 x IO 19 moléculas de 
alicina (d) 3,71 x 10 19 átomos de S 3.33 (a) 1,15 x 10 21 átomos 
de H (b) 9,62 x 10 19 moléculas de C 6 H 12 0 6 (c) 1,60 x 10^ mol de 
C„H 12 0 6 (d) 0,0287 g de C 6 H 12 0 6 3.35 3,28 x 10^ mol de 
C 2 H 3 C1/L; 1,97 x 10 16 moléculas/L 3.37 (a) NO, (b) Não há 
como saber se as fórmulas mínima e molecular são as mes- 
mas. N0 2 representa a proporção mais simples de átomos em 
uma molécula, mas não é a única fórmula molecular possí- 
vel. 3.39 (a) C 2 H 6 0 (b) Fe 2 0 3 (c) CH 2 0 3.41 (a) CSCI 2 (b) C 3 OF 6 
(c) Na 3 AlF 6 3.43 (a) C 6 H 12 (b) NH 2 C1 3.45 (a) fórmula mínima, 
CjHjN.O; fórmula molecular, C 8 H 10 N 4 O, (b) fórmulas mínima e 
molecular, NaC 5 H s 0 4 N 3.47 (a) C 7 H S (b) As fórmulas mínima 
e molecular são C 10 H 20 O. 3.49 x = 10; Na 2 C0 3 • 10 H 2 0 3.51 Se 
a equação não for balanceada, as proporções de mols deriva- 
dos dos coeficientes ficarão incorretas e levarão a quantidades 
calculadas erradas de produtos. 3.53 4,0 mols de CH 4 podem 
produzir 4,0 mols de CO e 12,0 mols de H 2 . 3.55 (a) 2,4 mols 
de HF (b) 5,25 g de NaF (c) 0,610 g de Na,Si0 3 3.57 (a) Al^s) 

+ 6H 2 0(/) > 2A1(OH) 3 (s) + SH.Sfe) (b) 10,9 g" de 

Al(OH) 3 3.59 (a) 3,75 mols de N„ (b) 9,28 g de NaN 3 (c) 548 g 
de NaN 3 3.61 (a) 5,50 x 10~ 3 mols de Al (b) 1,47 g de 
AlBr 3 3.63 (a) O reagente limitante determina o número máxi- 
mo de mols de produto resultante de uma reação química; 
qualquer outro reagente é um reagente em excesso, (b) O rea- 
gente limitante regula a quantidade de produtos porque ele é 
completamente usado durante a reação; nenhum outro pro- 
duto pode ser feito quando um dos reagentes não está dispo- 
nível. 

3.65 N 2 = OO' NH 3= °é° 



N 2 + 3H 2 > 2NH 3 . Oito átomos de N (4 moléculas de N 2 ) 

requerem 24 átomos de H (12 moléculas de H 2 ) para reação 
completa. Apenas 9 moléculas de H 2 estão disponíveis, tor- 
nando H 2 o reagente limitante. Nove moléculas de H 2 (18 áto- 
mos de H) determinam que 6 moléculas de NH 3 são produzidas. 
Uma molécula de N, está em excesso. 3.67 (a) 2.125 bicicletas 
(b) sobram 630 estruturas, sobram 130 guidões (c) as ro- 
das 3.69 NaOH é o reagente limitante; 0,850 mol de Na 2 C0 3 
pode ser produzido; 0,15 mol de C0 2 permanece. 3.71 (a) 
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Química: a ciência central 


NaHCOj é o reagente limitante. (b) 0,524 g de C0 2 (c) 0,238 g 
de ácido cítrico permanecem. 3.73 0,00 g de AgN0 3 (reagente 
limitante), 4,32 g de Na^O.,, 5,68 g de Ag 2 C0 3 , 3,50 g de 
NaNO a 3.75 (a) O rendimento teórico é 60,3 g de C 6 H 5 Br. 

(b) 94,0% de rendimento 3.77 6,73 g de Li 3 N de rendimento 
real 3.79 (a) C 4 H 8 0 2 (/) + 50 2 (g) > 4C0 2 (g) + 4H,0(/) 

(b) Cu(OH) 2 (s) * CuO(s) + Hp(g) 

(c) Zn(s) + Cl 2 fe) > ZnCl 2 (s) 3.81 (a) 0,0208 mol de C, 

1,25 x 10 22 átomos de C (b) 2,77 x 10 3 mol de C,H 8 0 4 , 
1,67 x 10 21 moléculas de C,H 8 0 4 3.83 (a) massa = 
4,6638 x 10“ 19 g de Si (b) volume = 2,0 x 10“ 19 cm 3 (c) compri- 
mento da borda = 5,9 x 10“ 7 cm (=5,9 nm) 3.85 (a) A fórmula 
mínima é C 10 H ls O. (b) A fórmula molecular é C 10 H ls O. 3.87 
C 6 H,C1 3.90 (a) 7,6 x 10 5 mol de Nal (b) 3,44 x 10“ 3 g de 
Nal 3.92 1,1 kg de H 2 0 3.95 10,2 g de KC10 3 , 20,0 g de 
KHC0 3 , 13,8 g de K 2 C0 3 , 56,0 g de KC1 3.98 1,57 x 10 24 áto- 
mos de O 3.100 52 kg de C0 2 3.102 (a) S(s) + 
O 2 (g) > S0 2 (g); SO 2 (g) + CaO(s) — CaS0 3 (s) 

(b) 1,7 x 10 5 kg de CaS0 3 /dia 

Capítulo 4 

4.1 A água de torneira contém muitos eletrólitos dissolvidos 
para completar um circuito entre um aparelho elétrico e nosso 
corpo, produzindo um choque. 4.3 Quando CH 3 OH se dis- 
solve, as moléculas neutras de CH 3 OH que estão dispersas 
por toda a solução não têm carga e a solução não é condutora. 
Quando HC 2 H 3 0 2 se dissolve, algumas moléculas se ionizam 
para formar H *(aq) e C 2 H 3 0 2 (flí;). Estes poucos íons têm algu- 
ma carga e a solução é fracamente condutora. 

4.5 (a) ZnCk(flg) s> Zn 2 *(aq) + 2C T(aq) 

(b) HN0 3 (flg) » H *(aq) + N0 3 faq) 4.7 AX é um não-ele- 

trólito, AY é um eletrólito fraco e AZ é um eletrólito for- 
te. 4.9 Moléculas de HCHO z , íons ET e íons CHOÇ; 
HCH0 2 (flg) v H *(aq) + CH0 2 (aq) 4.11 (a) Solúvel (b) in- 

solúvel (c) solúvel (d) insolúvel (e) solúvel 

4.13 (a) Na 2 C0 3 («g) + 2AgN0 3 (flq) » 

Ag 2 C0 3 (s) + 2NaN0 3 (aç) (b) Não ocorre precipitado 

(c) FeSO faq) + Pb(N0 3 ) 2 (aí?) * PbS0 4 (s) + Fe(NO 3 ) 2 (aq) 

4.15 (a) 2Na>í7) + CO 2 - (aq) + Mg 2 \aq) + SO 2 ,- (aq) > 

MgC0 3 (s) + 2Na faq) + SO 2 f(aq) 

Mg ''(aq) + CO 3 2 (aq) > MgC0 3 (s) 

(b) Pb 2 *(aq) + 2NO, (aq) + 2Na 4 (íw) + S 2 (aq) 

PbS(s) + 2Na faq) + 2N0 3 (aq) 

Pb 2 faq) + S 2 -(aq) » PbS(s) 

(c) 6NH4 (aq) + 2PO 3 f(aq) + 3Ca 2 faq) + 6CT(aq) -> 

Ca 3 (P0 4 ) 2 (s) + 6NH4 (aq) + 6CT(aq) 

3Ca 2 faq) + ZPOf (aq) -> Ca 3 (P0 4 ) 2 (s) 

4.17 A solução deve conter Ba 2+ . Ela poderia conter K + e Ba 24 
juntos, mas, como estamos lidando com um sal único, supo- 
mos que somente Ba 2+ está presente. 4.19 A solução que for- 
ma um precipitado com H 2 S0 4 (flg) é Pb(N0 3 ) 2 (flíj); a outra é 
Mg(N0 3 ) 2 (og). 4.21 (a) Um ácido monoprótico tem um H ioni- 
zável (ácido), enquanto um ácido diprótico tem dois. (b) Um áci- 
do forte é completamente ionizado em solução aquosa, ao 
passo que somente uma fração das moléculas de ácido fraco 
são ionizadas, (c) Um ácido é um doador de H + , e uma base, um 
receptor de H + . 4.23 (a) Acido forte (b) ácido fraco (c) base 
fraca (d) base forte 4.25 (a) Acido, mistura de íons e molécu- 
las (eletrólito fraco) (b) nenhum dos anteriores, unicamente 
como moléculas (não-eletrólito) (c) sal, unicamente como íons 
(eletrólito forte) (d) base, unicamente como íons (eletrólito 
forte) 4.27 (a) H 2 SQ 3 , eletrólito fraco (b) C 2 H 5 OH, não-eletró- 


lito (c) NH 3 , eletrólito fraco (d) KC10 3 , eletrólito forte (e) 
Cu(N 0 3 ) 2 , eletrólito forte 

4.29 (a) 2HBr(s^) + Ca^H),^) » CaBr faq) + 2H,0(/) 

H faq) + Off(a 9 ) > H 2 O(0 

(b) Cu(OH) 2 (s) + 2HC10 4 (flíj) » Cu(C10 4 ) 2 (í7íj) + 2H 2 0(/) 

Cu(OH),(s) + 2H faq) » 2H,0(Z) + Cvffaq) 

(c) A1(OH) 3 (s) + 3HN0 3 (a^) — ^ A1(N0 3 ) 3 (a^) + 3H 2 0(Z) 

A1(OH) 3 (s) + 3H faq) 3H 2 0(/) + Affaq) 

4.31 (a) CdS(s) + H 2 S0 4 (fl^) — ^ CdSOfaq) + H 2 Sfe) 

CdS(s) + 2H faq) — > H 2 S(g) + Cd 24 ^) 

(b) MgC0 3 (s) + 2HC1 O faq) > 

Mg(C10 X(aq) + H 2 0(/) + COfg); 

MgC0 3 (s) + 2H faq) > H 2 0(/) + C0 2 fe) + Mg 2 faq) 

4.33 (a) FeO(s) + 2H faq) > H 2 0(/) + F efaq) 

(b) NiO(s) + 2H 4 (aq) » H 2 0(/) + Ni 2 *(aq) 4.35 (a) Em termos 

de transferência de elétron, a oxidação é a perda de elétrons por 
uma substância, e a redução é o ganho de elétrons, (b) Em rela- 
ção aos números de oxidação, quando uma substância é oxi- 
dada, seu número de oxidação aumenta. Quando uma 
substância é reduzida, seu número de oxidação dimi- 
nui. 4.37 Os metais oxidáveis mais facilmente estão perto da 
base dos grupos no lado esquerdo da tabela, especialmente 
dos grupos 1 A e 2A. Os metais oxidáveis menos facilmente es- 
tão na parte mais baixa, à direita dos metais de transição, em 
particular aqueles próximos à base dos grupos 8B e 1B. 

4.39 (a) +6 (b) +4 (c) +7 (d) +1 (e) 0 (f) -1 
4.41 (a) Ni -> Ni 24 , o Ni é oxidado; Cl 2 -> 2CI , Cl é redu- 
zido (b) Fe 24 » Fe, Fé é reduzido; Al » Al 34 , Al é oxida- 
do (c) Cl 2 > 2CP, Cl é reduzido; 21“ -> I 2 , 1 é oxidado (d) 

S 2 “ > S0 4 2- , S é oxidado; H 2 0 2 > H 2 Õ; O é reduzi- 
do 4.43 (a) Mn(s) + H 2 S0 4 (fl£/) » MnS0 4 (aç) + H,(g); 

Mn(s) + 2Hf aq) » Mn 2 *(aq) + H 2 (g) 

(b) 2Cr(s) + 6HBr (aq) -> ICrBrfaq) + 3H,(g) 

2Cr(s) + 6H faq) > 2Cr 3 faq) + 3H 2 fe) 

(c) Sn(s) + 2HCl(fl^) > SnCl 2 (flí/) + H 2 (g) 

Sn(s) + 2H faq) > Sn 2 *(aq) + H 2 (g) 

(d) 2Al(s) + 6HCHO 2 (aq) » 2Al(CH0 2 ) 3 (fl^) + 3H 2 (g) 

2Al(s) + ÓHCHOfaq) > 2 Al 3 faq) + ÓCHO-^) + 3H,(g) 

4.45 (a) 2Al(s) + 3 NíC1 2 (ííí|) » lAlClfaq) + 3Ni(s) (b) não 

ocorre reação (c) 2Cr(s) + 3MSO faq) > Cr 2 (SO ffaq) + 

3Ni(s) (d) Mn(s) + 2HBr(íi^) > MnBr 2 (íz^) + H 2 (g) 

(e) H 2 (g) + CuCl 2 (ag) > Cu(s) + 2HC1 (aq) 

4.47 (a) i. Zn(s) + Cd 2 *(aq) -> Cd(s) + Zn 1 *(aq); ii. Cd(s) + 

Ni 24 (flí^) > Ni(s) + Cd 2 *(aq) (b) Cd está entre Zn e Ni na sé- 

rie de atividades, (c) Coloque uma lâmina de ferro em 
CdClfaq). Se Cd(s) for depositado, Cd é menos ativo do que 
Fe; se não houver reação, Cd é mais ativo do que Fe. Faça o 
mesmo teste com Co se Cd for menos ativo que Fe ou com Cr 
se Cd for mais ativo do que Fe. 4.49 (a) Intensiva; a proporção 
da quantidade de soluto para a quantidade total de solução é 
a mesma, não importando quanto de solução esteja presente, 
(b) O termo 0,50 mol de HCl define uma quantidade (símbolo 
de aproximadamente 18 g) da substância pura HCl. O termo 
0,50 mol/L de HCl é uma razão; ela indica que há 0,50 mol de 
soluto HCl em 1,0 litro de solução. 4.51 (a) 0,0863 mol/L de 
NH 4 C1 (b) 0,0770 mol de HN0 3 (c) 83,3 mL de 1,50 mol/L de 
KOH 4.53 (a) 4,46 g de KBr (b) 0,145 mol/L de Ca(N0 3 ) 2 (c) 
20,3 mL de 1,50 mol/L de Na 3 P0 4 4.55 (a) 0,15 mol/L de 
K 2 Cr0 4 tem a concentração mais alta de K 4 . (b) 30,0 mL de 
0,15 mol/L de K,Cr0 4 tem mais íons K 4 . 4.57 (a) 0,14 mol/L 
de Na 4 , 0,14 mol/L de OH“ (b) 0,25 mol/L de Ca 24 , 0,50 mol/L 
de Br“ (c) 0,25 mol/L de CH 3 OH (d) 0,067 mol/L de K 4 , 0,067 


Respostas a exercícios selecionados 
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mol/L de C10 3 , 0,13 mol/L de Na + , 0,067 mol/L de 
SO/“ 4.59 (a) 1,69 mL de 14,8 mol/L de NH 3 (b) 0,592 mol/L 
de NH, 4.61 (a) Adicione 6,42 g de a um balão volu- 

métrico de 125 mL, dissolva um pequeno volume de água 
dentro e adicione água até a marca no gargalo do balão. Agite 
completamente para se certificar de uma mistura total, (b) 
Enxágüe completamente, limpe e encha uma bureta de 50 mL 
com 1,50 mol/L de C 12 H 22 O n . Despeje 26,7 mL dessa solução 
em um balão volumétrico de 400 mL, adicione água até a mar- 
ca e misture completamente. 4.63 1,398 mol/L de 
HC 2 H,0 2 4.65 0,117 g de NaCl 4.67 (a) 38,0 mL de 0,115 
mol/L de HC10 4 (b) 769 mL de 0,128 mol/L de HC1 (c) 0,408 
mol/L de AgN0 3 (d) 0,275 g de KOH 4.69 27 g de 
NaHC0 3 4.71 1,22 x 10 2 mol/L de solução de Ca(OH) 2 ; a so- 
lubilidade de Ca(OH) 2 é 0,0904 g em 100 mL de solução. 4.73 

(a) NiS0 4 (flí?) + 2KOH (aq) > Ni(OH) 2 (s) + K,SO \(aq) (b) 

Ni(OH), (c) KOH é o reagente limitante. (d) 0,927 g de 
Ni(OH) 2 (e) 0,0667 mol/L de Ni 2 *(aq), 0,0667 mol/L de K *(aq), 
0,100 mol/L de SO i(aq) 4.75 91,40% de Mg(OH) 2 4.77 O 
precipitado é CdS(s). Na *(aq) e NO ~(aq) são íons espectadores 
e permanecem em solução, junto com quaisquer íons em ex- 
cesso de reagente. A equação iônica líquida é Cd 2 *(aq) + S 2 ~(aq) 
* CdS(s). 

4.80 (a) A1(OH) 3 (s) + 3H *(aq) > Al 3 *(aq) + 3H„O(0 

(b) Mg(OH) 2 (s) + 2H *(aq) * Mg 1 * (aq) + 2H 2 0 (/) 

(c) MgC0 3 (s) + 2H *{aq) » Mg 1 * (aq) + H 2 0(/) + C0 2 fe) 

(d) NaAl(C0 3 )(0H) 2 (s) + 4H *(aq) > 

Na *(aq) + Af*(aq) + 3H 2 0(/) + C0 2 (g) 

(e) CaC0 3 (s) + 2H *(aq) -> Ca 2 *(aq) + H 2 0(f) + C0 2 (g) 

4.83 (a) Não ocorre reação (b) Zn(s) + Pb 2 *(aq) > Zn 2 *(aq) + 

Pb(s) (c) não ocorre reação (d) Zn(s) + F e 2 *(aq) » Zn 2 *(aq) + 

Fe(s) (e) Zn(s) + Cu 2 *{aq) > Zn 2 *{aq) + Cu(s) (f) não ocorre 

reação 4.86 1,70 mol/L de KBr 4.89 30 mols de Na + 4.91 
0,368 mol/L de H 2 0 2 4.93 1,81 x 10 19 íons de Na 9 4.96 

5.1 x 10 3 kg de Na 2 CÕ 3 4.99 0,233 mol/L de CL 4.102 (a) +5 
(b) arsenato de prata (c) 5,22% de As 

Capítulo 5 

5.1 Um objeto pode possuir energia em virtude de seu movi- 
mento ou posição. A energia cinética depende da massa do 
objeto e de sua velocidade. A energia potencial depende da 
posição do objeto em relação ao corpo com o qual ele intera- 
ge. 5.3 (a) 84 J (b) 20 cal (c) Quando a bola atinge a areia, sua 
velocidade (e conseqüentemente sua energia cinética) cai para 
zero. Grande parte da energia cinética é transferida para a areia, 
que se deforma quando a bola aterrissa. Parte da energia é li- 
berada como calor pela fricção entre a bola e a areia. 5.5 1 Btu = 
1.054 J 5.7 2,1 x 10 3 kcal 5.9 Quando a bala levanta contra a 
força da gravidade, a energia cinética fornecida pelo revólver 
de ar é transformada em energia potencial. Quando toda a 
energia cinética for transformada em energia potencial (ou 
perda como calor por fricção), a bala pára de subir e cai à Ter- 
ra. Em princípio, se energia cinética suficiente pudesse ser for- 
necida para a bala, ela poderia escapar da força de gravidade e 
mover-se para o espaço. Para um revólver de ar e uma bala, 
isto é praticamente impossível. 5.11 (a) O sistema é a parte 
bem definida do universo cujas alterações de energia estão 
sendo estudadas, (b) Um sistema fechado pode trocar calor, 
mas não massa, com sua vizinhança. 5.13 (a) Trabalho é uma 
força aplicada sobre uma distância, (b) A quantidade de traba- 
lho executado é a ordem de grandeza da força vezes a distân- 
cia sobre a qual ela é aplicada. w=f xd. 5.15 (a) Gravidade; o 
trabalho é realizado uma vez que a força da gravidade é opos- 


ta e o lápis é levantado, (b) Força mecânica; o trabalho é reali- 
zado uma vez que a força da mola comprimida é oposta quan- 
do a mola é comprimida por certa distância. 5.17 (a) Em 
qualquer alteração física ou química, a energia não pode ser 
criada nem destruída; a energia é conservada, (b) A energia in- 
terna ( E ) de um sistema é a soma de todas as energias cinética e 
potencial dos componentes do sistema, (c) A energia interna 
aumenta quando o trabalho é realizado no sistema e quando o 
calor é transferido ao sistema. 

5.19 (a) A E = -152 kj, exotérmico (b) AE = +0,75 kj, endotérmi- 
co (c) AE = +14,0 kj, endotérmico 5.21 (a) O sistema (iii) é en- 
dotérmico. (b) AE < 0 para o sistema (iii). (c) AE > 0 para os 
sistemas (i) e (ii). 5.23 (a) Como pouco ou nenhum trabalho é 
realizado pelo sistema no caso (2), o gás absorverá a maior 
parte da energia como calor; o gás do caso (2) terá a tempera- 
tura mais alta. (b) No caso (2) zv » 0 e q ~ 100 J. No caso (1), 
uma quantidade significativa de energia será usada para rea- 
lizar trabalho na vizinhança (-zv), mas parte será absorvida 
como calor (+q). (c) AE é maior para o caso (2) porque todos 
100 J aumentam a energia interna do sistema, em vez de uma 
parte da energia realizar trabalho na vizinhança. 5.25 (a) 
Uma função de estado é a propriedade que depende apenas do 
estado físico (pressão temperatura etc.) do sistema, e não do 
caminho usado para chegar ao estado atual, (b) Energia inter- 
na é uma função de estado; trabalho não é uma função de esta- 
do. (c) Temperatura é uma função de estado; não importando 
quão quente ou fria a amostra estava, a temperatura depende 
unicamente de sua condição presente. 5.27 (a) Para os mui- 
tos processos que ocorrem à pressão atmosférica constante, a 
variação de entalpia é uma medida significativa da variação 
de energia associada ao processo, (b) Somente sob condições 
de pressão constante o AEf para o processo é igual ao calor 
transferido durante o processo, (c) O processo é exotérmico. 

5.29 (a) HC 2 H 3 0 2 (/) + 2 0 2 (g) > 2H 2 0(f) + 2C 0 2 (g), 

AH = -871,7 kj 


(b) HC 2 H 3 0 2 (f) + 20 2 (g) 


AH 


-871,7 kj 


t 

2H 2 0(1) + 2C0 2 (g) 


5.31 O reagente, 2Cl(g), tem a entalpia mais alta. 

5.33 (a) Exotérmica (b) -59 kj de calor transferido (c) 6,43 g de 
MgO produzidos (d) +112 kj de calor absorvido 5.35 (a) 
-35,4 kj (b) -0,759 kj (c) +12,3 J 5.37 A pressão constante, AE = 
AH - PAV. Os valores tanto de P quanto de AV ou T e de An 
precisam ser conhecidos para calcular AE a partir de 
AH. 5.39 AE = -125 kj, AH = -89 kj 5.41 (a) AEf = +726,5 kj 
(b) AEf = -1.453 kj (c) A reação exotérmica direta é mais prová- 
vel de ser termodinamicamente favorecida, (d) A vaporização 
é endotérmica. Se o produto fosse H 2 0(g), a reação seria mais 
endotérmica e teria AEf menos negativo. 5.43 (a) J /°C ou J/K 
(b) J g- 1 “C -1 ou J g 1 K 1 5.45 (a) 4,184 J g~ ] KT 1 (b) 774 J/°C (c) 
904 kj 5.47 3,47 xl0 4 J 

5.49 AH = -45,7 kj/mol de NaOH 5.51 AE = -25,5 kj/g de 
C„H 4 0 2 ou -2,75 x 10 3 kj/mol de C 6 H 4 0 2 
5.53 (a) A capacidade de calor do calorímetro completo = 
14,4 J g~ 3 K" 1 (b) 5,40 °C 5.55 Se uma reação pode ser descrita 
como uma série de etapas, o AH para a reação é a soma das va- 
riações de entalpia para cada etapa. Desde que possamos des- 
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crever um caminho onde o AH para cada etapa seja conhecido, 
o AH para qualquer processo pode ser calculado. 

5.57 (a) AH = +90 kj 


(b) 


C 


AH = +60 kj 

B 

AH = +30 kj 


AH = +90 kj 


A 


O processo de A formando C pode ser descrito como A for- 
mando B e B formando C. 5.59 AH = -1.300,0 kj 5.61 AH = 
-2,49 x 10 3 kj 5.63 (a) As condições padrão para variações de 
entalpia são P = 1 atm e alguma temperatura comum, normal- 
mente 298 K. (b) Entalpia deformação é a variação de entalpia 
que ocorre quando um composto é formado a partir de seus 
elementos componentes, (c) Entalpia deformação padrão A H° é 
a variação de entalpia que acompanha a formação de um mol 
de uma substância dos elementos em seus estados pa- 
drão. 5.65 Sim, ainda seria possível ter tabelas de entalpias 
padrão de formação como a Tabela 5.3. Entalpias de formação 
padrão são a diferença de entalpia líquida entre um composto 
e seus elementos componentes em seus estados padrão. Não 
importando o valor da entalpia de formação dos elementos, a 
ordem de grandeza da diferença nas entalpias deve ser a mes- 
ma (supondo que a mesma reação seja estequiométrica). 

5.67 (a) íN 2 (£) + |H 2 (g) > NH 3 {g), A H° = -46,19 kj 

(b) iS.Cs) + 0 2 (g) * SOM A H°= -296,9 kj 

(c) Rb(s) + iCl 2 fe) + §0 2 (g) » RbC10 3 (s), AH ° = -392,4 kj 

(d) N 2 (s) + 2H 2 fe) + |0 2 fe) -> NH 4 N0 3 (s), 

AH ° = -365,6 kj 5.69 A H° = -847,6 kj 

5.71 (a) AH° = -196,6 kj (b) A H°= 37,1 kj 

(c) AH°= -556,7 kj (d) AH°= -68,3 kj 
5.73 A H°= -248 kj 5.75 AH°= -924,8 kj 

5.77 (a) C 8 H 18 (/) + fO a (g) * 8C0 2 fe) + 9H 2 Ofe), 

AH = -5.069 kj (b) 8C(s, gr) + 9H 2 fe) * C 8 H 18 (/) 

(c) AH ° = -255 kj 5.79 (a) O calor de combustão é a quantidade 

de calor produzido quando um grama de uma substância 
(combustível) entra em combustão, (b) Glicose, C 6 H 12 0 6 , é o 
açúcar do sangue. Sua importância deve-se ao fato de a glicose 
ser o combustível que é carregado pelo sangue para as células 
e entrar em combustão para produzir energia no corpo, (c) 5 g 
de gordura 5.81 104 ou 1 x 10 2 Cal/ porção 5.83 59,7 Cal 5.85 

(a) A H comb = -1.850 kj/mol de C 3 H 4 , -1.926 kj/mol de C 3 H 6 , 
-2044 kj/mol de C 3 H 8 (b) A H comb = - 4,61 x 10 4 kj/kg de C 3 H 4 , 
- 4,58 x 10 4 kj/kg de C 3 H 6 - 4,635 x 10 4 kj/kg de C 3 H 8 (c) Essas 
três substâncias produzem aproximadamente quantidades 
idênticas de calor por unidade de massa, mas o propano é 
marginalmente mais alto do que as outras duas. 5.87 (a) 
469,4 m/s (b) 5,124 x 10~ 21 J (c) 3,086 kj / mol 5.90 A reação es- 
pontânea do airbag é provavelmente exotérmica, com -AH e, 
portanto, -q. Quando o airbag infla, trabalho é realizado pelo 
sistema, portanto, o sinal de w também é negativo. 5.93 (a) 
q = 0,w>0,AE>0 (b) O sinal de q é negativo. As mudanças em 
estado descritas em ambos os casos são idênticas. AE é o mes- 


mo nos dois casos, mas a distribuição de energia transferida 
como o trabalho ou o calor é diferente nos dois cenários. 5.96 

1.8 x 10 4 ou 18.000 tijolos 

5.100 (a, b) CH 4 (g) + 0 2 (g) > C(s) + 2H 2 0(/), 

A H° = -496,9 kj; CH 4 fe) + §0 2 fe) > COfe) + 2H 2 0(/), 

AH° = -607,4 kj; CH 4 fe) + 20 2 (g) -> C0 2 (g) + 2H 2 0(/), 

AH° = -890,4 kj (c) Supondo que O 2 (g) esteja presente em ex- 
cesso, a reação que produz C0 2 (g) tem o AH mais negativo por 
mol de CH 4 queimado e, portanto, os produtos mais termodi- 
namicamente estáveis. 5.103 1,3-butadieno: (a) AH = -2.543,4 
kj / mol de C 4 H 6 (b) 47 kj/g (c) 11,18% de H; 1-buteno: (a) AH = 
-2.718,5 kj/mol de C 4 H 8 (b) 48 kj/g (c) 14,37% de H; n-butano: 

(a) AH= -2.878,5 kj/mol de C 4 H 10 (b) 50 kj/g (c) 17,34% de H 

(d) Conforme a porcentagem em massa de H aumenta, o calor 
de combustão (kj/g) do hidrocarboneto também aumenta, 
dado o mesmo número de átomos de C. Um gráfico dos dados 
sugere que a porcentagem em massa de H e o calor de com- 
bustão são diretamente proporcionais quando o número de 
átomos de C for constante. 5.107 (a) 1,479 x 1CT IS J/molécula 

(b) 1 x IO 15 J/fóton. O raio X tem aproximadamente 1.000 ve- 
zes mais energia do que o que é produzido pela combustão 
de 1 molécula de CH 4 (g). 5.111 (a) 3,18 g de Cu (b) Cu(OH) 2 

(c) CuS Ofaq) + 2KOH (aq) > Cu(OH) 2 (s) + K 2 S0 4 H), 

Cu 2 \aq) + 20H (aq) > Cu(OH) 2 (s) (d) AH = -52 kj 

Capítulo 6 

6.1 (a) Metros (b) l/segundos (c) metros/segundo 6.3 (a) 
Verdadeira (b) Falsa. A freqüência da radiação diminui com o 
aumento do comprimento de onda. (c) Falsa. A luz ultraviole- 
ta tem comprimentos de onda menores do que a luz visível. 

(d) Falsa. A radiação eletromagnética e as ondas sonoras mo- 
vem-se com diferentes velocidades. 6.5 Comprimento de onda 
de raios X < ultravioleta < luz verde < luz vermelha < infraver- 
melho < ondas de rádio 6.7 (a) 6,63 x 10 20 s~' (b) 1,18 x KT 8 m 
(c) nenhuma das duas é visível (d) 2,25 x 10 6 m 

6.9 6,88 x 10 14 s _I ; azul 6.11 (a) Quantização significa que a ener- 
gia só pode ser absorvida ou emitida em quantidades específi- 
cas ou em múltiplos dessas quantidades. Essa quantidade 
mínima de energia é igual a uma constante vezes a freqüência 
da radiação absorvida ou emitida; E = hv. (b) Em atividades 
cotidianas, objetos macroscópicos como nossos corpos ga- 
nham e perdem quantidades totais de energia bem maiores 
do que um único quantum hv. O ganho ou a perda do relativa- 
mente minúsculo quantum de energia não são notados. 6.13 
(a) 2,45 x 10“ 19 J (b) 1,80 x 10 20 J (c) 25,3 nm; ultravioleta 6.15 
(a) X = 3,3 pm, E = 6,0 x 10~ 2 ° J; E = 0,154 /rm, E = 1,29 x 10~ 15 J (b) O 
fóton de 3,3 fim está na região do infravermelho e o fóton de 
0,154 nm está na região dos raios X; o fóton do raio X tem a 
maior energia. 6.17 (a) 6,11 x 10 1 ’ J/fóton (b) 368 kj/mol (c) 
1,64 x 10 15 fótons 6.19 8,1 x 10 16 fótons/s 

6.21 (a) = 7,22 x 10~ 19 J (b) X = 275 nm (c) E 120 = 1,66 x 10~ 18 J. 

A energia em excesso do fóton de 120 nm é convertida na 
energia cinética do elétron emitido. E c = 9,3 x 10~ 19 J / elé- 
tron. 6.23 Quando aplicada a átomos, a idéia de energias 
quantizadas significa que apenas certos valores de AE são per- 
mitidos. Estes são representados pelas linhas no espectro de 
emissão de átomos excitados. 6.25 (a) Emitida (b) absorvida 
(c) emitida 6.27 E 2 = -5,45 x 10~ 19 J; E 6 = - 0,606 x 10~ 19 J; AE = 
4,84 x 10~ 19 J; X = 410 nm, visível, violeta 6.29 (a) Apenas li- 
nhas com n f = 2 representam valores de AE e comprimentos de 
onda que ficam na porção visível do espectro. Linhas com n, = 
1 têm comprimentos de onda menores e linhas com n f > 2 têm 
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comprimentos de onda maiores do que a radiação visível, (b) 
n t = 3, n f =2;X = 6,56 x 1CT 7 m; essa é a linha vermelha a 656 nm; 
h.= 4, n f = 2; X = 4,86 x 1CT 7 m; esta é a linha azul a 486 nm; h. = 5, 
n f =2;X = 4,34 x 1(T 7 m; esta é a linha violeta a 434 nm. 6.31 (a) 
Região ultravioleta (b) n t = 6, n f = 1 6.33 (a) X = 5,6 x 1(T 37 m; 

(b) X = 2,65 x 1CT 34 m (c) X = 2,3 x 1CT 13 m 6.35 4,14 x 10 3 
m/s 6.37 (a) Àx >4 x lCT 27 m (b) Ax = 3 x 1(T 10 m 6.39 O mo- 
delo de Bohr afirma com 100% de certeza que o elétron no hi- 
drogênio pode ser encontrado a 0,53 A do núcleo. O modelo da 
mecânica quântica é um modelo estatístico que afirma a proba- 
bilidade de se encontrar o elétron em certas regiões em volta do 
núcleo. Enquanto 0,53 A é o raio com a maior probabilidade, 
essa probabilidade é sempre menor do que 100%. 6.41 (a) « = 4, / = 
3, 2, 1, 0 (b) l = 2, m, = -2, -1, 0, 1, 2 6.43 (a) 3 p: n = 3, l = 1 (b) 

2s: n = 2, l = 0 (c) 4/: n = 4, l = 3 (d) 5d: n = 5,1 = 2 6.45 (a) im- 
possível, lp (b) possível (c) possível (d) impossível, 2d 



6.49 (a) Os orbitais ls e 2s do átomo de hidrogênio têm a mes- 
ma forma esférica total, mas o orbital 2s tem uma extensão ra- 
dial maior e um nó a mais do que o orbital ls. (b) Um único 
orbital 2 p é direcional em que sua densidade de elétron é con- 
centrada ao longo de um dos três eixos cartesianos do átomo. 
O orbital d 2 2 tem densidade de elétron ao longo dos eixos x 
e y, enquantõ v o orbital p x tem densidade somente ao longo do 
eixo x. (c) A distância média de um elétron ao núcleo em um 
orbital 3s é maior do que para um elétron em um orbital 2s. (d) 
ls < 2p < 3d < 4/< 6s 6.51 (a) No átomo de hidrogênio, orbitais 
com o mesmo número quântico principal, n, têm a mesma 
energia, (b) Em um átomo com muitos elétrons (átomo polie- 
letrônico), para um dado valor de n, a energia do orbital au- 
menta com o aumento do valor de l: s < p < d <f 6.53 (a) + \,-\ 
(b) um ímã com forte campo magnético não homogêneo (c) 
eles devem ter valores de m s diferentes; o princípio de exclu- 
são de Pauli 6.55 (a) 10 (b) 2 (c) 6 (d) 14 6.57 (a) Cada quadrí- 

cula representa um orbital, (b) O spin do elétron é representado 
pelo sentido das semiflechas. (c) Não. Em Be, não há elétrons 
nos subníveis que têm orbitais degenerados, de forma que a 
regra de Hund não é usada. 6.59 (a) Cs, ]Xe]6s’ (b) Ni, 
[Ar]4s 2 3d 8 (c) Se, [Ar]4s 2 3d I0 4p 4 (d) Cd, [Kr]5s 2 4d 10 (e) Ac, [Rn] 
7s 2 6d' (f) Pb, [Xe]6s 2 4/ 14 5d“6p 2 


6.61 


(a) 

S 

|f | 

ii 

1 1 1 1 1 


3s 


3 V 

(b) 

Sr 

DD 





5s 



(c) 

Fe 

11 

ii 

| 1 | 1 1 1 | 1 | 


4 s 


3 d 

(d) 

Zr 

In I 

1 1 

| 1 | 


5s 4rf 

(e) Sb QT [ U 1 11 1 11 1 11 1 f~| | 1 | 1 | 1 

5s 4d 5 p 

(f) u |T| | i 1 1 1 1 | | | | | pf 


7s 5/ 6 d 


(a) 2 elétrons desemparelhados (b) 0 elétrons desemparelha- 
dos (c) 4 elétrons desemparelhados (d) 2 elétrons desempare- 
lhados (e) 3 elétrons desemparelhados (f) 4 elétrons 
desemparelhados 6.63 (a) Mg (b) Al (c) Cr (d) Te 6.65 (a) O 
quinto elétron preencheria o subnível 2 p antes do 3s. (b) O cer- 
ne é [He], ou a configuração eletrônica mais externa deveria 
ser 3s 2 3 p 3 . (c) O subnível 3 p seria preenchido antes do 
3 d. 6.67 X A = 3,6 x KT 8 m, X B = 8,0 x IO -8 m (b) v A = 8,4 x 10 15 s _1 , 
v B = 3,7 x 10 15 s 1 (c) A, ultravioleta; B, ultravioleta 6.69 46,7 
min 6.71 1,6 x 10 IS fótons 6.73 3,6 x lCf fótons/s, 13 x ÍCT 12 J/ s 
6.75 (a) A radiação do sol é um espectro contínuo. Quando 
átomos gasosos na atmosfera solar são expostos a essa radia- 
ção, os elétrons nesses átomos mudam de seu estado funda- 
mental para um de vários estados excitados permitidos. 
Assim, as linhas escuras são os comprimentos de onda que 
correspondem às mudanças de energia permitidas em átomos 
da atmosfera solar. O backgrowid contínuo representa todos os 
outros comprimentos de ondas da radiação solar, (b) O cien- 
tista deve registrar o espectro de absorção do neônio puro ou 
outros elementos de interesse. As linhas pretas devem apare- 
cer nos mesmos comprimentos de onda, não importando a 
fonte de neônio. 6.77 v = 1,02 x 10 7 m/s 6.79 (a) / (b) n e 1 (c) 
m s (d) m, 6.81 (a) 1 (b) 3 (c) 5 (d) 9 6.83 (a) O plano xy, onde 
z = 0 (b) Os planos yz e xz, onde x = 0 e y = 0 (c) os planos que 
cortam os eixos x e y e contêm o eixo z, onde x 2 - y 2 = 0 6.85 
Mt, [Rn] 7s 2 5/“6íf 6.87 1,7 x 10 28 fótons 

Capítulo 7 

7.1 Mendeleev colocou elementos com propriedades quími- 
cas físicas similares dentro de uma família ou coluna da tabe- 
la. Para os elementos não conhecidos, ele deixou espaços em 
branco. Ele previu propriedades para os 'espaços em branco' 
com base nas propriedades de outros elementos na família e 
em cada lado. 7.3 (a) Carga nuclear efetiva, Z é , é uma repre- 
sentação do campo elétrico médio sofrido por um único elé- 
tron. E o ambiente de média criado pelo núcleo e os outros 
elétrons na molécula, expresso como uma carga positiva líqui- 
da no núcleo, (b) Da esquerda para a direita em um período, a 
carga nuclear efetiva aumenta. 7.5 (a) K, 1+ (b) Br, 7+ 7.7 
Os elétrons n = 3 em Kr sofrem uma carga nuclear efetiva maior 
e conseqüentemente têm maior probabilidade de estar perto 
do núcleo. 7.9 Os raios atômicos são determinados pelas dis- 
tâncias entre átomos em situações variadas. Os raios de liga- 
ção são calculados pela separação internuclear de dois átomos 
unidos por uma ligação química. Os raios de Van der Waals 
são calculados pela separação internuclear entre dois átomos 
gasosos que colidem e se movimentam separadamente mas 
não se ligam. 7.11 1,44 A 7.13 A partir da soma dos raios 
atômicos, As — I = 2,54 A. Isso é bem próximo ao valor experi- 
mental de 2,55 Â. 7.15 (a) Diminui (b) aumenta (c) F < S < P < 
As 7.17 (a) Be < Mg < Ca (b) Br < Ge < Ga (c) Si < Al < TI 
7.19 (a) As repulsões eletrostáticas são reduzidas pela remo- 
ção de um elétron de um átomo neutro, a carga nuclear efetiva 
aumenta e o cátion é menor, (b) A repulsão eletrostática adicio- 
nal produzida pela adição de um elétron a um átomo neutro 
diminui a carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons de va- 
lência e aumenta o tamanho do ânion. (c) Descendo na coluna, 
os elétrons de valência estão mais distantes do núcleo e so- 
frem maior blindagem dos elétrons internos. A maior exten- 
são radial dos elétrons de valência excede o aumento em Z. 
7.21 A esfera azul é um metal; seu tamanho diminui em rea- 
ção, característica da mudança em raio quando um átomo de 
metal forma um cátion. A esfera vermelha é um não-metal; 
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seu tamanho aumenta em reação, característica da mudança 
em raio quando um átomo de não-metal forma um ânion. 7.23 

(a) Uma série isoeletrônica é um grupo de átomos ou íons que 
têm o mesmo número de elétrons, (b) (i) CL: Ar (ii) Se 2 ~ : Kr (iii) 
Mg 2+ : Ne 7.25 (a) Como o número de elétrons em uma série 
isoeletrônica é o mesmo, os efeitos de repulsão e de blinda- 
gem são normalmente similares para as diferentes partículas. 
A medida que Z aumenta, os elétrons de valência são mais 
fortemente atraídos pelo núcleo e o tamanho da partícula di- 
minui. (b) Um elétron 2 p em Na + 7.27 (a) Se < Se 2 ^ < Te 2 “ 

(b) Co 3+ < Fe 3+ < Fe 2+ 

(c) Ti 4+ < Sc 3+ < Ca (d) Be 2+ < Na + < Ne 

7.29 Te(g) > Te + (g) + e _ ; Te + (g) -> Te 2+ (g) + e; 

Te 2+ (g) > Te 3+ (g) + e~ 7.31 (a) De acordo com a lei de Cou- 

lomb, a energia de um elétron em um átomo é negativa. Para 
aumentar a energia do elétron e removê-lo do átomo, a ener- 
gia deve ser adicionada ao átomo. A energia de ionização, A L 
para este processo, é positiva, (b) F tem uma primeira energia 
de ionização maior que O porque F tem Z e[ maior e os elétrons 
mais externos em ambos os elementos estão aproximadamen- 
te à mesma distância do núcleo, (c) A segunda energia de ioni- 
zação de um elemento é maior do que a primeira porque mais 
energia é necessária para superar Z eí maior do cátion 1+ do 
que a do átomo neutro. 7.33 (a) Quanto menor o átomo, 
maior sua primeira energia de ionização (dos elementos não 
radioativos), (b) He tem a maior e Cs tem a menor primeira 
energia de ionização. 7.35 (a) Ne (b) Mg (c) Cr (d) Br (e) Ge 
7.37 (a) Sb 3+ , [Kr]5s 2 4d 10 (b) Ga + , [Ar]4s 2 3d 10 (c) P 3 ", [Ne]3s 2 3p ou 
[Ar] (d) Cr 3+ , [Ar]3d 3 (e) Zn 2+ , [Ar]3d 10 (f) Ag, [Kr]4d 10 
7.39 (a) Co 2+ , [Ar]3d 7 , 3 elétrons desemparelhados (b) In + , 
[Kr]5s 2 4d 10 , 0 elétron desemparelhado 7.41 Energia de ioni- 
zação: Se(g) *■ S e*(g) + e~; [Ar]4s 2 3d 10 4p 4 » 

[Ar]4s 2 3d 10 4p 3 ; afinidades eletrônicas: S e(g) + e~ » S e (g); 

[Ar] 4s 2 3d 10 4p 4 > [Ar] 4s 2 3d 10 4p 5 7.43 Li + le” » Li-; 

[He] 2s‘ -> [He]2s 2 ; Be + le~ » Be~; [He]2s 2 » 

[He]2s 2 2p\ A adição de um elétron a Li completa o subnível 2s. 
O elétron adicionado sofre praticamente a mesma carga nu- 
clear efetiva que o outro elétron de valência; há uma estabili- 
zação total e AL é negativo. Um elétron extra em Be ocuparia o 
subnível 2 p de maior energia. Esse elétron é blindado de toda 
a carga nuclear pelos elétrons 2s e não sofre uma estabilização 
em energia; AL é positivo. 7.45 Quanto menor a primeira ener- 
gia de ionização de um elemento, maior o caráter metálico da- 
quele elemento. 

7.47 (a) Li (b) Na (c) Sn (d) Al 7.49 Iônico: MgO, Li 2 0, Y 2 0 3 ; 
molecular: S0 2 , P 2 O s , N 2 0, Xe0 3 . Compostos iônicos são for- 
mados pela combinação de um metal e um não-metal; com- 
postos moleculares são formados por dois ou mais não- 
metais. 7.51 (a) Um óxido ácido dissolvido em água produz 
uma solução ácida; um óxido básico dissolvido em água pro- 
duz uma solução básica, (b) Óxidos de não-metais, como S0 3 , 
são ácidos; óxidos de metais, como CaO, são básicos. 

7.53 (a) BaO(s) + H 2 0(/) > Ba(OH \(aq) 

(b) LeO(s) + 2HC10 4 (ag) > be(CI0 4 )>í/) + H 2 0(/) 

(c) S0 3 (g) + H 2 0(/) > h 2 so 4 w) 

(d) C0 2 (g) + 2NaOH(fl í? ) » Na 2 C0 3 (flí/) + H 2 0(/) 

7.55 (a) Na, [Ne]3s 4 ; Mg, [Ne]3s 2 (b) Ao formarem íons, ambos 
adotam a configuração estável de Ne; Na perde um elétron e 
Mg perde dois elétrons para conseguir essa configuração, (c) 
A carga nuclear efetiva de Mg é maior, portanto sua energia 
de ionização é maior, (d) Mg é menos reativo porque tem uma 
energia de ionização mais alta. (e) O raio atômico de Mg é me- 


nor porque a carga nuclear efetiva é maior. 7.57 (a) Ca é mais 
reativo porque tem uma energia de ionização mais baixa do 
que Mg. (b) K é mais reativo porque tem uma energia de ioni- 
zação mais baixa do que Ca. 

7.59 (a) 2K(s) + Cl 2 (g) » 2KCl(s) 

(b) SrO(s) + H 2 O(0 > Sr(OH) 2 (flíj) 

(c) 4Li(s) + O 2 (g) > 2Lí z O(s) 

(d) 2Na(s) + S(/) > Na 2 S(s) 7.61 H, ls 1 ; Li, [He] 2s'; F, 

[He]2s 2 2p 5 . Como Li, H tem apenas um elétron de valência, e 
seu número de oxidação mais comum é +1. Como F, H neces- 
sita apenas de um elétron para adotar a configuração eletrôni- 
ca estável do gás nobre mais próximo; tanto H como F podem 
existir no estado de oxidação -1. 7.63 (a) F, [He] 2s 2 2p 5 ; Cl, 

[Ne]3s 2 3p 5 (b) F e Cl estão no mesmo grupo, e ambos adotam 
uma carga iônica de 1-. (c) Os elétrons de valência 2 p em F es- 
tão mais próximos do núcleo e mais fortemente seguros do 
que os elétrons 3 p de Cl, portanto a energia de ionização de F é 
maior, (a) A alta energia de ionização de F acoplada a uma afi- 
nidade eletrônica exotérmica relativamente grande o faz mais 
reativo do que Cl em relação a H,0. (e) Enquanto F tem apro- 
ximadamente a mesma carga nuclear efetiva que Cl, seu pe- 
queno raio atômico dá origem a grandes repulsões quando 
um elétron extra é adicionado, portanto a afinidade eletrônica 
de F como um todo é menos exotérmica do que a de Cl (f) Os 
elétrons de valência 2p em F estão mais próximos do núcleo, 
tornando o raio atômico menor do que o de Cl. 

7.65 Sob condições ambiente, os elementos do grupo 8A são 
todos gases extremamente não reativos, de forma que o nome 
'gases inertes' pareceu apropriado. E inapropriado uma vez 
que foi descoberto que tanto Xe quanto Kr reagem com subs- 
tâncias que têm forte tendência a remover elétrons, como F 2 . 

7.67 (a) 20 3 (g) » 30 2 (g) (b) Xe(g) + F 2 fe) » XeF 2 (g); 

Xe(g) + 2F 2 (g) » XeF 4 (s); Xe(g) + 3F 2 (g) -> XeF 6 (s); (c) 

S(s) + H 2 (g) > H 2 Sfe) (d) 2F 2 (g) + 2H 2 O(0 -> 4HF (aq) + 

O 2 (g) 7.69 (a) Te tem mais caráter metálico e é melhor condu- 

tor elétrico, (a) A temperatura ambiente, as moléculas de oxi- 
gênio são diatômicas e existem na fase de gás. As moléculas 
de enxofre são anéis de 8 membros e existem no estado sólido, 
(c) O cloro é geralmente mais reativo do que o bromo porque 
os átomos de Cl têm maior (mais exotérmica) afinidade eletrô- 
nica do que os átomos de Br. 7.71 Até Z = 83, há três instânci- 
as onde as massas atômicas são invertidas em relação aos 
números atômicos: Ar e K; Co e Ni; Te e I. Em cada caso o isó- 
topo mais abundante do elemento com o maior número atô- 
mico tem mais um próton, porém menos nêutrons do que o 
elemento com o menor número atômico. O menor número de 
nêutrons faz com que o elemento com o maior Z tenha massa 
atômica menor do que a esperada. 7.73 (a) Na (b) Si 3+ (c) Quan- 
to maior a carga nuclear efetiva sofrida por um elétron de va- 
lência, maior a energia de ionização para aquele elétron. De 
acordo com a Tabela 7.2, / 4 para Na é 496 kj/mol. 7 4 para Si é 
4.360 kj / mol. 7.76 (a) A distância Mo — F = 2,16 Á (b) A dis- 
tância S — F = 1,73 Â (c) A distância Cl — F = 1,70 Á 7.79 O 
subnível completo 4/ em Hf leva a uma maior mudança em Z e 
Z e( , indo de Zr para Hf do que indo de Y para La. Este maior 
aumento em Z el indo de Zr para Hf leva a um aumento menor 
no raio atômico do que indo de Y para La. 7.82 Energia de io- 
nização de F “: F (g) » F(g) + le~; afinidade eletrônica de F: 

F(g) + le“ *■ F"(g). Os dois processos são o inverso um do 

outro. As energias são iguais em módulo mas opostas em si- 
nal. I, (F ) = -L(F). 
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7-84 o, [He]2s 2 2p 4 

11 

| 11 | 1 | 1 | 


2s 

2 V 

0 2 % [He]2s 2 2p 6 = [Ne] 

11 

1 11 1 11 1 11 1 


2s 

2 V 


O 3 ', [Ne]3s' O terceiro elétron seria adicio- 

nado ao orbital 3s, que está 
mais longe do núcleo e mais 
fortemente blindado pelo cer- 
ne [Ne]. A atração total desse 
elétron 3s pelo núcleo do oxi- 
gênio não é grande o bastante 
para que O 3- seja uma partícu- 
la estável. 

7.86 (a) Os metais do grupo 2B têm subníveis (n - Y)d comple- 
tos. Um elétron adicional ocuparia um subnível np e seria subs- 
tancialmente blindado tanto por elétrons ns como ( n - 1 )d. Esse 
não é um estado de energia mais baixo do que o átomo neutro e 
um elétron livre, (b) Os elementos do grupo 1B têm a configu- 
ração eletrônica genérica ns'(n - l)d 10 . Um elétron adicional 
completaria o subnível ns e sofreria repulsão do outro elétron 
ns. Descendo no grupo, o tamanho do subnível ns aumenta e o 
efeito de repulsão diminui, sendo que a carga nuclear efetiva 
aumenta e as afinidades eletrônicas se tornam mais negativas. 
7.89 O, < Br, < K < Mg. 0 2 e Br 2 são não-metais apoiares. 0 2 , 
com massa molar bem menor, deve ter o ponto de fusão mais 
baixo. K e Mg são sólidos metálicos com pontos de fusão mais 
altos do que os dois não-metais. Como os metais alcalinos ter- 
rosos são tipicamente mais duros, mais densos, de maior pon- 
to de fusão que os metais alcalinos, Mg deve ter o ponto de 
fusão mais alto do grupo. Essa ordem de pontos de fusão é 
confirmada pelos dados nas tabelas 7.4, 7.5, 7.6 e 7.7. 7.91 A 

energia de ionização aumenta ao mover um quadro para a di- 
reita em uma linha horizontal da tabela, e diminui ao movê-lo 
para baixo em uma família. De forma semelhante, a massa 
atômica diminui ao mover um quadro para a direita e aumen- 
ta ao movê-lo para baixo. Assim, dois elementos como Li e Mg 
que estão relacionados diagonalmente tendem a ter energias 
de ionização e tamanhos atômicos similares, o que dá origem 
a algumas similaridades no comportamento químico. 7.94 O 
cloro e o bromo estão bem mais próximos em energia de ioni- 
zação e afinidade eletrônica do carbono do que estão dos me- 
tais. O carbono tem tendência muito maior do que um metal 
em manter seus elétrons e pelo menos alguma atração pelos 
elétrons de outros elementos. O carbono não é suscetível em 
formar um simples cátion, portanto os compostos de carbono 
e os halogêneos são moleculares, em vez de iônicos. 7.96 (a) 
Li, [He]2s 1 ; Z e( « 1+ (b) /, « 5,45 x 10 19 J/átomo « 328 kj/mol 
(c) O valor estimado de 328 kj / mol é menor do que o valor 
da Tabela 7.4 de 520 kj/mol. Nossa estimativa para Z e( foi 
um limite mais baixo; os elétrons de cerne [He] não blindam 
perfeitamente os elétrons 2s da carga nuclear, (d) Com base 
na energia de ionização experimental, Z rf = 1,26. Este valor é 
maior do que o calculado no item (a), o que é coerente com a 
explicação do item (c). 7.99 (a) Mg 3 N 2 (b) Mg 3 N 2 (s) + 3H,0(/) 

» 3MgO(s) + 2NH,(g); a força diretora é a produção de 

NH 3 (g) (c) 17% de Mg 3 N 2 (d) 3Mg(s) + 2NH 3 {g) > Mg 3 N 2 (s) + 

3H,(g). NH 3 é o reagente limitante e 0,46 g de H, sao formados. 

(e) A H° = -368,70 kj 


Capítulo 8 

8.1 (a) Os elétrons de valência são os que participam de liga- 
ções químicas. Isso normalmente significa os elétrons além da 
configuração de gás nobre de cerne do átomo, apesar de algu- 
mas vezes serem apenas os elétrons do nível mais externo, (b) 
Um átomo de nitrogênio tem 5 elétrons de valência, (c) O áto- 
mo (Si) tem 4 elétrons de valência. 

8.3 P, ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 3 . Um elétron 3s é um elétron de valência; 
um elétron 2s (ou ls) não é um elétron de valência. O elétron 
de valência 3s está envolvido em ligação química, enquanto o 
elétron que não é de valência 2s nem ls não está. 

8.5 (a) Ca- (b) :P- (c) :Ne: (d) -B- 


8.7 Mg + -O: 



8.9 K perde um único elétron de valência, enquanto Ca perde 
dois elétrons para conseguir um octeto completo. A remoção 
de um elétron do cerne de íC ou de Ca 2+ seria energeticamente 
desfavorável porque os elétrons mais internos são estabiliza- 
dos por uma forte atração eletrostática pelo núcleo. Mesmo 
uma grande energia de rede não é suficiente para promover a 
remoção de um elétron mais interno. 

8.11 (a) A1F 3 (b) K 2 S (c) Y 2 0 3 (d) Mg 3 N 2 8.13 (a) Sr 2+ , [Kr], con- 
figuração de gás nobre (b) Ti 2+ , [Ar]3d 2 (c) Se 2 ', [Ar]4s 2 3d 10 4p 6 = 
[Kr], configuração de gás nobre (d) Ni 2+ , [Ar]3cf (e) Br', 
[Ar]4s 2 3d 10 4p 6 = [Kr], configuração de gás nobre (f) Mn 3 *, 
[Ar]3d 4 8.15 (a) Energia de rede é a energia necessária para se- 
parar totalmente um mol de composto iônico sólido em seus 
íons gasosos, (b) A ordem de grandeza da energia de rede de- 
pende das ordens de grandeza das cargas dos dois íons, seus 
raios e o arranjo de íons na rede. 8.17 KF, 808 kj/mol; CaO, 
3.414 kj / mol; ScN, 7.547 kj / mol. As distâncias interiônicas nos 
três compostos são similares. Para compostos com separações 
iônicas similares, a energia de rede deve estar relacionada com 
o produto das cargas dos íons. As energias de rede mostradas 
anteriormente estão aproximadamente relacionadas como 
1:4:9. Pequenas variações devem-se às pequenas diferenças nas 
separações iônicas. 8.19 Uma vez que as cargas iônicas são as 
mesmas nos dois compostos, as separações KBr e CsCl devem 
ser aproximadamente iguais. 8.21 A grande energia atrativa 
entre Ca 2+ e O 2 ' contrariamente carregados mais do que com- 
pensa a energia necessária para formar Ca 2+ e O 2 ' a partir 
dos átomos neutros. 8.23 A energia de rede de RbCl(s) é 
+692 kj / mol. Esse valor é menor do que a energia de rede para 
NaCl porque Rb* tem maior raio iônico do que Na* e, portanto, 
não consegue aproximar-se de CL tanto quanto Na*. 8.25 (a) 
Uma ligação covalente é a ligação formada quando dois átomos 
compartilham um ou mais pares de elétrons, (b) A ligação iôni- 
ca em NaCl deve-se à forte atração eletrostática entre íons de 
Na* e de CL carregados contrariamente. A ligação covalente em 
Cl 2 deve-se ao compartilhamento de um par de elétrons por 
dois átomos neutros de cloro. 


8.27 :Cl-<jÇl- + :ÇL+jN: 


:Cl: 

.. I 

-> :C1— N: 


:Cl: 


8.29 (a) :Ò =0: (b) Uma ligação dupla é necessária porque 

não há elétrons suficientes para satisfazer a regra do octeto 
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Química: a ciência central 


com ligações simples e pares não compartilhados, (c) Quanto 
maior o número de pares de elétrons compartilhados entre 
dois átomos, menor a distância entre os átomos. Uma ligação 
dupla O = O é menor que uma ligação simples O — O. 8.31 
(a) Eletronegatividade é a habilidade de um átomo de atrair os 
elétrons para si em uma molécula, (b) A faixa de eletronegati- 
vidades na escala de Pauling é 0, 7-4,0. (c) O flúor é o elemento 
mais eletronegativo. (d) O césio é o elemento menos eletrone- 
gativo que não é radioativo. 8.33 (a) S (b) C (c) As (d) 
Mg 8.35 As ligações em (a), (b) e (d) são polares. O elemento 
mais eletronegativo em cada ligação polar é: (a) O (b) F (d) O 
8.37 (a) Uma molécula polar tem momento de dipolo mensu- 
rável enquanto uma molécula apoiar tem momento de dipolo 
líquido igual a zero. (b) Sim. Se X e Y tiverem eletronegativi- 
dades diferentes, a densidade eletrônica em torno do átomo 
mais eletronegativo será maior, produzindo uma separação 
de carga ou dipolo na molécula, (c) O momento de dipolo,^, é 
o produto do módulo das cargas separadas, Q, e a distância 
entre elas, r. fi = Qr. 8.39 A carga calculada em H e em F é 
0,41 e. 8.41 (a) Mn0 2 , iônico (b) Ga 2 S 3 , iônico (c) CoO, iônico 
(d) sulfeto de copper (I), iônico (e) trifluoreto de cloro, cova- 
lente (f) fluoreto de vanádio (V), iônico 

8.43 (a) H (b):C=0: (c) ; F — S — F = 

H— Si— H 

H 

: O : 

(d) :Õ — S — Õ — H (e) r=õ— ã— Ò:T 

" I •• 

: 0 : 

I 

H 


H H 


h y 

ÍT 

A\ 

Hs 

fl 

Í H 

Yv 



H' 




H H 


O conceito de ressonância afirma que a verdadeira descrição 
de ligação é algum híbrido ou mistura das duas estruturas de 
Lewis. A mistura mais óbvia dessas duas estruturas de resso- 
nância é uma molécula com seis ligações C — C equivalentes 
com comprimentos iguais, (b) Para que as seis ligações C — C 
no benzeno sejam equivalentes, cada uma deve ter algum ca- 
ráter de ligação dupla. Isto é, mais do que um par mas menos 
do que dois pares de elétrons estão envolvidos em cada liga- 
ção C — C. Esse modelo prevê um comprimento de ligação 
C — C uniforme que é menor do que uma ligação simples, mas 
maior do que uma ligação dupla. 8.53 (a) A regra do octeto 
afirma que átomos ganharão, perderão ou compartilharão 
elétrons até que estejam circundados por 8 elétrons de valên- 
cia. (b) A regra do octeto se aplica aos íons individuais em um 
composto iônico. Por exemplo, em MgCl 2 , Mg perde 2 e~ para 
se tornar Mg 2+ com a configuração eletrônica de Ne. Cada áto- 
mo de Cl ganha um elétron para formar CP com a configura- 
ção eletrônica de Ar. 8.55 As exceções mais comuns para a 
regra do octeto são moléculas com mais de 8 elétrons em volta 
de um ou mais átomos. 8.57 (a) C0 3 2 ~ tem três estruturas de 
ressonância, e todas obedecem à regra do octeto. 


:Õ: 

2- 

:Õ: 

2- 

:0: 


< > 

.^ c x. 

< > 

II 

• / C \ • 

b. 

0: 


O: .O. 


: P- -O. 


(f) H— N— Õ— H 


H 


8.45 (a) [:n=0:] + 

0 +1 


(c) 


-i 

:Õ: 

.. i .. 

-i:0— Cl— 0:-i 

- r - 

; 0 : 

-V 


:Ü: 

.. i .. 

(b) o:Cl — P — Cl:o 

\ / .. i+i 

:C1: 

b' 

+2 

(d) -1:Õ— Cl— Õ— H 

I 0 0 

: 0 : 

-í 


8.47 (a) [Õ=N— O:] < > [:Õ— N=Ü] 

(b) 0 3 é isoeletrônico com N0 2 “; ambos têm 18 elétrons de va- 
lência. (c) Como cada ligação N — O tem caráter parcial de li- 
gação dupla, o comprimento da ligação N — O em N0 2 deve 
ser menor do que em espécies com ligações simples formais 
N — O. 8.49 Quanto mais pares de elétrons compartilhados 
por dois átomos, menor a ligação. Conseqüentemente, os 
comprimentos da ligação C — O variam na ordem CO < C0 2 < 
CO, . 8.51 (a) Duas estruturas de Lewis igualmente válidas 

podem ser feitas para o benzeno. 


(b) 


H — B— H 

I 

H 

6 elétrons ao 
redor de B 


(C) I .. .... ..n 

10 elétrons 
ao redor 
de I central 


(d) ,p. (e) 

.. I .. 

:F— Ge— F: 

.. ! .. 

; F= 



12 elétrons 
ao redor de As 


8.59 (a) :ci — Be — Cl: ; esta estrutura viola a regra do octeto. 

0 0 b 

(b) Çl=Be=Cl « — * :ç) — Be = Cl « — * Çl=Be — Cl: 

+i -2 +i b" -2 +2 +2 -2 b‘ 

(c) Como cargas formais são minimizadas na estrutura que vio- 
la a regra do octeto, essa forma é provavelmente mais impor- 
tante. 8.61 (a) AH = - 304 kj (b) AH = - 82 kj (c) AH = - 467 kj 
8.63 (a) - 288 kj (b) -116 kj (c) - 1.299 kj 8.65 (a) Exotérmica 

(b) AH calculado a partir das entalpias de ligação (- 97 kj) é 

levemente mais exotérmico (mais negativo) do que o obtido 
usando valores de AH ? (- 92,38 kj) . 8.67 A entalpia média da 

ligação Ti — Cl é 430 kj/ mol. 8.69 (a) Grupo 4A (b) grupo 2A 

(c) grupo 5A 8.71 E = - 8,65 x 10~ 15 J; em uma base molar E = 
- 521 kj. O valor absoluto é menor do que a energia de rede, 
808 kj / mol. A diferença representa a energia adicionada ao 
se colocar todos os pares de íons K + F~ juntos em uma rede 
tridimensional. 8.73 (a) 779 kj/mol (b) 627kJ/mol (c) 2.195 
kj/mol 8.76 (b) H 2 S e (c) NQ 2 ~ contêm ligações polares. 
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8.79 (a) +1 (b) -1 (c) +1 (supondo que o elétron ímpar esteja em 
N) (d) 0 (e) +3 8.81 (a) Na estrutura de Lewis mais à esquerda o 
átomo de oxigênio mais eletronegativo tem a carga formal ne- 
gativa (-1), portanto essa estrutura é provavelmente mais im- 
portante. (b) O comprimento N = N mais longo que o 
normal e o comprimento N = O mais curto do que o típico in- 
dicam que as estruturas do meio e da direita, com cargas for- 
mais menos favoráveis, contribuem com a estrutura como um 
todo. Esse dado físico indica que enquanto a carga formal 
pode ser usada para prever qual forma de ressonância será 
mais importante para a estrutura observada, a influência dos 
contribuintes menores na estrutura verdadeira não pode ser 
ignorada. 8.83 A H é +42 kj para a primeira reação e -200 kj 
para a segunda. O último é muito mais favorável porque a for- 
mação de 2 mols de ligações O — H é mais exotérmica do que a 
formação de 1 mol de ligações H — H. 8.85 (a) A H = 7,85 kj/g 

de C 3 H 5 N 3 0 9 (b) 4C 7 H,N 3 0 6 (s) » 6N 2 (g) + 7C0 2 (g) + 

10H,O(g) + 21C(s) 

8.88 (a) Ti 2+ , [Ar]3d 2 ; Ca, [Ar]4s 2 . Os dois elétrons de valência 
em Ti 2+ e em Ca estão em níveis quânticos principais diferen- 
tes e subníveis diferentes, (b) Em Ca 4s é de mais baixa energia 
do que 3 d, ao passo que em Ti 2+ 3 d é de mais baixa energia do 
que 4s. (c) Há apenas um orbital 4s, portanto os 2 elétrons de 
valência em Ca estão emparelhados; há 5 orbitais 3 d degene- 
rados, de forma que os 2 elétrons de valência em Ti 2+ estão de- 
semparelhados. 8.90 A 'segunda afinidade eletrônica' de O 
é +750 kj 8.95 (a) AH = 1.551 kj (b) AH = 1.394 kj (c) AH = 1.353 
kj 8.97 (a) Br — Br, D(g) = 193 kj/mol, D(/) = 223,6 kj/mol 
(b) C— Cl, D(g) = 328 kj/mol, D(/) = 336,1 kj/mol (c) O—O, 
D(g) = 146 kj / mol, D(l) = 192,7 kj/mol (d) A entalpia de liga- 
ção média na fase líquida é a soma da entalpia de vaporização 
para a molécula e as entalpias de dissociação de ligação da fase 
gasosa, dividida pelo número de ligações dissociadas. Isso é 
maior do que a entalpia de dissociação de ligação da fase gaso- 
sa devido à contribuição da entalpia de vaporização. 

Capítulo 9 

9.1 Sim. Os únicos ângulos de ligação possíveis nesse arranjo 
são ângulos de 120°. 9.3 (a) Um domínio de elétron é uma re- 
gião em uma molécula onde há mais probabilidade de se en- 
contrar os elétrons, (b) Como os balões na Figura 9.5, cada 
domínio de elétron ocupa um volume de espaço finito, tam- 
bém adotando um arranjo onde as repulsões são minimiza- 
das. 9.5 (a) Trigonal plano (b) tetraédrico (c) bipirâmide 
trigonal (d) octaédrico 9.7 O arranjo indicado pelo RPENV 
descreve o arranjo de todos os domínios de elétrons ligantes e 
não-ligantes. A geometria molecular descreve apenas as posi- 
ções atômicas. Em NH 3 há 4 domínios de elétron em torno do 
nitrogênio, portanto o arranjo é tetraédrico. Como há 3 domí- 
nios ligantes e 1 não-ligante, a geometria molecular é pirâmi- 
de trigonal. 9.9 (a) Tetraédrico, tetraédrica (b) bipirâmide 
trigonal, em forma de T (c) octaédrico, pirâmide quadráti- 
ca 9.11 (a) Tetraédrica, pirâmide trigonal (b) linear, linear (c) 
linear, linear (d) tetraédrica, pirâmide trigonal (e) bipirâmide 
trigonal, gangorra (f) octaédrica, quadrática plana 9.13 (a) i, 
trigonal plano; ii, tetraédrica; iii, bipirâmide trigonal (b) i, 0; ii, 
1, iii, 2 (c) N e P (d) Cl (ou Br ou I). Essa geometria molecular em 
forma de T origina-se a partir de um arranjo de bipirâmide tri- 
gonal com 2 domínios não-ligantes. Supondo que cada átomo 
de F tem 3 domínios não-ligantes e forma somente ligações 
simples com A, A deve ter 7 elétrons de valência e estar abaixo 
ou no terceiro período da tabela periódica para produzir essas 
geometrias moleculares e esse arranjo. 


9.15 (a) 1 - 109°, 2 - 109° (b) 3 - 109°, 4 - 109° (c) 5 - 180° (d) 6 - 
120°, 7 - 109°, 8 - 109° 9.17 (a) Apesar de os dois íons terem 4 
domínios de elétrons ligantes, os 6 domínios totais em volta 
de Br necessitam de arranjo octaédrico e geometria molecular 
quadrática plana, enquanto os 4 domínios totais em B levam a 
um arranjo e uma geometria molecular tetraédrica. (b) CF 4 
terá ângulos de ligação mais próximos do valor previsto pelo 
RPENV porque não há domínios de elétron não-ligantes ao 
redor de C. Em SF 4 o domínio não-ligante simples ocupará 
mais espaço, 'empurrará' os domínios ligantes e levará a ân- 
gulos de ligação que sejam não ideais. 9.19 Cada espécie tem 
4 domínios de elétron, mas o número de domínios não-ligan- 
tes diminui de 2 para 0, indo de NH,~ para NH 4 . Uma vez que 
domínios não-ligantes ocupam mais espaço que domínios li- 
gantes, os ângulos de ligação se expandem quando o número 
de domínios não-ligantes diminui. 9.21 Sim. O vetor do mo- 
mento de dipolo aponta a bissecante do ângulo O — S — O com 
a ponta negativa do dipolo apontando no sentido oposto do 
átomo de S. 9.23 (a) No Exercício 9.13, as moléculas (i) e (ii) 
terão momentos de dipolo diferentes de zero. A molécula (i) 
não tem pares de elétrons não-ligantes em A, e os 3 dipolos de 
ligação A — F são orientados para se cancelarem. As moléculas 
(ii) e (iii) têm pares de elétrons não-ligantes em A e seus dipo- 
los de ligação não se cancelam, (b) No Exercício 9.14, as molé- 
culas (i) e (ii) têm momento de dipolo igual a zero. 9.25 CO, 
NC1 3 e SF 2 são polares. 9.27 O isômero do meio tem um mo- 
mento de dipolo líquido igual a zero. 9.29 (a) A superposição 
de orbitais acontece quando orbitais atômicos de valência em 
dois átomos adjacentes compartilham a mesma região do es- 
paço. (b) Na teoria de ligação de valência, a superposição de 
orbitais permite que dois elétrons ligantes ocupem mutua- 
mente o espaço entre os núcleos ligados, (c) A teoria de liga- 
ção de valência é uma combinação do conceito de orbital 
atômico e o modelo de Lewis da ligação de par de elé- 
trons. 9.31 (a) sp, 180° (b) sp 3 , 109° (c) sp 2 , 120° (d) sp 3 d 2 , 90° e 
180° (e) sp 3 d , 90°, 120° e 180° 


9.33 


=0— S— O: 

.. ! .. 

■o- 


4 domínios de elétron em volta de S; arranjo tetraédrico; geo- 
metria molecular pirâmide trigonal; orbitais híbridos sp 3 ; ân- 
gulo O — S — O ~ 107° 'ideal' (O domínio de elétron não-ligante 
reduzirá de alguma forma os ângulos tetraédricos.) 

9.35 (a) B, [He]2s 2 2p‘. Um elétron 2s é promovido a um orbital 
2s vazio. O orbital 2s e dois orbitais 2 p que contêm cada um 
um elétron são hibridizados para formar três orbitais híbridos 
equivalentes em um arranjo trigonal planar, (b) sp 2 

(c) 


Q> 

(7 


BO 


(d) Um único orbital 2 p não é hibridizado. Ele repousa per- 
pendicularmente ao plano trigonal dos orbitais híbridos sp 2 . 
9.37 (a) sp 2 (b) sp 3 (c) sp (d) sp 3 d (e) sp 3 d 2 
9.39 (a) O<®>0 ( b ) 


(c) Uma ligação o é geralmente mais forte que uma ligaçao n 
porque há superposição de orbital mais extensiva. 
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9.41 (a) 

H 

H— C— H 
H 


O 


/ C \ 

H H 


(b) sp 3 , sp 2 (c) O átomo de C em CH 4 é hibridizado sp 3 ; não há 
orbitais p não hibridizados disponíveis para a superposição Jt 
necessária para ligações múltiplas. Em CH 2 0 o átomo de C é 
hibridizado sp 2 , com um orbital atômico p disponível para for- 
mar a superposição n na ligação dupla C=0. 9.43 (a) 24 elé- 
trons de valência (b) 18 elétrons de valência para formar 
ligações a (c) 2 elétrons de valência para formar ligações Jt (d) 
4 elétrons de valência são não-ligantes (e) O átomo central C é 
hibridizado sp 2 9.45 (a) ~109" em torno de C mais à esquerda, 
sp 3 , ~120° em torno de C à direita, sp 2 (b) O "O" duplamente li- 
gado pode ser visto como sp 2 , e o outro como sp 3 ; o nitrogênio é 
sp 3 com ângulos de ligação de aproximadamente 109°. (c) nove 
ligações a, uma ligação n 9.47 (a) Em uma ligação n localiza- 
da, a densidade eletrônica é concentrada entre os dois átomos 
formando a ligação. Em uma ligação Jt Deslocalizada, a densi- 
dade eletrônica é espalhada por todos os átomos que contri- 
buem com orbitais p para a rede. (b) A existência de mais de 
uma forma de ressonância é uma boa indicação de que uma 
molécula terá ligação n deslocalizada. (c) Deslocalizada 9.49 
(a) Orbitais atômicos e moleculares têm energia e formas ca- 
racterísticas; cada um pode conter no máximo dois elétrons. 
Os orbitais atômicos são localizados e suas energias são o re- 
sultado de interações entre as partículas subatômicas em um 
único átomo. Os orbitais moleculares podem ser deslocaliza- 
dos e as respectivas energias são influenciadas pelas intera- 
ções entre os elétrons em vários átomos, (b) Há uma 
diminuição líquida na energia que acompanha a formação da 
ligação porque os elétrons em H 2 são fortemente atraídos para 
ambos os núcleos de H. (c) 2 


9.51 (a) 

ls 


tris 


ls 


tris 


<3 CT ls 



H 


+ 

2 


(b) Há um elétron emff 2 . (c) cr^ (d) OL = \ (e) Sim. Se o único 
elétron em H 2 for excitado para o orbital cr* s , sua energia é 
maior do que a energia de um orbital atômico H ls, e Ht se de- 
comporá em um átomo de hidrogênio e um íon de hidrogênio. 


9.53 

(a) 



2p z 2p, 



(b) 

: : 

2p* 2 p x 

( C ) < «*< n \ V <0 \ V 
dois átomos ligados, a ordem de ligação e a energia de ligação 
estão diretamente relacionadas, enquanto a ordem de ligação 
e o comprimento de ligação estão inversamente relacionados. 
Quando comparando núcleos diferentes ligados, não existem 
relações simples, (b) Não se espera que Be, exista; ele tem or- 
dem de ligação zero e não é energeticamente favorável sobre 
os átomos isolados de Be. Be 2 + tem ordem de ligação 0,5 e é li- 
geiramente mais baixo em energia do que os átomos isolados 
de Be. Ele provavelmente existirá sob condições experimen- 
tais especiais, mas será instável. 

9.57 (a, b) As substâncias sem elétrons desemparelhados são 
fracamente repelidas por um campo magnético. Essa proprie- 
dade é chamada diamagnetisvio. (c) 0 2 ~, Be 2 + 

9.59 (a) B 2 , o 3 a 3 jt \ aumenta (b) LÇ, a 3 a' 3 aj, aumenta (c) 
N/, a ’ 3 a ' 3 jt. 4 a 2 3 , aumenta (d) Ne, a 3 a 3 ji ^ Jtj, diminui 
9.61 CN, a 3 jt 4 a 3 , ordem de ligação = 2,5, paramagnéti- 
co; CN + , a ’ 3 a" 3 jt 4 , ordem de ligação = 2,0, diamagnético; 
QST, o^a'^ 7i 2( , 4 a 2p 2 , ordem de ligação = 3,0, diamagnético 9.63 
(a) 3s, 3p x , 3p y , 3p_ (b) jr 3p (c) 2 (d) Se o diagrama de OM para P, é 
similar ao diagrama de N 2 , P 2 não terá elétrons desemparelha- 
dos e será diamagnético. 9.65 (a) Angular (b) tetraédrico (c) 
angular (d) forma de T (e) linear 9.67 SiF 4 é tetraédrico, SF 4 
é na forma de gangorra, XeF 4 é quadrático plano. As formas 
são diferentes porque o número de domínios de elétrons 
não-ligantes é diferente em cada molécula, mesmo todas as 
moléculas tendo quatro domínios de elétrons ligantes. Os ân- 
gulos de ligação e a forma molecular são determinados pelo 
número total de domínios de elétrons. 9.69 (a) Duas sigmas, 
duas pi (b) duas sigmas, duas pi (c) três sigmas, uma pi (d) 
quatro sigmas, uma pi 9.72 O composto da direita tem um 
momento de dipolo diferente de zero. 



(a) A molécula não é plana, (b) O aleno não tem momento de 
dipolo. (c) As ligações no aleno não seriam descritas como 
deslocalizadas. As nuvens ji das duas C=C adjacentes são 
mutuamente perpendiculares, logo não existe superposição 
nem deslocalização de elétrons Jt. 

9.77 (a) 0=0— Ç>:< — >=0— 0=0 

Para acomodar a ligação Jt deslocalizada indicada nas estrutu- 
ras de ressonância anterior, todos os átomos de O devem ser 
hibridizados sp 3 . (b) Para a estrutura de ressonância à esquer- 
da, ambas as ligações sigma são formadas pela superposição 
de orbitais híbridos sp 2 , a ligação Jt é formada pela superposi- 
ção de orbitais atômicos p, um dos pares não-ligantes no áto- 


X Jt 


à * 2p 


. ) 

% 


Jt 2p 


9.55 (a) Ao se comparar os mesmos 
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mo de O terminal à direita está em um orbital atômico p, e os 5 
pares não-ligantes restantes estão em orbitais híbridos sp 1 2 . (c) 
Apenas orbitais atômicos não hibridizados p podem ser usa- 
dos para formar um sistema jt deslocalizado. (d) O sistema jr 
deslocalizado contém 4 elétrons, 2 da ligação jr e 2 do par 
não-ligante no orbital p. 9.79 N^ - e O 2 são prováveis de ser 
espécies estáveis, F, 2 não é. 9.82 (a) HN0 2 

(b) Ç)=N O H (c) A geometria ao redor de N é trigonal 
plana, (d) Hibridização sp 2 ao redor de N (e) Três sigmas, uma 
pi 9.87 A partir das entalpias de dissociação de ligação, A H = 
5.364 kj; de acordo com a lei de Hess, AH° = 5.535 kj. A dife- 
rença nos dois resultados, 171 kj, deve-se à estabilização de 
ressonância no benzeno. A quantidade de energia realmente 
necessária para decompor 1 mol de C 6 H 6 (g) é maior do que a 
soma das entalpias das ligações localizadas. 

Capítulo 10 

10.1 (a) Um gás é muito menos denso do que um líquido, (b) 
Um gás é muito mais compressível do que um líquido, (c) To- 
das as misturas de gases são homogêneas. Moléculas de líqui- 
do similares formam misturas homogêneas, enquanto moléculas 
muito diferentes formam misturas heterogêneas. 10.3 (a) F = 
m x a. As forças que elas exercem no solo são exatamente iguais, 
(b) P = F/A. A pessoa apoiando-se em um pé aplica essa força 
sobre uma área menor, exercendo maior pressão no chão. 10.5 
(a) 10,3 m (b) 2,0 atm 10.7 (a) O tubo pode ter qualquer área 
transversal, (b) No equilíbrio a força da gravidade por área uni- 
tária agindo na coluna de mercúrio no nível do mercúrio exter- 
no não é igual à força da gravidade atuando na atmosfera, (c) 
A coluna de mercúrio é mantida para cima pela pressão da at- 
mosfera aplicada na piscina exterior de mercúrio. 10.9 (a) 
0,349 atm (b) 265 mm de Hg (c) 3,53 x 10 4 Pa (d) 0,353 
bar 10.11 (a) P = 773,4 torr (b) A pressão em Chicago é maior 
do que a pressão atmosférica padrão; dessa forma, faz sentido 
classificar esse sistema de clima como um 'sistema de alta 
pressão'. 10.13 1,7 x 10 3 kPa 10.15 (i) 0,29 atm (ii) 1,063 atm 
(iii) 0,136 atm 

10.17 (a) y 2 = | Vl 



300 K, V t 500 K, P 2 

(b) v 2 = jv 1 


n 





□ 


1 atm. Vi 2 atm, V 2 

10.19 (a) 5,39 L (b) 15,2 L 10.21 (a) Se volumes iguais de gases 

à mesma temperatura e pressão contêm números iguais de 

moléculas e as moléculas reagem em proporções de pequenos 
números inteiros, segue que os volumes dos gases reagentes 
estão nas proporções de pequenos números inteiros, (b) 
Como os dois gases estão à mesma temperatura e pressão, a 
proporção dos números de átomos é a mesma que a propor- 
ção dos volumes. Existem 1,5 vezes mais átomos de Xe do que 
átomos de Ne. 10.23 (a) PV = nRT; P em atmosferas, V em 
litros, n em mols, T em kelvins. (b) Um gás ideal exibe rela- 
ções de pressão, de volume e de temperatura descritas pela 


equação PV = nRT. 10.25 O frasco A contém o gás com 5Ú = 
30 g/ mol e o frasco B contém o gás com M = 60 g/ mol. 10.27 
(a) 42,1 L (b) 32,5 K (c) 3,96 atm (d) 0,320 mol 10.29 1,7 x 10 4 
kg de H 2 10.31 (a) 91 atm (b) 2,3 x 10 2 L 10.33 (a) 39,7 g de 
Cl 2 (b) 12,5 L (c) 377 K (d) 2,53 atm 10.35 (a) n = 2 x 10^* mol 
de 0 2 (b) A barata precisa de 8 x 10 3 mol de 0 2 em 48 h, mais 
do que 100% de 0 2 na jarra. 10.37 Para amostras de gás nas 
mesmas condições, a massa molar determina a densidade. 
Dos três gases listados, (c) Cl 2 tem a maior massa molar. 10.39 

(c) Porque os átomos de hélio são de massa mais baixa do que a 
média das moléculas do ar, o gás hélio é menos denso do que o 
ar. O balão, assim, pesa menos do que o ar deslocado por seu 
volume. 10.41 (a) d = 1,77 g/L (b) íW = 80,1 g/ mol 10.43 íM = 
89,4 g/mol 10.45 3,5 x IO -9 g de Mg 10.47 2,94 x 10 3 L de 
NHj 10.49 0,402 g de Zn 10.51 (a) Quando a torneira for 
aberta, o volume ocupado por N,(g) aumenta de 2,0 para 5,0 L. 
P de N, = 0,40 atm (b) Quando os gases se misturam, o volume 
de O 2 (g) aumenta de 3,0 para 5,0 L. P de 0 2 = 1,2 atm (c) P, = 
1,6 atm 10.53 (a) P de He = 1,88 atm, P de Ne = 1,10 atm, P de 
Ar = 0,360 atm, P de C0 2 = 0,20 atm 10.57 2,5 mol% de 
0 2 10.59 P t = 2,70 atm 10.61 (a) Aumento na temperatura a 
volume constante ou diminuição no volume ou aumento na 
pressão (b) diminuição na temperatura (c) aumento no volu- 
me, diminuição na pressão (d) aumento na temperatu- 
ra 10.63 O fato de os gases serem facilmente compressíveis 
suportam a suposição de que a maioria do volume de uma 
amostra de gás é espaço vazio. 10.65 (a) O recipiente A tem 
mais moléculas, (b) A densidade de CO é 1,25 g/L e a densida- 
de de S0 2 é 1,33 g/L. O recipiente B tem mais massa, (c) A 
energia cinética média das moléculas no recipiente B é maior. 

(d) uju v = 1,46. As moléculas no recipiente A têm maior velo- 
cidade vmq. 10.67 (a) Em ordem crescente de velocidade: 
C0 2 ~ N 2 0 < F 2 < HF < H, (b) u Hi = 1,92 x 10 3 m/s, u co = 4,12 

x 10 2 m/s 10.69 A ordem crescente da velocidade de efusão 
é: 2 H 37 C1 < 'H 57 CI < 2 H 35 C1 < 'H 35 C1 

10.71 As 4 S 6 10.73 (a) O comportamento de gás não ideal é ob- 
servado a pressões muito altas e baixas temperaturas, (b) Os 
volumes reais das moléculas de gás e as forças intermolecula- 
res atrativas entre as moléculas fazem com que os gases com- 
portem-se não idealmente. 

10.75 De acordo com a lei de gás ideal, a razão PV/RT pode ser 
constante para determinada amostra de gás em todas as com- 
binações de pressão, volume e temperatura. Se essa razão va- 
riar com o aumento da pressão, a amostra de gás não está se 
comportando idealmente. 10.77 Ar ( a = 1,34, b = 0,0322) irá 
se comportar mais como um gás ideal do que C0 2 ( a = 3,59, b = 
0,427) a altas pressões. 

10.79 (a) P = 0,917 atm (b) P = 0,896 atm 10.81 Com o tempo, 
os gases misturam-se perfeitamente. Cada bulbo conterá 4 
átomos representados como bola cheia e 3 átomos representa- 
dos por bola vazia. 10.83 3,3 mm 3 10.86 5,4 x 10 3 g de 
0 2 10.90 (a) NH 3 (g) permanecerá após a reação, (b) P = 
0,957 atm 10.92 O oxigênio é 70,1 mol% da mistura. 10.95 
Apenas o item (b) é satisfatório. O item (c) não suportaria uma 
coluna de Hg porque ela é aberta em ambos os lados. O item 
(d) não é alto o suficiente para suportar uma coluna de aproxi- 
madamente 760 mm de Hg. Os itens (a) e (e) não são apropria- 
dos pela mesma razão: eles não têm área transversal 
uniforme. 10.98 (a) A medida que um gás for comprimido a 
temperatura constante, o número de colisões intermoleculares 
aumenta. A atração intermolecular faz com que algumas des- 
sas colisões sejam inelásticas, o que amplifica o desvio do 
comportamento de gás ideal, (b) A medida que a temperatura 
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de um gás aumentar a volume constante, uma fração maior 
das moléculas tem energia cinética suficiente para superar as 
atrações internucleares e o efeito da atração internuclear tor- 
nar-se menos significativo. 10.101 A// = -1,1 x IO 14 kj (su- 
pondo que H 2 0(/) é um produto) 10.105 (a) A pressão 
parcial de IF 5 é 0,515 atm. (b) A fração em quantidade de maté- 
ria de IF 5 é 0,544. 

Capítulo 11 

11.1 (a) Sólido < líquido < gás (b) gás < líquido < sólido 11.3 
Nos estados líquido e sólido as partículas estão se tocando e 
existe muito pouco espaço vazio, logo os volumes ocupados 
por uma unidade de massa são muito similares e as densida- 
des também. Na fase gasosa as moléculas estão afastadas, de 
forma que uma massa unitária ocupa um volume muito maior 
do que no líquido ou no sólido, e a densidade da fase gasosa é 
muito menor. 11.5 A medida que a temperatura de uma 
substância aumenta, a energia cinética média das partículas 
aumenta. A medida que a energia cinética aumenta, mais par- 
tículas são capazes de superar as forças intermoleculares atra- 
tivas e passar para um estado menos ordenado, do sólido para 
o líquido e para o gás. 11.7 (a) Forças de dispersão de Lon- 
don (b) forças dipolo-dipolo (c) forças dipolo-dipolo e em de- 
terminados casos ligação de hidrogênio 11.9 (a) Molécula 
covalente apoiar; apenas forças de dispersão de London (b) 
molécula covalente polar com ligações O — H; ligação de hi- 
drogênio, forças dipolo-dipolo e forças de dispersão de Lon- 
don (c) molécula covalente polar; forças dipolo-dipolo e 
forças de dispersão de London (mas não ligação de hidrogê- 
nio) 11.11 (a) A polarizabilidade é a facilidade com a qual a 
distribuição de carga em uma molécula pode ser distorcida 
para produzir um dipolo temporário, (b) Te é o mais polarizá- 
vel porque seus elétrons de valência estão mais afastados do 
núcleo e mantidos menos fortemente, (c) Em ordem crescente 
de polarizabilidade: CH 4 < SiH 4 < SiCl 4 < GeCl 4 < GeBr 4 (d) A 
ordem de grandeza das forças de dispersão de London e por- 
tanto os pontos de ebulição das moléculas aumentam à medi- 
da que a polarizabilidade aumenta. A ordem crescente dos 
pontos de ebulição é a ordem crescente de polarizabilidade 
dada no item (c). 11.13 (a) H,S (b) C0 2 (c) CC1 4 11.15 Tanto 
moléculas de butano na forma de tubos como moléculas esfé- 
ricas de 2-metilpropano sofrem forças de dispersão. A maior 
superfície de contato entre as moléculas de butano produzem 
maior ponto de ebulição. 11.17 CH 3 NH 2 e CH 3 OH. As molé- 
culas com ligações N — H, O — H e F — H formam ligações de 
hidrogênio com moléculas semelhantes. 11.19 (a) HF tem o 
maior ponto de ebulição porque as ligações de hidrogênio são 
mais fortes do que as forças de dipolo-dipolo. (b) CHBr 3 tem o 
maior ponto de ebulição porque tem a maior massa molar, in- 
dicando maior polarizabilidade e forças de dispersão mais 
fortes, (c) IC1 tem o maior ponto de ebulição porque as molé- 
culas têm massas molares similares (conseqüentemente forças 
de dispersão similares), mas IC1 é polar, fornecendo-lhe forças 
de dipolo-dipolo que estão ausentes na molécula apoiar de 
Br 2 . 11.21 Tensão superficial, alto ponto de ebulição e alto ca- 
lor específico. 11.23 (a) Tanto as viscosidades quanto as ten- 
sões superficiais de líquidos aumentam à medida que as 
forças intermoleculares tornam-se mais fortes, (b) A tensão 
superficial e a viscosidade diminuem conforme a temperatura 
e a energia cinética média das moléculas aumentam. 11.25 
(a) CHBr 3 tem massa molar mais alta, é mais polarizável e tem 
forças de dispersão mais fortes, logo a tensão superficial é 


maior, (b) À medida que a temperatura aumenta, a viscosida- 
de do óleo diminui porque as energias cinéticas médias das 
moléculas aumentam, (c) As forças adesivas entre a água po- 
lar e a cera de carro apoiar são fracas; assim, a grande tensão 
superficial da água puxa o líquido para a forma com a menor 
área superficial, uma esfera. 11.27 Endotérmica: fusão, va- 
porização, sublimação; exotérmica: condensação, congelamen- 
to, deposição. 11.29 A fusão não requer a separação das molé- 
culas, de forma que a exigência de energia é menor do que para a 
vaporização, onde as moléculas devem ser separadas. 11.31 
2,2 x 10 3 g de H,0 11.33 105 kj 11.35 (a) A pressão crítica é a 
pressão necessária para provocar a liquefação a temperatura 
crítica, (b) A medida que a força de atração entre as moléculas 
aumenta, a temperatura crítica do composto aumenta, (c) To- 
dos os gases da Tabela 11.5 podem ser liquefeitos à tempera- 
tura do nitrogênio líquido, dada pressão suficiente. 11.37 (a) 
Nenhum efeito (b) Nenhum efeito (c) A pressão de vapor di- 
minui com o aumento das forças intermoleculares atrativas 
porque menos moléculas têm energia cinética suficiente para 
superar as forças atrativas e escapar para a fase de vapor, (d) 
A pressão de vapor aumenta com o aumento da temperatura 
porque as energias cinéticas médias das moléculas aumen- 
tam. 11.39 CBr 4 < CHBr 3 < CH 2 Br 2 < CH,C1 2 < CH 3 C1 < CH 4 . A 
tendência é dominada pelas forças de dispersão mesmo qua- 
tro das moléculas sendo polares. A ordem crescente de volati- 
lidade é a ordem crescente da pressão de vapor, a ordem 
decrescente da massa molar e a ordem decrescente de intensi- 
dade das forças de dispersão. 11.41 (a) A temperatura da 
água nas duas panelas é a mesma, (b) A pressão de vapor não 
depende nem do volume nem da área superficial do líquido. 
A mesma temperatura, as pressões de vapor da água nos 
dois recipientes são as mesmas. 11.43 (a) Aproximada- 
mente 17 °C (b) aproximadamente 28 °C 11.45 (a) 79 °C (b) A 
pressão de vapor do éter dietílico a 12 °C é aproximadamente 
325 torr, menos do que a pressão atmosférica de 340 torr. Se 
um manómetro de ponta aberta fosse usado, o braço aberto 
para a atmosfera estaria mais baixo do que o lado aberto para 
o recipiente. 11.47 A linha líquido - gás de um diagrama de 
fases termina no ponto crítico, a temperatura e pressão depois 
dos quais não se pode distinguir entre as fases líquida e gaso- 
sa. 11.49 (a) H,0(g) irá condensar em H,0(s) a aproximada- 
mente 4 mm de Hg; a uma pressão mais alta, talvez 5 atm ou 
mais, a H 2 0(s) se fundirá em H,0(/). (b) A 100 °C e 0,50 atm, a 
água está na fase de vapor. A medida que ela esfria, o vapor 
de água condensa-se para água líquida a aproximadamente 
82 °C, a temperatura na qual a pressão de vapor da água líqui- 
da é 0,50 atm. O resfriamento adicional resulta no congela- 
mento a aproximadamente 0 °C. O ponto de congelamento da 
água aumenta com a diminuição da pressão, logo a 0,50 atm; a 
temperatura de congelamento é muito pouco acima de 0 °C. 
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(b) Xe(s) é mais denso do que Xe(/) porque a linha sólido-lí- 
quido no diagrama de fases é normal, (c) O resfriamento de 
Xe(g) a 100 torr provocará a deposição do sólido porque 
100 torr está abaixo da pressão do ponto triplo. 11.53 Em só- 
lido cristalino, as partículas componentes estão arranjadas em 
padrão repetitivo ordenado. Em um sólido amorfo, não existe 
estrutura ordenada. 11.55 A célula unitária é a unidade fun- 
damental da rede cristalina. Quando repetida em três dimen- 
sões, ela produz a rede cristalina. E um paralelepípedo com 
distâncias e ângulos característicos. As células unitárias po- 
dem ser primitivas ou centradas. 11.57 A grande diferença nos 
pontos de fusão deve-se às forças muito diferentes impondo or- 
dem atómica no estado sólido. Muito mais energia cinética é ne- 
cessária para romper as ligações metálicas deslocalizadas no 
ouro do que para vencer as forças de dispersão de London rela- 
tivamente fracas em Xe. 11.59 (a) r = 1,355 A (b) densidade = 
22,67 g/ cm 3 11.61 Massa atômica = 55,8 g/ mol 11.63 (a) 12 
(b) 6 (c) 8 11.65 a = 6,13 Á 11.67 (a) Os íons U 4+ em U0 2 são 
representados por esferas menores na Figura 11.42 (c). A ra- 
zão entre as esferas maiores e as esferas menores equipara-se 
à razão entre O 2- e U 4+ na fórmula química, logo as esferas 
menores devem representar U 4 \ (b) densidade = 10,97 g/ cm 3 
11.69 (a) Ligação de hidrogênio, forças dipolo-dipolo, forças 
de dispersão de London (b) ligações químicas covalentes (c) 
ligações iônicas (d) ligações metálicas 11.71 Nos sólidos mo- 
leculares, forças intermoleculares relativamente fracas unem 
as moléculas na rede, necessitando, assim, de relativamente 
pouca energia para romper essas forças. Nos sólidos covalen- 
tes, as ligações covalentes unem os átomos em uma rede ex- 
tensa. A fusão ou a deformação de um sólido covalente 
significa a quebra de ligações covalentes, que necessitam de 
grande quantidade de energia. 11.73 Por causa do seu ponto 
de fusão relativamente alto e das propriedades como solução 
condutora, o sólido deve ser iônico. 11.75 (a) B, rede cova- 
lente como C(s), versus as forças de dispersão fracas em BF 3 (b) 
NaCl, iônico versus ligação metálica (c) Ti0 2 , maior carga em 
O 2- do que em CL (d) MgF 2 , maior carga em Mg 2+ do que em 
Na" 11.78 (a) S0 2 , IF, HBr (b) CH 3 NH 2 , HCOOH 11.80 (a) O 
isômero cis tem forças dipolo-dipolo mais intensas e ponto de 
ebulição mais alto. (b) Como o isômero trans apoiar com for- 
ças intermoleculares mais fracas tem o maior ponto de fusão, 
ele deve empacotar mais eficientemente no estado sóli- 
do. 11.83 (a) Diminui (b) aumenta (c) aumenta (d) aumenta 
(e) aumenta (f) aumenta (g) aumenta 11.86 Os dois grupos 
O — H no etilenoglicol estão envolvidos em muitas interações 
de ligação de hidrogênio, levando ao seu maior ponto de ebu- 
lição e viscosidade, em relação ao pentano, que sofre apenas 
forças de dispersão. 11.88 A bomba de vácuo reduz a pres- 
são da atmosfera acima da água até que a pressão atmosférica 
iguale-se à pressão de vapor da água e a água entre em ebuli- 
ção. A ebulição é um processo endotérmico, e a temperatura 
cai se o sistema não for capaz de absorver calor da vizinhança 
rápido o suficiente. A medida que a temperatura da água di- 
minui, a água congela. 11.93 (a) 1 átomo (b) 2 átomos (c) 4 
átomos 11.95 A difração mais eficiente ocorre quando as dis- 
tâncias entre as camadas de átomos no cristal forem similares 
ao comprimento de onda da luz sendo difratada. Os raios X de 
molibdênio de 0,71 A são da mesma ordem de grandeza que 
as distâncias entre as camadas no cristal e são difratados. A 
luz visível, 400-700 nm ou 4.000 a 7.000 Â, é muito longa para 
ser difratada com eficiência. 11.100 (a) A pressão no tanque 


deve ser maior do que a pressão atmosférica. Desde que al- 
gum líquido esteja presente, a pressão do gás no tanque será 
constante, (b) Se o gás butano vaza do tanque, o butano líqui- 
do irá vaporizar (evaporar) para manter a pressão de vapor 
em equilíbrio. A vaporização é um processo endotérmico; o 
butano irá absorver calor da vizinhança, e a temperatura do 
tanque e do líquido diminuirão, (c) 56,8 kj; V = 67,9 L 
11.103 P (vapor de benzeno) = 98,6 torr 


Capítulo 12 

12.1 Tanto um líquido ordinário quanto um cristal líquido ne- 
mático são fluidos; eles são convertidos diretamente para a 
fase sólida com resfriamento. A fase nemática é nebulosa e 
mais viscosa do que um líquido ordinário. Com o aquecimento, 
a fase nemática é convertida em um líquido ordinário. 12.3 
No estado sólido a orientação relativa das moléculas é fixada e 
repetida nas três dimensões. Quando uma substância muda 
da fase líquida cristalina nemática, as moléculas permanecem 
alinhadas em uma dimensão; o movimento translacional é 
permitido, mas o movimento rotacional é restrito. A transfor- 
mação para a fase líquida isotrópica destrói a ordem unidimen- 
sional, resultando em movimentos translacional e rotacional li- 
vres. 12.5 A presença de grupos polares ou de pares de 
elétrons não-ligantes leva a interações dipolo-dipolo relativa- 
mente fortes entre as moléculas. Essas são uma parte signifi- 
cativa das forças orientadoras necessárias para a formação do 
cristal líquido. 12.7 Na fase nemática existe uma ordem uni- 
dimensional. Em uma fase esmética, os sentidos longos das 
moléculas e as pontas das moléculas estão alinhados. 12.9 
Uma fase nemática é composta de camadas de moléculas ali- 
nhadas ao longo de seus comprimentos, sem ordem adicional 
dentro das camadas ou entre as camadas. Uma fase colestérica 
também contém esse tipo de camada, mas sem qualquer orga- 
nização entre elas. 12.11 0 «-decano não tem um comprimen- 
to de cadeia suficientemente longo ou uma massa molecular 
para ser considerado um polímero. 
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Se um ácido dicarboxílico e um diálcool forem combinados, 
existe o potencial para a propagação da cadeia polimérica em 
ambos os lados de ambos os monômeros. 
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Química: a ciência central 
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12.21 A flexibilidade das cadeias moleculares provoca a flexi- 
bilidade do polímero volumoso. A flexibilidade é aumentada 
pelas características moleculares que inibem a organização, 
como a ramificação, e é diminuída pelas características que 
encorajam a organização, como a ligação cruzada ou a densi- 
dade jr deslocalizada. A ligação cruzada, a formação de liga- 
ções químicas entre as cadeias poliméricas, reduz a 
flexibilidade das cadeias moleculares, aumentando a dureza 
do material, e diminui a reatividade química do políme- 
ro. 12.23 A função do polímero determina se as altas massas 
moleculares e o alto grau de cristalinidade são propriedades 
desejáveis. Se o polímero será usado como invólucro ou fibra 
flexível, a rigidez é uma propriedade indesejável. 12.25 O 
neopreno é biocompatível? Ele provoca reações inflamatórias? 
O neopreno satisfaz as exigências físicas de um guia flexível? 
Ele permanecerá resistente à degradação e manterá a elastici- 
dade? O neopreno pode ser preparado na forma suficiente- 
mente pura de forma que ele possa ser classificado como de 
grau médico ? 12.27 Os materiais de enxerto de corrente vas- 
cular não podem ser alinhados com as células similares àque- 
las na artéria natural. O corpo detecta que o enxerto é 
'estranho', e as plaquetas aderem-se às superfícies internas, 
provocando coágulos sangüíneos. As superfícies internas de 
implantes vasculares futuros precisam acomodar um revesti- 
mento de células que não atraiam nem ataquem as plaque- 
tas. 12.29 Para que as células da pele em um meio de cultura se 
desenvolvam na pele artificial, uma matriz mecânica que supor- 
ta as células em contato entre si deve estar presente. A matriz 
deve ser forte, biocompatível e biodegradável. Ela provavelmente 
tem grupos funcionais polares que formam ligações de hidrogénio 
com as biomoléculas nas células dos tecidos. 12.31 As cerâmicas 
não são facilmente recicláveis por causa de seus pontos de fu- 
são extremamente altos e estruturas iônicas ou covalentes rí- 
gidas. 12.33 As partículas muito pequenas, com formas e 
tamanhos uniformes, são necessárias para a produção por sin- 
terização de um objeto cerâmico forte. Com o aquecimento 
para iniciar as reações de condensação, quanto mais uniforme 
o tamanho da partícula e quanto maior a área superficial do 
sólido, mais ligações químicas são formadas e mais forte o ob- 
jeto cerâmico. 12.35 Tubos reforçantes de aço são adiciona- 
dos ao concreto para resistir ao esforço aplicado ao longo do 
sentido mais comprido do tubo. Por analogia, a forma do ma- 
terial reforçante no compósito cerâmico pode ser na forma de 
tubo, com um comprimento muito maior do que o seu diâme- 
tro. Os tubos podem ser orientados em muitos sentidos, de tal 
forma que o material quebradiço, compósito de concreto ou 
de cerâmica, é reforçado em todos os sentidos. 12.37 Cada Si 


está ligado a 4 átomos de C, e cada C está ligado a 4 átomos de 
Si em um arranjo tetraédrico, produzindo uma rede estendida 
tridimensional. A natureza tridimensional estendida da es- 
trutura produz a dureza excepcional, e o caráter covalente da 
rede de ligações fornece a grande estabilidade térmica. 12.39 
Um material supercondutor não oferece resistência ao fluxo de 
corrente elétrica. Os materiais supercondutores poderiam 
transmitir eletricidade com eficiência muito maior do que os 
transportadores atuais. 12.41 A queda acentuada na resistivi- 
dade de MgB 2 próximo a 39 K é a temperatura de transição de 
supercondutividade, T. 12.43 E difícil moldar superconduto- 
res cerâmicos em formatos úteis como fios; esses fios são na me- 
lhor das hipóteses frágeis; a quantidade de corrente por área de 
seção transversal que pode ser transportada por esses fios é li- 
mitada; as cerâmicas supercondutoras necessitam de tempera- 
turas muito baixas que os tomam impraticáveis para usos 
difundidos. 12.45 A adesão deve-se às forças intermoleculares 
atrativas. Estas incluem íon-dipolo, dipolo-dipolo, forças de 
dispersão e ligação de hidrogénio entre as substâncias com ca- 
racterísticas de ligação semelhantes. 12.47 O revestimento na 
Figura 12.31 é um filme metálico que reflete a maioria da luz so- 
lar incidente. A exclusão da luz solar do interior dos prédios re- 
duz o resplendor e a carga de resfriamento. A opacidade do 
filme fornece privacidade. 12.49 Um momento de dipolo 
aproximadamente paralelo à dimensão mais longa da molécu- 
la faria com que as moléculas se reorientassem quando um 
campo elétrico fosse aplicado perpendicularmente ao sentido 
normal da orientação molecular. 12.52 Na temperatura onde 
uma substância muda da fase sólida para a fase líquida cristali- 
na, foi fornecida energia cinética suficiente para superar a 
maioria da organização de longo alcance no sólido. Um au- 
mento relativamente pequeno na temperatura é necessário 
para superar as forças alinhantes remanescentes e produzir um 
líquido isotrópico. 12.54 Nas baixas temperaturas da Antárti- 
ca, a fase líquida cristalina está mais próxima do seu ponto de 
congelamento. As moléculas têm menos energia cinética devi- 
do à temperatura, e a voltagem aplicada pode não ser suficien- 
te para superar as forças de orientação entre as pontas das 
moléculas. Se algumas ou todas as moléculas não girarem 
quando a voltagem for aplicada, o visor não funcionará apro- 
priadamente. 
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12.62 (a) Si0 2 (s) (b) Ti0 2 (s) (c) Ge(s) 12.64 (a) A H = - 82 kj/mol 
de C 2 H 4 (b) AH = -14 kj/mol (de um dos reagentes) (c) AH = 
0 kj / mol 12.68 (a) x = 0,22 (b) Tanto Hg quanto Cu têm mais 
do que um estado de oxidação estável. Se íons diferentes na 
rede do sólido têm diferentes cargas, a carga média é um valor 
não inteiro. Ca e Ba são estáveis apenas no estado de oxidação 
+2 e não são prováveis de ter carga média fracionária, (c) Ba 2+ é 
o maior; Cu 2+ é o menor. 

Capítulo 13 

13.1 Se o módulo de AH 3 for pequeno em relação ao módulo 
de AHj, AH diss será grande e endotérmico (energeticamente 
desfavorável) e nem todo o soluto irá se dissolver. 13.3 (a) Dis- 
persão (b) íon-dipolo (c) ligação de hidrogênio (d) dipolo-dipo- 
lo 13.5 (a) AH, (b) = AH, 13.7 Uma vez que o soluto e o sol- 
vente sofrem forças de dispersão muito similares, a energia ne- 
cessária para separá-los individualmente e a energia liberada 
quando eles são misturados são aproximadamente iguais. AH, + 
AH 2 ® -AH 3 . Portanto, AH diss é aproximadamente zero. (b) 
Como nenhuma força intermolecular forte previne as molécu- 
las de se misturarem, elas o fazem espontaneamente por causa 
do aumento da desordem. 13.9 (a) Supersaturada (b) Adição 
de um cristal semente. Um cristal semente fornece um núcleo 
de moléculas pré-associadas, de tal forma que a organização 
das partículas dissolvidas (cristalização) é mais fácil. 13.11 (a) 
Insaturada (b) saturada (c) saturada (d) insaturada 13.13 A 
água líquida e o glicerol formam misturas homogêneas (soluções) 
independentemente das quantidades relativas dos dois compo- 
nentes. O glicerol tem um grupo-OH em cada átomo de C na mo- 
lécula. Essa estrutura facilita a ligação de hidrogênio forte similar 
àquela da água. 13.15 A medida que n aumenta, a solubilidade 
em água diminui e a solubilidade em hexano aumenta. 13.17 (a) 
CaCl 2 (b) C,H-OH 13.19 (a) Um recipiente selado é necessário 
para manter a pressão parcial de C0 2 (g) maior do que 1 atm supe- 
rior ao da bebida, (b) Uma vez que a solubilidade dos gases au- 
menta com a diminuição da temperatura, parte de CO 2 (g) 
permanecerá dissolvido na bebida se ela for mantida gelada. 
13.21 C He = 5,6 x KT 4 mol/L, C Nz = 9,0 x 1CT 1 mol/L 
13.23 (a) 2,57% de Na 2 S0 4 em massa (b) 6,56 ppm de Ag 
13.25 (a) X CH OH = 0,017 (b) 3,0% de CH 3 OH em massa (c) 
0,0271 mol /kg de CH 3 OH 13.27 (a) 0,283 mol/L de 
Mg(N0 3 ) 2 (b) 1,12 mol/L de LiClO, • 3H 2 0 (c) 0,350 mol/L de 
HN0 3 13.29 (a) 7,27 mol/kg de C 6 H 6 (b) 0,285 mol/kg de 
NaCl 13.31 (a) 43,01% de H 2 S0 4 em massa (b) X HiSOi = 0,122 
(c) 7,69 mol/kg de H 2 S0 4 (d) 5,827 mol/L de H 2 S0 4 * 13.33 (a) 
x ch 3 oh = 0,177 (b) 5,23 mol/kg de CH 3 OH (c) 3,53 mol/L de 
CH 3 ÒH 13.35 (a) 6,38 x IO -2 mol de CaBr, (b) 7,50 x 1CT 3 mol 
de KC1 (c) 6,94 x 10 3 mol de C 6 H 12 O fi 13.37 (a) Pese 1,3 g de 
KBr, dissolva em água, dilua com agitação em 0,75 L (b) Pese 
0,877 g de KBr, dissolva em H 2 0 suficiente para perfazer 1,85 
L de solução, (d) Pese 10,1 g de KBr, dissolva-o em uma pe- 
quena quantidade de água e dilua para 0,568 L. 13.39 
15 mol/L de NH 3 13.41 (a) 31,9% de C 3 H 6 (OH) 2 em massa 
(b) 6,17 mol/kg de C 3 H 6 (OH) 2 13.43 Diminuição do ponto de 
congelamento, AT f = K t (m); elevação do ponto de ebulição, 
AT, = K f (m); pressão osmótica, jr = cRT; abaixamento da pres- 
são de vapor, P A = X A P° 13.45 (a) Uma solução ideal é uma so- 
lução que obedece à lei de Raoult. (b) A pressão de vapor 
experimental, 67 mm de Hg, é menor do que o valor previsto 
pela lei de Raoult, 74,5 mm de Hg, para uma solução ideal. A 
solução não é ideal. 13.47 (a) P Hi0 = 186,0 torr (b) 192 g de 
C 3 H s 0 2 13.49 (a) X EIOH = 0,2812 (b) = 238 torr (c) X EiOH no 

vapor = 0,472 13.51 (a) Como NaCl é um eletrólito forte, um 


mol de NaCl produz duas vezes mais partículas dissolvidas 
do que um mol do soluto molecular C 6 H 12 0 6 . A elevação do 
ponto de ebulição está diretamente relacionada à quantidade 
de matéria total de partículas dissolvidas, logo 0,10 mol/kg 
de NaCl tem o maior ponto de ebulição, (b) 0,10 mol/kg de 
NaCl: AT = 0,101 °C, T = 100,1 °C; 0,10 mol/kg de C 6 H 12 O 0 : AT 
= 0,051°C, T = 100,1 °C 13.53 0,030 mol/kg de fenol > 0,040 
mol/kg de glicerina = 0,020 mol/kg de KBr 13.55 (a) T c = 
- 115,3 °C, T = 78,8 °C (b) T = -67,9 °C, T = 64,6 °C (c) T = - 0,91 °C, 
T = 100,3 °C 13.57 jr = 0,0271 atm 13.59 <M = 1,8 x lÒ 2 g/mol de 
adrenalina 13.61 !M = 1,39 x 10 J g/ mol de lisoenzima 13.63 
(a) i = 2,76 (b) Quanto mais concentrada a solução, maior o em- 
parelhamento de íons e menor o valor medido de i. 13.65 (a) No es- 
tado gasoso, as partículas estão mais afastadas e as forças 
intermoleculares atrativas são pequenas. Quando dois gases se 
combinam, todos os termos da Equação 13.1 são praticamente 
zero e a mistura é sempre homogênea, (b) Para determinar se a 
dispersão de Faraday é uma solução real ou um colóide, emi- 
ta um feixe de luz nela. Se a luz for desviada, a dispersão será 
um colóide. 13.67 (a) Hidrofóbico (b) hidrofílico (c) hidro- 
fóbico 13.69 As repulsões eletrostáticas entre os grupos na 
superfície das partículas dispersas inibem a coalescência. Os 
colóides hidrofílicos podem ser coagulados adicionando-se 
eletrólitos, e alguns colóides podem ser coagulados por aqueci- 
mento. 13.71 A periferia da molécula de BHT são na maioria 
grupos semelhantes a hidrocarbonetos, como -CH 3 . O único 
grupo -OH está bastante enterrado dentro da molécula e pro- 
vavelmente faz pouco para aumentar a solubilidade em água. 
Portanto, BHT é mais provável de ser solúvel no hidrocarbone- 
to apoiar hexano, C 6 H 14 , do que na água. 13.73 (a) 1 x ÍCD 
mol/L (b) 60 mm de Hg 13.76 Uma solução que é 12 ppm de 
KC1 tem a maior concentração em quantidade de matéria de 
íons K\ 13.79 (a) 0,16 mol/kg de Na (b) 2,0 mol/L de Na (c) 
Claramente, a molalidade e a concentração em quantidade de 
matéria não são as mesmas para esse amálgama. Apenas na situa- 
ção em que 1 kg de solvente e a massa de um litro de solução se- 
jam aproximadamente iguais, as unidades de concentração têm 
valores similares. 13.82(a)Tf = -0,6°C(b)Tf = -0,4°C 13.85 
(a) Kb = 2,34 °C mol 1 kg (b) M = 2,6 x 10 2 g/mol 13.89 (a) CF 4 , 
1,7 x ÍCD mol/kg; CC1F 3 , 9 xlO^ mol/kg; CCl.F,, 2,3 x 10 2 
mol/kg; CHC1F 2 , 3,5 x 10 2 mol/kg (b) A concentração em 
quantidade de matéria e a molalidade são numericamente si- 
milares quando os quilogramas de solvente e os litros de solu- 
ção são aproximadamente iguais. Isso é verdade quando as 
soluções são diluídas e quando a densidade da solução é apro- 
ximadamente 1 g/mL, como neste problema, (c) A água é um 
solvente polar; a solubilidade dos solutos aumenta à medida 
que a polaridade deles aumenta. O apoiar CF 4 tem a mais baixa 
solubilidade e o mais polar dos fluorocarbonos, CHC1F,, tem a 
maior solubilidade em H 2 0. (d) A constante da lei de Henry 
para CHC1F 2 é 3,5 x lCf 2 mol L 1 atm -1 . Esse valor é maior do que 
a constante da lei de Henry para N 2 (g) porque N 2 (g) é apoiar e 
de massa molecular mais baixa do que CHC1F,. 

13.93 (a) cátion ( g ) + ânion (g) + solvente 


Energia de solvatação 
de íons gasosos 

Solução 


XHdiss 


Sólido iônico + solvente 


energia de rede 
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(b) A energia de rede (ii) está inversamente relacionada com a 
distância entre os íons, de forma que os sais com cátions maio- 
res como (CH 3 ) 4 N + têm energias de rede menores do que os 
sais com cátions simples como Na + . Também os grupos - CH 3 
no cátion maior são capazes de interações de dispersão com 
grupos apoiares das moléculas de solvente, resultando em 
uma energia de solvatação mais negativa dos íons gasosos. 
No total, para os sais com cátions maiores, a energia de rede é 
menor (menos positiva), a energia de solvatação dos íons gaso- 
sos é mais negativa e o AH diss é menos endotérmico. Esses sais 
são mais solúveis em solventes não aquosos polares. 13.96 A 
fórmula mínima e molecular é C 12 H 16 N 2 0 3 . 

Capítulo 14 

14.1 (a) A velocidade de reação é a variação na quantidade de 
produtos ou reagentes em certo período de tempo, (b) As ve- 
locidades dependem da concentração dos reagentes, da área 
superficial dos reagentes, da temperatura e da presença de 
um catalisador, (c) A estequiometria da reação (razões mola- 
res de reagentes e produtos) deve ser conhecida para relacio- 
nar a velocidade de desaparecimento dos reagentes com a 
velocidade de aparecimento dos produtos. 

14.3 


Tempo 

(min) 

Mol de 
A 

Mol de [A] 

B (mol/L) 

A[A] 

(mol/L) 

(b) 

Velocidade 
(mol L 4 s 4 ) 

0 

0,065 

0,000 0,65 



10 

0,051 

0,014 0,51 

- 0,14 

2,3 x 10 4 

20 

0,042 

0,023 0,42 

- 0,09 

1,5 x 10 4 

30 

0,036 

0,029 0,36 

- 0,06 

1,0 x 10" 4 

40 

0,031 

0,034 0,31 

- 0,05 

0,8 x 10 4 

(c) A[B] médla /Af = 1,3 x 10" 4 mol L 4 s 4 



14.5 





Tempo 

(s) 

Intervalo 
de tempo 
(s) 

Concentração 

(mol/L) 

Amol 

Velocidade 
(mol L 4 s 4 ) 

0 


0,0165 



2.000 

2.000 

0,0110 

- 0,0055 

28 x 10' 7 

5.000 

3.000 

0,00591 

- 0,0051 

17 x 10' 7 

8.000 

3.000 

0,00314 

- 0,00277 

9,23 xlO ' 7 

12.000 

4.000 

0,00137 

- 0,00177 

4,43 xlO ' 7 

15.000 

3.000 

0,00074 

- 0,00063 

2,1 x 10' 7 


14.7 A partir das inclinações das tangentes do gráfico, as velo- 
cidades são -1,2 x 1CT 6 mol L 4 s 4 a 5.000 s, -5,8 x 1CT 7 mol I/ 1 s 4 
a 8.000 s. 14.9 (a) -A[H,OJ/Aí = A[HJ/Af = A[OJ/Aí 

(b) - 1 A[N 2 0]/Aí = | A[N 2 ]/Aí = A[OJ/Af 

(c) -A[NJ/Af = - j A[H 2 ]/Aí = 1 A[NHJ/Aí 14.11 (a) 
-A[OJ / Aí = 0,43 mol/ s; A[H,0] / Aí = 0,85 mol/ s (c) P total dimi- 
nui de 12 torr/ min 14.13 (a) Se [A] dobra, a velocidade au- 
mentará de um fator de quatro; a constante de velocidade, k, 
não varia. A velocidade é proporcional a [A] 2 ; dessa forma, 
quando o valor de [A] dobra, a velocidade varia de 2 2 , ou 4. A 
constante de velocidade, k, é a constante de proporcionalida- 
de que não varia, a menos que a temperatura varie, (b) A rea- 


ção é de segunda ordem em A, primeira ordem em B e de tercei- 
ra ordem como um todo. (c) unidade de k = moT 2 L 2 s 4 14.15 
(a) Velocidade = â:[N, 0 5 ] (b) Velocidade = 1,16 x 10 4 mol L 4 s 4 
(c) Quando a concentração de N,O s dobra, a velocidade da re- 
ação dobra. 14.17 (a, b )k = 1,7 x 10 2 moT 1 L s 4 (c) Se [OTT] é 
triplicada, a velocidade triplica. 14.19 (a) x = 1 (b) x = 3 (c) x = 
0. A velocidade não depende de [A]. 14.21 (a) Velocidade = 

fc[OCT][r] (b) k = 60,4 moT 1 L s 4 (c) Velocidade = 3,02 x 1CT 5 
mol L 4 s 4 14.23 (a) Velocidade = fc[N0] 2 [0 2 ] (b, c) fc médla = 7,11 
x 10 3 moT 2 L 2 s 4 14.25 (a) Velocidade = fc[NO] 2 [Br,] (b) 
1,2 xlO 4 moT 2 L 2 s 1 (c) | A[NOBr]/Aí = - A[BrJ/Af (d) 
-A[BrJ/Aí = 8,4 mol L 4 s 4 14.27 (a) [A] 0 é a concentração em 
quantidade de matéria de A no tempo igual a 0. [A] ( é a con- 
centração em quantidade de matéria no tempo f. f 1/2 é o tempo 
necessário para reduzir [A] 0 por um fator de 2. k é a constante 
de velocidade para determinada reação, (b) Um gráfico de 
ln[A] versus o tempo produz uma linha reta para uma reação 
de primeira ordem. 14.29 (a) k = 3,0 x 1CT 6 s 4 (b) f 1/2 = 3,2 x 10 4 
s 14.31 (a) P 65 = 20 torr (b) f = 51 s 14.33 Gráfico de ln 
Pgo a versus tempo, k = -inclinação = 2,19 x 1CT 5 s 4 14.35 (a) 
O gráfico de 1/[A] versus o tempo é linear, logo a reação é de 
segunda ordem em [A], (b) k = 0,040 moT 1 L min 4 (c) f 1/2 = 38 
min 14.37 (a) O gráfico 1 / [NO,] versus o tempo é linear, logo 
a reação é de segunda ordem em N0 2 . (b) k = inclinação = 10 
moT 1 L s 4 14.39 (a) A idéia central do modelo de colisões é que 
as moléculas devem colidir para reagir, (b) A energia da coli- 
são e a orientação das moléculas quando elas colidem deter- 
minam se uma reação irá ocorrer, (c) A alta temperatura, 
existem mais colisões totais e cada colisão tem mais ener- 
gia. 14.41 / = 2,33 x 10 2 . A 400 K, aproximadamente 1 em 
cada 43 moléculas tem essa energia cinética. 



(b) E a (inverso) = 18 kj/mol 14.45 A reação (b) é mais rápida e 
a reação (c) é mais lenta. 14.47 (a) k = 1,1 s 4 (b) k = 4,9 s 4 14.49 
Um gráfico de ln k versus 1/T tem uma inclinação de 
-5,71 x 10 3 ; E a = -R(inclinação) = 47,5 kj/mol. 14.51 A rea- 
ção irá ocorrer 88 vezes mais rapidamente a 50 °C, supondo 
concentrações iniciais iguais. 14.53 (a) Uma etapa elementar 
é um processo que ocorre em um único evento; a ordem é de- 
terminada pelos coeficientes na equação balanceada para a 
etapa, (b) Uma etapa elementar unimolecular envolve apenas 
uma molécula de reagente; uma etapa elementar bimolecular 
envolve duas moléculas de reagentes, (c) Mecanismo de reação 
é o processo que descreve como uma reação como um todo 
ocorre e explica a lei de velocidade determinada experi- 
mentalmente. 14.55 (a) Unimolecular, velocidade = ír[Cl 2 ] 
(b) bimolecular, velocidade = /c[OCT][H,0] (c) bimolecular, 
velocidade = fc[NO] [C1J 14.57 Existe um intermediário, B, 

e dois estados de transição. A etapa B » C é mais rápida, 

e a reação total A -> C é exotérmica. 

14.59 (a) H 2 (g) + 2IC%) » I 2 (g) + 2HCl(g) (b) Hl é o inter- 

mediário. (c) primeira etapa: velocidade = fc[H 2 ][ICl]; segunda 
etapa: velocidade = fc[HI][ICl] (d) Se a primeira etapa for 
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lenta, a lei de velocidade observada é velocidade = 
fc[HJ[HCl]. 14.61 (a) Velocidade = E[NO][Cl 2 ] (b) A segunda 
etapa deve ser lenta em relação à primeira etapa. 14.63 (a) 
Um catalisador aumenta a velocidade de reação diminuindo a 
energia de ativação, E a , ou aumentando o fator de freqüência, 
A. (b) Um catalisador homogêneo está na mesma fase que os rea- 
gentes, enquanto um catalisador heterogêneo está em uma fase 
diferente. 

14.65 (a) Multiplique os coeficientes na primeira reação por 
dois e some. (b) N0 2 (g) é um catalisador porque ele é consumi- 
do e a seguir reproduzido na seqüência de reação, (c) Essa é 
uma catálise homogênea. 14.67 O uso de suportes quimica- 
mente estáveis torna possível a obtenção de áreas superficiais 
muito grandes por unidade de massa do catalisador de metal 
precioso porque o metal pode ser depositado em uma camada 
muito fina, até monomolecular, na superfície do suporte. 
14.69 Para colocar dois átomos D em um único carbono, é ne- 
cessário que uma das ligações C — H já existentes no etileno seja 
quebrada enquanto a molécula é adsorvida, de tal forma que o 
átomo de H sai como um átomo adsorvido. Isso exige energia 
de ativação maior do que simplesmente adsorver C 2 H 4 e adicio- 
nar um átomo D em cada carbono. 14.71 (a) Os organismos 
vivos funcionam eficientemente em uma faixa muito estreita 
de temperatura; o papel das enzimas como catalisadores ho- 
mogêneos que aumentam a velocidade de reações desejáveis 
sem aquecê-la e sem efeitos colaterais indesejáveis é crucial 

para os sistemas biológicos, (b) catalase: 2H,0 2 -> 2H 2 0 + 0 2 ; 

nitrogenase: N, * 2NH 3 (fixação de nitrogênio) 14.73 (a) A 

reação catalisada é aproximadamente 10.000.000 vezes mais rá- 
pida a 25°C. (b) A reação catalisada é 180.000 vezes mais rápida 
a 125°C. 14.75 A[CP] / Aí = 7,8 x 10~ 7 mol U 1 s 4 
14.78 (a) Velocidade = /c[HgCl 2 ][C 2 0 4 2 f (b) k = 8,7 x 10 3 moP 2 
L 2 s 1 (c) Velocidade = 1,0 x 10 5 mol U 1 s 1 14.80 (a) k = 4,28 x 10 4 
s 4 (b) [uréia] = 0,059 mol/L (c) f 1/2 = 1,62 x 10 3 s 14.84 Um grá- 
fico de ln K versus 1/T é linear com inclinação = -1,751 x 10 4 . 
E = -(inclinação)R = 1,5 x 10 2 kj/mol. 

14.87 (a) Cl 2 fe) + CHC1 3 {g) » HC%) + CCl 4 fe) (b) Clfe), 

CCl 3 (g) (c) etapa 1, unimolecular; etapa 2, bimolecular; etapa 
3, bimolecular (d) etapa 2, a etapa lenta, é a etapa determinan- 
te da velocidade, (e) Velocidade = Jc[CHC1 3 ][C1 2 ] 1/2 14.89 
Enzima: anidrase carbônica (H 2 C0 3 ); número de rotações: 1 x 10 7 
moléculas / s. 14.91 Pressão parcial de 0 2 = 0,402 atm 14.93 

(a) Use um manómetro de ponta aberta, um relógio, uma ré- 
gua e um banho de temperatura constante. Encha o frasco 
com HCl(flí/) e leia a altura da coluna de Hg em ambos os bra- 
ços do manómetro. Rapidamente adicione Zn(s) ao frasco e 
marque o tempo = 0 quando Zn(s) entrar em contato com o 
ácido. Registre a altura de Hg em um braço do manómetro 
nos intervalos de tempo convenientes como a cada 5 s. Calcule 
a pressão de H 2 (g) em cada tempo. Como P = ( n/V)RT , AP / Aí 
a temperatura constante é uma medida aceitável da velocida- 
de de reação, (b) Mantenha a quantidade de Zn(s) constante e 
varie a concentração de HCI(íííj) para determinar a ordem de 
reação para H + e CP. Mantenha a concentração de HC1 (ííí;) 
constante e varie a quantidade de Zn(s) para determinar a or- 
dem para Zn(s). Combine essas informações para escrever a 
lei de velocidade, (c) -A[H + ]/Af = 2A[H,]/A f; a velocidade de 
desaparecimento de H + é duas vezes a velocidade de apareci- 
mento de H,(g). [HJ = P/RT (d) Variando-se a temperatura do 
banho de temperatura constante, meça os dados de velocida- 
de em várias temperaturas e calcule a constante de velocidade 
k nessas temperaturas. Faça um gráfico de ln k versus 1/T; a in- 
clinação da reta é -E JR. (e) Meça os dados de velocidade a 


temperatura constante, com a concentração de HC1 constante 
e com a massa de Zn(s) constante, variando apenas a forma de 
Zn(s). Compare a velocidade de reação para as lâminas metá- 
licas e para os grânulos. 14.96 As variações na temperatura 
variam a energia cinética de vários grupos na enzima e suas 
tendências para formar associações intermoleculares ou li- 
vrar-se delas. A temperaturas acima da temperatura de ativi- 
dade máxima foi fornecida energia cinética suficiente de tal for- 
ma que a estrutura tridimensional da enzima é destruída. Esse é 
o processo de desnaturação. No modelo chave-fechadura de ação 
da enzima, o sítio ativo é a localização específica na enzima 
onde a reação ocorre. A geometria precisa do sítio ativo tanto 
acomoda quanto ativa o substrato. Quando uma enzima é des- 
naturada, sua atividade é destruída porque o sítio ativo foi des- 
truído. 

Capítulo 15 

15.1 Sim, no quarto e no quinto diagrama, as quantidades re- 
lativas (concentrações) de A e B são constantes. Apesar de 

a reação estar caminhando, as velocidades de A B e 

B A são iguais. 15.3 (a) K cq = 2,8 x 1CT 2 (b) Uma vez 

que Kj < K ir para que as duas velocidades sejam iguais, [A] 
deve ser maior do que [B], 15.5 (a) A lei da ação de massas ex- 

pressa a relação entre as concentrações dos reagentes e produ- 
tos no equilíbrio para qualquer reação. K eq = P NOBl2 /P N0 x P B 

(b) A expressão da constante de equilíbrio é uma equação algébri- 
ca em que as variáveis são as concentrações dos produtos e re- 
agentes no equilíbrio para uma reação específica. A constante 
de equilíbrio é um número; ela é a razão calculada para a ex- 
pressão de equilíbrio para uma reação química em particular. 

(c) Introduza uma quantidade conhecida de NOBr 2 (g) em um 
recipiente de volume conhecido a temperatura (conhecida) 
constante. Depois que o equilíbrio foi estabelecido, meça a pressão 
total no frasco. Usando uma tabela de equilíbrio, calcule as pressões 
e as concentrações no equilíbrio, bem como o valor de ÍU 

15.57 (a) K rq = P NiQ x P nc , 2 /P£ 0 ; homogêneo 

(b) K rq — Pçs 2 * P h 2 / p ch 4 x p á 2 s; homogêneo 

(c) K, = P c 0 / P Ni(co) 4 i heterogêneo 

(d) K rq = [H + ][F']/[HF]; homogêneo 

(e) K eq = [Ag + ] 2 /[Zn 2+ ]; heterogêneo 15.9 (a) Principalmente 

reagentes (b) principalmente produtos 15.11 (a) K = 
4,2 x 10 2 (b) O equilíbrio favorece S0 3 a essa temperatura. 
15.13 (a) K, = 0,0490 (b) K, = 416 (c) = 5,21 15.15 (a) K, = 0,10 

(b) K = 1,2 x 10 4 (c) R = 8,3 x 10 3 15.17 (a) K = [Hg] 4 P Qi /[Hg 2 Ü] 2 
(b) A concentração em quantidade de matéria, a razao entre a 
quantidade de matéria e o volume ocupado pela substância são 
uma constante para sólidos e líquidos puros, (c) K iq = P Q 

15.19 K = 1,84 x 10 4 15.21 K = 51 15.23 a) P„ = 0,299 atm, 
P N 2 = 0,466 atm, P H 0 = 3,394 atm (com os algarismos significati- 
vos apropriados, esses valores são 0,3 atm, 0,5 atm e 3,4 atm) 
(b) 25,65 ou 3 x 10 1 (um algarismo significativo) 15.25 

(a) P co = 3,87, P H . = 1,82, P co = 0,23 (b) K q = 0,11 15.27 (a) Um 
quociente de reação é o resultado de um conjunto geral de con- 
centrações enquanto a constante de equilíbrio necessita das 
concentrações no equilíbrio, (b) Para a direita (c) As concentra- 
ções usadas para calcular Q devem ser as concentrações no 
equilíbrio. 15.29 (a) Q = 3/35 x IO 4 ; a reação prosseguirá para a 
esquerda, (b) q = 1,68 x 1CT 10 ; a reação prosseguirá para a direi- 
ta. (c) Q = 2,19 x 10 40 ; a mistura está em equilíbrio. 15.31 P C1 2 = 
4,98 atm 15.33 (a) P Br2 = 0,980 atm, P Br = 0,361 atm; 0,451 g de Br 

(b) P m = 4,7 atm, 21 g de Hl 15.35 P NO = 0,43 atm, P 02 = P N = 
18 atm 
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15.37 A pressão no equilíbrio de Br 2 (g) é 0,416 atm. 15.39 (a) 
P FH = P BCI = 0,233 atm (b) Necessita-se de um pouco mais de 
0,608 g de PHjBCl^. 15.41 P IBr = 15,5 atm, P : ^ = P B[ * = 0 ,926 atm 
15.43 (a) Desloca o equilíbrio para a direita (b) diminui o valor 
de K (c) desloca o equilíbrio para a esquerda (d) não afeta (e) 
não afeta (f) desloca o equilíbrio para a direita 15.45 (a) Não 
afeta (b) não afeta (c) aumenta a constante de equilíbrio (d) 
não afeta 15.47 (a) A H° = -155,7 kj (b) A reação é exotérmica, 
de forma que a constante de equilíbrio diminuirá com o au- 
mento da temperatura, (c) A n não é igual a zero, logo uma va- 
riação no volume a temperatura constante afetará a fração de 
produtos na mistura em equilíbrio. 15.49 (a) K eq = 1,5 x 1CT 39 (b) 
Os reagentes são muito mais abundantes do que os produtos no 
equilíbrio. 15.51 K ^ = 18 15.54 (a) P, = 0,74 atm (b) K, q = 0,40 
15.57 P PH = 6,8 x 10~ 2 atm 15.60 (a) Q = 1,7; Q > K^, a reação 
se deslocará para a esquerda, (c) Q = 5,8 x 10 Q < K rii ; a mistu- 
ra de reação se deslocará para a direita. 15.63 O valor máxi- 
mo de Q é 4,1; a redução ocorrerá. 15.66 P H = P : = 1,48 atm; 
P m = 10,22 atm 15.69 O pedido de patente é falso. Um catali- 
sador não altera a posição do equilíbrio em um sistema, apenas 
a velocidade de aproximação da condição de equilíbrio. 15.70 
(a) (i) K = [Na 4 ]/[Ag 4 ] (ii) K q = [Hg 24 ] 3 / [Al 34 ] 2 (üi) K rq [Zn 2+ ] 
P Hj /[HJ (b) Usando os dados da Tabela 4.5: (i) Ag + está bem 
abaixo de Na, logo a reação prosseguirá para a direita e K eq 
será grande, (ii) Al 3+ está acima de Hg, logo a reação não 
prosseguirá para a direita e K rq será pequena, (iii) H 4 está abai- 
xo de Zn, de forma que a reação prosseguirá para a direita e 
K será grande, (c) K < 1 para essa reação, logo Cd está abai- 
xo de Fe. 15.72 (a) No equilíbrio, as reações direta e inversa 
ocorrem em velocidades iguais, (b) Os reagentes são favoreci- 
dos no equilíbrio, (c) Um catalisador abaixa a energia de ativa- 
ção tanto para a reação direta quanto para a reação inversa, 
(d) A razão das constantes de velocidade permanece inaltera- 
da. (e) O valor de K lq aumenta com o aumento da temperatura; 
a reação é endotérmica. 

Capítulo 16 

16.1 As soluções de HC1 e H 2 S0 4 conduzem eletricidade, têm 
sabor azedo, mudam a cor do papel de tomassol vermelho 
(são ácidas), neutralizam as soluções de bases e reagem com 
metais ativos para formar H 2 (g). As soluções de HC1 e de 
H 2 S0 4 têm essas propriedades em comum porque ambos os 
compostos são fortemente ácidos. Isto é, ambos dissociam-se 
completamente em H 2 0 para formar H *(aq) e um ânion. 
(HSO/ não está completamente dissociado, mas a primeira 
etapa de dissociação para H,S0 4 é completa.) A presença de íons 
possibilita que as soluções conduzam eletricidade; a presença de 
H *(aq) acima de 1 x 1CT 7 mol/L explica todas as outras proprie- 
dades relacionadas. 16.3 (a) A definição de Arrhenius de um áci- 
do está restrita às soluções aquosas; a definição de Bronsted-Lowry 
aplica-se a qualquer estado físico, (b) HC1 é um ácido de 
Bremsted-Lowry; NH, é uma base de Bronsted-Lowry. 16.5 (a) 
HSO/ (b) C 2 H 3 0/ (c) HAs 0 4 2 ^ (d) NH, 

16.7 


Ácido + 

B— L 

Base ^ 

B— L 

Ácido + 

conjugado 

Base 

conjugada 

(a) NHf(aq) 

CN (aq) 

HCN(«i7) 

NH ,(aq) 

(b)Hp(O 

(CH 3 ) 3 N (aq) 

(CH 3 ) 3 NH 4 (í7ç) 

OH (aq) 

(c) HCHOpí?) 

PO ?{aq) 

HPO f(aq) 

CH0 2 '(nq) 


16.9 (a) Ácido: HC 2 0 f{aq) + H,0(/) C 2 0 ffaq) + H 3 Of aq) 

Base: HC 2 0 4 (íííj) + H 2 0(/) H 2 C 2 0 4 (ííí/) + OVtfaq) (b) 

H 2 C,0 4 é o ácido conjugado de HC,0 4 . C 2 0 4 2 é a base conjuga- 
da de HC 2 0/. 16.11 (a) Fraco, NÕ 2 (b) forte, HS0 4 (c) fraco, 
P0 4 3 (d) desprezível, CH, (e) fraco, CH 3 NH 2 . 16.13 (a) HBr. 
Ele é um dos sete ácidos fortes, (b) F“. HC1 é um ácido mais for- 
te do que HF, logo F~ é uma base conjugada mais forte. 16.15 
(a) HF (aq) + COf(aq), o equilíbrio localiza-se à esquerda (b) 
OH ^flíj) + OH (aq), o equilíbrio localiza-se à direita (c) ü 2 S(aq) + 
C 2 H 3 0 2 («g), o equilíbrio localiza-se à direita. 16.17 (a) A au- 
to-ionização é a ionização de uma molécula neutra em um ânion 
e um cátion. A expressão de equilíbrio para a auto-ionização 
da água é H 2 0(/) ■ . H*(aq) + OH (aq). (b) A água pura é um 
condutor de eletricidade ruim porque ela contém poucos íons. 
(c) Se uma solução for ácida, ela contém mais íons H 4 do que 
OHL 16.19 (a) [H + ] = 2 x 10 10 mol/L, básica (b) [H 4 ] = 
3,1 x 10 -6 mol/L, ácida (c) [H + ] = 1,0 x IO -8 mol/L, bási- 
ca 16.21 [H + ] = [OH - ] = 3,5 x 10 -8 mol/L 16.23 (a) [H + ] varia 
de um fator de 100. (b) [H + ] varia de um fator de 3,2 16.25 (a) 
[H + ] diminui, o pH aumenta (b) o pH está entre 4 e 5. Calcu- 
lando-se, o pH = 4,5; a solução é ácida, (c) O pH = 7,8 está entre 
7 e 8, mais próximo de 8. Uma boa estimativa é 3 x 10 -8 mol/L 
de H + e 7 x 10~ 7 mol/L de OH3 Calculando-se, [H + ] = 2 x 10 -8 
mol/L de H + ; [OH ] = 6 x 10 7 mol/L de OH 


16.27 


[H 4 ] 

[OH] 

pH 

pOH 

Ácida ou 
básica 

7,5 x IO -3 mol/L 

1,3 x 10~ 12 mol/L 

2,12 

11,88 

ácida 

2,8 x 10~ 5 mol/L 

3,6 x 10~ 10 mol/L 

4,56 

9,44 

ácida 

5,6 x 10 9 mol/L 

1,8 x 10 -6 mol/L 

8,25 

5,75 

básica 

5,0 x 10 9 mol/L 

2,0 x 10 -8 mol/L 

8,30 

5,70 

básica 


16.29 [H + ] = 4,0 x 10^ mol/L, [OH ] = 6,0 x 10~ 7 mol/L 16.31 

(a) Um ácido forte está completamente dissociado em seus 
íons em solução aquosa, (b) [H + ] = 0,500 mol/L (c) HC1, HBr, 
Hl 16.33 (a) [H + ] = 8,5 x 10“ 3 mol/L, pH = 2,07 (b) [H 4 ] = 
0,0419 mol/L, pH = 1,377 (c) [H + ] = 0,0250 mol/L, pH = 1,602 
(d) [H + ] = 0,167 mol/L, pH = 0,778 16.35 (a) [OH ] = 3,0 x 10 3 
mol/L, pH = 11,48 (b) [OH ] = 0,3758 mol/L, pH = 13,5750 (c) 
[OH ] = 8,75 x 10~ 5 mol/L, pH = 9,942 (d) [OH ] = 0,17 mol/L, 
pH = 13,23 16.37 3,2 x 10 1 mol/L de NaOH 16.39 pH = 
13,400 

16.41 (a) HBrO 2 (aq) ^ H *(aq) + BrO f(aq), 

K„ = [H 4 ] [BrO/] / [HBrO,]; 

HBrO 2 (aq) + H 2 0(/) H 3 0 \aq) + BrO, (aq), 

K a = [H 3 0 + ] [BrO/] / [HBrOJ 

(b) HC 3 H 5 OH) H \aq) + C 3 H 5 0 {{aq), 

K a = [h + ][c 3 h 5 o/]/[hc 3 h 5 o 2 ]; 

HCH.Oiaa) + H,0(/) H 3 0 \aq) + C 3 H 5 0 2 (flfl), 

K = [H 3 0 + ][C 3 H 5 0 2 “]/[HC 3 HA1 16.43 K = 1,4 x 10 4 16.45 
[H + ] = [X ] = 0,019 mol/L, [HX] = 0,181 mol/L, 

K a = 2,0 x UV 16.47 0,089 mol/L de HC 2 H 3 0 2 16.49 [H 4 ] = 
[CÃO/] = 1,8 x 10 3 mol/L, [HC 7 H 5 0 2 ] = 0,048 mol/L 16.51 
(a) [H 4 ] = 1,1 x 10~ 3 mol/L, pH = 2,95 (b) [H + ] = 1,7 x 10" 1 
mol/L, pH = 3,76 (c) [OH ] = 1,4 x 10~ 5 mol/L, pH = 
9,15 16.53 [H + ] = 2,0 x 10 -2 mol/L, pH = 1,71 16.55 (a) [H 4 ] = 
2,8 x 10 3 mol/L, 0,69% de ionização (b) [H 4 ] = 1,4 x 10~ 3 
mol/L, 1,4% de ionização (c) [H 4 ] = 8,7 x 10" 1 mol/L, 2,2% de 
ionização 
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16.57 H X(aq) H \aq) + XT(aq); K = [H + ][X"]/[HX], Supon- 

do que a porcentagem de ácido que se ioniza é pequena. Faça 
[H + ] = [X - ] = y . -K = y 2 /[HX]; y = X 1/2 /[ HX] 1/2 . Porcentagem de 
ionização = y/[HX] x 100. Substituindo por y, a porcentagem 
de ionização = 100 X 1/2 [HX] ,/2 /[HX] ou 100 X/ /2 /[HX] 1/2 . Isto 
é, a porcentagem de ionização varia inversamente com a raiz 
quadrada da concentração de HX. 16.59 [H + ] = 5,72 x 10 3 
mol/L, pH = 2,24, [HC 6 H 5 0 7 ^] = 1,2 x 10" 9 mol/L. A aproxima- 
ção de que a primeira energia de ionização é menor do que 5% 
da concentração total do ácido não é válida; a equação de pri- 
meiro grau deve ser resolvida. [H + ] produzida a partir da se- 
gunda e terceira ionizações é pequena em relação àquela 
presente na primeira etapa; a segunda e terceira ionizações 
podem ser desprezadas quando se calcula [H + ] e o pH. 16.61 
Todas as bases de Bronsted-Lowry contêm no mínimo um 
par de elétrons não-ligante (solitário) para atrair H\ 16.63 

(a) (CH 3 ) 2 NH (aq) + H,0 (/) (CH 3 ),NH 2 \aq) + OH (aq); 

K h = [(CH 3 ) 2 NH 2 + ][0HJ/[(CH 3 ) 2 NH] 

(b) CO, 2 \aq) + H 2 0(/) HC0 3 "(«ij) + OHT(aq); 

X t =[HC0 3 -][0H]/[C0 3 2 -] 

(c) CHO {(aq) + H 2 0 (/) HCH0 2 (aí/) + OH ~(aq); 

K b = (HCHOJ[OH ]/[CH0 2 | 16.65 A partir da fórmula da 

equação de segundo grau, [OH] = 6,6 x 10 3 mol/L, pH = 
11,82. 16.67 (a) [C 10 H 15 ON] = 0,033 mol/L, [C 10 H 15 ONH + ] = 
[OH"] = 2,1 x IO" 3 mol/L (b) K b = 1,4 x 10" 1 16.69 (a) Para um 
par ácido /base conjugado como C 6 H 5 0H/C 6 H 5 0", K b para a 
base conjugada pode sempre ser calculado a partir de X para 
o ácido conjugado, logo não é necessária uma relação separa- 
da de K b . (b) K b = 7,7 x 10" 5 (c) O fenolato é uma base mais forte 
do que NH 3 . 16.71 (a) O ácido acético é mais forte, (b) O íon 
hipoclorito é a base mais forte, (c) K b para o C 2 H 3 0 2 ‘ = 
5,6 x IO" 10 , K b para CIO" = 3,3 x IO" 7 16.73 (a) [OH ] = 1,4 x IO" 3 
mol/L, pH = 11,15 (b) [OH ] = 3,8 x IO" 3 mol/L, pH = 11,58 (c) 
[NO/] = 0,50 mol/L, [OH ] = 3,3 x 10" 6 mol/L, pH = 
8,52 16.75 (a) Acida (b) ácida (c) básica (d) neutra (e) áci- 
da 16.77 O sal desconhecido é NaF. 16.79 [OH ] = 5,0 x 10" 6 
mol/L, pH = 8,70 16.81 (a) A medida que a eletronegativida- 
de do átomo central (X) aumenta, a força do oxiácido aumen- 
ta. (b) A medida que o número de átomos de oxigênio não 
protonados na molécula aumenta, a força do oxiácido aumen- 
ta. 16.83 (a) HN0 3 é um ácido mais forte porque tem um áto- 
mo de oxigênio não protonado a mais e conseqüentemente 
maior número de oxidação em N. (b) Para os hidretos binários, 
a força do ácido aumenta descendo-se na família; logo H 2 S é 
um ácido mais forte do que H z O. (c) H 2 S0 4 é um ácido mais 
forte porque H + está muito mais fortemente mantido pelo 
ânion HS0 4 ". (d) Para os oxiácidos, quanto maior a eletronega- 
tividade do átomo central, mais forte é o ácido; assim, H 2 S0 4 é 
o ácido mais forte, (e) CCl 3 COOH é mais forte porque a eletro- 
negatividade dos átomos de Cl retiram densidade eletrônica 
das outras partes da molécula, o que enfraquece a ligação 
O — H e faz com que H + seja mais facilmente removido. 16.85 
(a) BrO" (b) BrO" (c) HP0 4 2 ‘ 16.87 (a) Verdadeira (b) Falsa. 
Em uma série de ácidos que têm o mesmo átomo central, a for- 
ça do ácido aumenta com o número de átomos de oxigênio 
não protonados ligados ao átomo central, (c) Falsa. H,Te é um 
ácido mais forte do que H 2 S porque a ligação H — Te é mais 
longa, mais fraca e mais facilmente dissociada do que a liga- 
ção H — S. 16.89 Sim. A definição de uma base de Arrheni- 
us, um doador de OH(aq), é mais restritiva; a definição de 
Bronsted-Lowry, um receptor de H + , é mais geral; e a defini- 
ção de Lewis, um doador de par de elétrons, é mais geral. 
Qualquer substância que se encaixe na restrita definição de 


Arrhenius se encaixará nas definições mais amplas de 
Bronsted e de Lewis. 16.91 (a) Ácido, Fe(C10 4 ) 3 ou Fe 3+ ; base, 
H 2 0 (b) Ácido, H 2 0; base, CN" (c) Ácido, BF 3 ; base, (CH 3 ) 3 N (d) 
Ácido, HIO; base, NH 2 " 16.93 (a) Cu 2+ , maior carga do cátion 
(b) Fe 3+ , maior carga do cátion (c) Al 3+ , menor raio do cátion, 
mesma carga 16.95 (a) Correta, (b) Incorreta. Um ácido de 
Bronsted deve ter hidrogênio ionizável. (c) Correta, (d) Incor- 
reta. K + é um ácido de Lewis desprezível por causa de seu raio 
iônico relativamente grande e a carga positiva baixa o tornam 
ruim em atrair pares de elétrons, (e) Correta. 16.98 Supondo 
T = 25 °C. Para concentrações de solutos ácidos ou básicos me- 
nores do que 1 x IO" 6 mol/L, considere a auto-ionização da 
água como uma fonte de H*(aq) ou OH~(aq). Para essa solução, 
[H + ] = 9,9 x 10" 8 mol/L, pH = 7,01. 16.99 (a) Uma solução de 

0,1 mol/L de um ácido fraco (b) o ácido com X = 8 x 10" 6 (c) a 
base com p K b = 4,5 16.101 (a) [H + ] = 0,050 mol/L, pH = 1,30 
(b) [H*] = 0,10 mol/L, pH = 1,00 (c) O pH, supondo que não 
haja ionização de HX", é 1,30; logo, HX" não está completa- 
mente ionizado; H,X, que está completamente ionizado, é um 
ácido mais forte do que HX". (d) Como H,X é um ácido forte, 
HX" não tem tendência a agir como uma base. HX" age como 
um ácido fraco, logo uma solução de NaHX seria ácida. 
16.104 Para todos os compostos, exceto a cafeína, [BH + ]/[B] > 1, 
e a forma protonada predomina. A cafeína, uma base muito fra- 
ca, existe como base neutra. 16.107 6,0 x 10 13 íons H + 16.109 
(a) Para a precisão dos dados relatados, o pH da água da chuva 
40 anos atrás era 5,4, nenhuma diferença do pH de hoje. Com al- 
garismos significativos extras, [H + ] = 3,63 x 10" 6 mol/L, pH = 
5,440. (b) Um balde de 20,0 L de água de chuva de hoje contém 
0,02 L (com algarismos significativos extras, 0,200 L) de C0 2 
dissolvido. 16.112 [cocaína] = 2,93 x 10" 3 mol/L, [OH ] = 
3,4 x IO" 6 mol/L, K b = 3,9 x IO" 9 16.114 (a) X(i) = 5,6 x 10 3 , X(ii) 
= 10 (b) Ambos (i) e (ii) têm X > 1, logo ambos seriam escritos 
com uma única seta. 

Capítulo 1 7 

17.1 (a) A extensão de dissociação de um eletrólito fraco é di- 
minuída quando um eletrólito forte contendo um íon em co- 
mum com o eletrólito fraco é adicionado a ele. (b) NaN0 2 17.3 

(a) Aumenta o pH (b) diminui o pH (c) aumenta o pH (d) não 
varia (e) diminui o pH 17.5 [H*] = 1,8 x 10" 5 mol/L, pH = 4,73, 
[C 3 H 5 0 2 ] = 6,0 x IO" 2 mol/L 17.7 (a) pH = 3,53 (b) pH = 

5.01 17.9 (a) 4,5% de ionização (b) 0,018% de ionização 17.11 
Em uma mistura de HC 2 H 3 0 2 e NaC 2 H 3 0 2 , HC,H 3 0 2 reage com 
a base adicionada e C 2 H 3 0 2 " combina-se com o ácido adiciona- 
do, deixando [H + ] relativamente inalterada. Apesar de HC1 e 
de Cl" serem um par ácido-base conjugado, CT não tem ten- 
dência em se combinar com o ácido adicionado para formar 
HC1 não dissociado. Qualquer ácido adicionado simples- 
mente aumenta [H + ] em uma mistura HC1 — NaCl. 

17.13 (a) pH = 3,82 (b) pH = 3,96 
17.15 (a) pH = 4,60 

(b) Na*(íii|) + C 2 H 3 0 2 "(ííí/) + H *(aq) + CT(aq) » HC 2 H 3 0 2 (flg) 

+ Na *(aq) + CT(aq) 

(c) HC 2 H 3 0 2 (aí/) + Na *(aq) + OH"(íííj) -> C 2 H 3 0 2 "(flí|) + 

H,0(/) + Na *(aq) 17.17 0,18 mol de NaBrO 17.19 (a) pH = 
4,86 (b) pH = 5,0 (c) pH = 4,71 17.21 (a) [HCO/] / [H 2 C0 3 ] = 11 
(b) [HC0 3 ‘] / [H 2 C0 3 ] = 5,4 17.23 (a) Curva B (b) pH no ponto 
de equivalência aproximado da curva A = 8,0, pH no ponto de 
equivalência aproximado da curva B = 7,0 (c) para volumes 
iguais de A e B, a concentração do ácido é maior porque ele 
necessita de um volume maior de base para atingir o ponto de 
equivalência. 17.25 (a) HX é mais fraco. Quanto maior o pH 
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no ponto de equivalência, mais forte a base conjugada (X ) e 
mais fraco o ácido conjugado (HX). (b) A fenolftaleína, que 
muda de cor na faixa de pH de 8 a 10, é perfeita para HX e pro- 
vavelmente apropriada para HY. 17.27 (a) 42,4 mL de solu- 
ção de NaOH (b) 29,6 mL de solução de NaOH (c) 29,8 mL de 
solução de NaOH 17.29 (a) pH = 1,54 (b) pH = 3,30 (c) pH = 
7,00 (d) pH = 10,69 (e) pH = 12,74 17.31 (a) pH = 2,78 (b) pH = 

4.74 (c) pH = 6,58 (d) pH = 8,81 (e) pH = 11,03 (f) pH = 
12,42 17.33 (a) pH = 7,00 (b) [HONH 3 + ] = 0,100 mol/L, pH = 
3,52 (c) [C„H 5 NH 3 ] = 0,100 mol/L, pH = 2,82 17.35 (a) A con- 
centração de sólido não dissolvido não aparece na expressão 
do produto de solubilidade porque ela é constante enquanto 
houver sólido presente, (b) K ps = [Ag + ][L]; K ps = [Sr 2+ ][SO/ ]; K pl = 
[Fe 2+ ][OH] 2 ; K p , = [Hg 2 2+ ][BrT 17.37 (a) K ps = 7,63 x 10“ 9 
(b) K ps = 2,7 x 10 9 (c) 5,3 x 10^ mol de Ba(I0 3 ),/L 17.39 K ps = 

2.3 x IO -9 17.41 (a) 7,1 x 10 7 mol de AgBr/L (b) 1,7 x l6 11 
mol de AgBr/L (c) 5,0 x 10~ 12 mol de AgBr/L 17.43 (a) 

1.4 x 10~ 3 g de Mn(OH) 2 /L (b) 1,7 x 10~ 2 g/L (c) 3,6 x 10~ 7 
g/L 17.45 Mais solúvel em ácido: (a) ZnC0 3 (b) ZnS (d) 
AgCN (e) Ba 3 (P0 4 ) 2 17.47 [Cu 2+ ] = 2 x 10~ 12 mol/L 17.49 K = 
K sp xK f = 8 x 104 17.51 (a) Q < íC ps ; nenhum Ca(OH), precipita 
(b) Q < K p ; nenhum Ag,,S0 4 precipita 17.53 pH = 13,0 17.55 
Os dois primeiros experimentos eliminam os íons dos grupos 
1 e 2 (Figura 17.22) A ausência de precipitados insolúveis de 
carbonato no terceiro experimento descarta os íons do grupo 
4. Os íons que podem estar na amostra são aqueles do grupo 3, 
Al 3+ , Fe 2+ , Zn 2+ , Cr 3+ , Ni 2+ , Co 2+ ou Mn 2+ , e do grupo 5, NH 4 + , Na + 
ou K + . 17.59 (a) Torne a solução ácida com 0,5 mol/L de HC1; 
sature com H 2 S. CdS irá precipitar; ZnS não irá precipitar, (b) 
Adicione excesso de base; Fe(OH) 3 (s) precipita, mas Cr 3+ for- 
ma o complexo solúvel Cr(OH)/. (c) Adicione (NH 4 ) 2 HP0 4 ; 
Mg 2+ precipita como MgNH 4 P0 4 ; K + permanece solúvel, (d) 
Adicione 6 mol/L de HC1; Ag + precipita como AgCl(s). 17.61 
(a) A base é necessária para aumentar [P0 4 ^] de forma que o 
produto de solubilidade dos fosfatos metálicos de interesse 
seja excedido e os sais de fosfato precipitem, (b) K ps para os cá- 
tions no grupo 3 é muito maior, de forma que para exceder K pt 
é necessária [S 2 ] maior, (c) Todos eles poderão se redissolver 
em soluções altamente ácidas. 17.63 (a) pH = 3,025 (b) pH = 
2,938 (c) pH = 12,862 17.65 (a) p K a = 4,68 17.68 HOBr e 
NaOBr em uma razão molar de 1 para 1. H 2 NNH 3 + e H 2 NNH 2 
em uma razão molar de 1 para 3,1. 17.70 (a) 9W= 82,2 g/ mol (b) 
K a = 3,8 x 10~ 7 17.72 (a) O pH no ponto de equivalência é 8,94; 
a fenolftaleína ou o azul de timol é apropriado. A fenolftaleína 
é geralmente a escolhida porque a mudança de incolor para 
rosa no ponto final é mais fácil de ver. (b) 0,06206 mol/L de 
NaOH. 17.75 1,00 L de solução resultante é um tampão con- 
tendo 0,10 mol de H,PO/ e 0,35 mol de HPO/l pH = 

7.75 17.78 1,1 x 10 3 |xL 17.84 [S0 4 2 ] = 9,7 x 10^ mol/L, 
[Pb 2+ ] = 6,5 xlO^ 1 mol/L, [Sr 2+ ] = 3,3 x IO" mol/L 17.87 [OH ] 
deve ser maior ou igual a 1,0 x 10 2 mol/L. 17.88 (a) H *(aq) + 
CHO -{aq) HCH0 2 (aí/) (b) K = 5,6 x 10 3 (c) [Na + ] = [Cl ] = 
0,075 mol/L, [H + ] = [HCHO/] = 3,7 x 10 3 mol/L, [HCHOJ = 
0,071 mol/L 17.90 [NH/f = 0,10 mol/L, [NHJ = 0,050 
mol/L, pH = 8,95 17.93 [Sr 2+ ] = [S0 4 2 ] = 5,7 x 10^ mol/L, 
K ps = 3,2 x 10~ 7 

Capítulo 18 

18.1 (a) Seu perfil de temperatura (b) troposfera, 0 a 12 km; es- 
tratosfera, 12 a 50 km; mesosfera, 50 a 85 km; termosfera, 85 a 
110 km 18.3 A pressão parcial de 0 3 é 2,4 x 10^ torr. 18.5 

1.5 x 10 17 moléculas de CO 18.7 570 nm 18.9 A fotoioniza- 
ção de 0 2 necessita de 1.205 kj/mol. A fotodissociação neces- 


sita de apenas 495 kj/mol. Em elevações mais baixas, a radia- 
ção solar de comprimento de onda curto de alta energia já foi 
absorvida. Abaixo de 90 km, a concentração aumentada de O, 
e a disponibilidade de radiação de comprimento de onda 
mais longo fazem com que o processo de fotodissociação pre- 
domine. 18.11 (a) A velocidade de formação do ozônio, um 
processo endotérmico, é mais alta a aproximadamente 50 km, 
próximo à estratosfera do que na troposfera de altitude mais 
baixa, (b) A primeira etapa na formação de 0 3 é a fotodissocia- 
ção de 0 2 para formar dois átomos de O. Depois, um átomo de 
O e uma molécula de 0 2 colidem para formar 0 3 * e remover o 
excesso de energia, sendo formado 0 3 . 18.13 Um hidrofluoro- 
carbono é um composto que contém hidrogênio, flúor e carbo- 
no; ele contém hidrogênio no lugar do cloro. HFCs são 
potencialmente menos prejudiciais do que CFCs porque a fo- 
todissociação não produz átomos de Cl, que catalisam a des- 
truição do ozônio. 18.15 (a) A ligação C — F requer mais 
energia para a dissociação do que a ligação C — Cl e não é facil- 
mente quebrada pelos comprimentos de onda de luz UV. (b) 
O cloro está presente como átomos de cloro e moléculas de 
óxido de cloro, Cl e CIO, respectivamente. 18.17 (a) CO li- 
ga-se com a hemoglobina para bloquear o transporte de 0 2 pe- 
las células; as pessoas com envenenamento por CO sufocam 
pela falta de 0 2 . (b) S0 2 é muito corrosivo aos tecidos e contri- 
bui para as doenças respiratórias, especialmente para as pes- 
soas com problemas respiratórios. E também a principal fonte 
da chuva ácida, que destrói as florestas e a vida selvagem nas 
águas naturais, (c) 0 3 é extremamente reativo e tóxico por cau- 
sa de sua habilidade de oxidante forte. Os produtos das suas 
reações com outros poluentes da atmosfera provocam irrita- 
ção dos olhos e dificuldades respiratórias. 18.19 (a) O meta- 
no, CH 4 , origina-se da decomposição de matéria orgânica por 
certos microorganismos; ele também escapa dos depósitos de 
gás do subsolo, (b) S0 2 é liberado em gases vulcânicos e é tam- 
bém produzido pela ação de bactérias na decomposição de 
matéria vegetal e animal, (c) O óxido nítrico, NO, resulta da 
oxidação de matéria orgânica em decomposição e é formado 
nos relâmpagos, (d) CO é um produto possível da decomposi- 
ção de matéria vegetal. 

18.21 (a) H 2 S0 4 (aí/) + CaC0 3 (s) » CaS0 4 (s) + H 2 0(/) + 

C0 2 (g) (b) CaS0 4 (s) seria muito menos reativo com soluções 
ácidas, uma vez que seria necessária uma solução fortemente 
ácida para deslocar o equilíbrio para a direita. 

CaS0 4 (s) + 2H*(aq) Ca 2 >í/) + 2HSO/(flí?) 

18.23 (a) Ultravioleta (b) 357 kj / mol (c) A energia média de li- 
gação C — H da Tabela 8.4 é 413 kj/mol. A energia de ligação 
C — H em CH 2 0, 357 kj / mol, é menor do que a energia 'média' 
de ligação C — H. 18.25 As energias que entram na Terra e as 
que saem dela estão em regiões diferentes do espectro eletro- 
magnético. Quando entram, C0 2 é transparente à radiação vi- 
sível, mas ao sair absorve a radiação infravermelho. 18.27 
0,093 mol/L de Na + 18.29 4,8 x 10 6 g de CaO 18.31 A pres- 
são mínima necessária para iniciar a osmose inversa é maior 
do que 5,1 atm. 18.33 (a) C0 2 (g), HC0 3 ", H 2 0(/), S0 4 2 “, N0 3 “, 
HP0 4 2 -, H,P0 4 - (b) CH 4 (g), H.Sfe), NH^), PH ,(g) 18.35 2,5 g de 

0 2 18.37 Mg 2+ (flí?) + Ca(OH) 2 (s) > Mg(OH) 2 (s) + 

Ca 2 *(acj) 18.39 0,35 mol de Ca(OH) 2 , 0,15 mol de Na 2 CO s 18.41 
A1 2 (S0 4 ) 3 reage com OH~ para formar Al(OH) 3 (s), um precipi- 
tado gelatinoso que absorve partículas finas e bactérias pre- 
sentes na água. Al(OH) 3 (s) assenta-se lentamente, removendo 
as partículas de matéria indesejáveis. 18.43 A produção de 
qualquer forma de energia requer um combustível e gera pro- 
dutos de rejeito. Um dispositivo ou processo mais eficiente 
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em termos de energia usa menos energia, o que requer menos 
combustível e gera menos produtos de rejeito. 18.45 O uso 
do dimetilcarbonato no lugar do fosgênio como fonte de car- 
bonila condensa o metanol, CH 3 OH, em vez de HC1. O meta- 
nol é muito menos tóxico do que HC1 e tem o potencial de ser 
um segundo produto útil, em vez de rejeito. 18.48 Massa 
molar média na superfície = 27 g/ mol. Massa molar média na 
altitude onde todo O, foi fotodissociado = 19 g/mol. 18.50 

2[18.7] + [18.9] = 2 C%) + 20 s fe) + 2C10fe) » 2C10fe) + 

30 2 (g) + 2Cl(g) = 20 3 (g) » 30 2 (g) = [18.10], 18.53 A for- 

mação de NO(g) é endotérmica, logo K aumenta com o au- 
mento da temperatura. A oxidação de NO(g) a N0 2 (g) é 
exotérmica, logo o valor de fC diminui com o aumento da 
temperatura. 18.56 (a) A solubilidade de C0 2 (g) no oceano 
diminuiria se a temperatura do oceano aumentasse, (b) Se a 
solubilidade de C0 2 (g) no oceano diminuísse por causa do 
aquecimento global, mais C0 2 (g) seria liberado na atmosfera, 
perpetuando um ciclo de temperatura crescente e concomi- 
tante liberação de C0 2 (g) dos oceanos. 18.59 (a) C0 3 2 ' hidro- 
lisa-se em solução aquosa para produzir OLE. Se OYT(aq) for 
suficiente para superar K s para Mg(OH) 2 , o sólido precipita- 
rá. 18.63 (a) P NO =1,6 xlCT 5 torr(b) 2 x 10 19 moléculas de 

N0 2 18.66 (a) X = 258 nm (b) O 3 {g) + O (g) » 20 2 (g). Como 

ele é consumido e depois reproduzido, OH(g) é o catalisador na 
reação total, outro caminho para a destruição do ozônio. 18.70 
P NO = 0,08 atm; concentração de NO = 8 x 10 4 ppm 18.73 (a) 

1.1 x 10 5 mol/L (b) resolvendo a equação de segundo grau, 
[H ] = 2,0 x IO -6 mol/L, pH = 5,71 

Capítulo 19 

19.1 (a) Espontânea: b, c, d; não espontânea: a, e 19.3 (a) 
NH 4 N0 3 (s) dissolve-se em água, como em uma bolsa química 
fria. O naftaleno (naftalina) sublima-se à temperatura ambien- 
te. (b) A fusão de um sólido é espontânea acima de seu ponto 
de fusão mas não o é abaixo de seu ponto de fusão. 19.5 (a) 
Endotérmica (b) a 100 °C ou acima de 100 °C (c) abaixo de 
100 °C (d) a 100 °C 19.7 (a) Para um processo reversível, as 
mudanças direta e inversa ocorrem pelo mesmo caminho. 
Existe apenas um caminho reversível para um conjunto espe- 
cífico de condições. O trabalho pode ser realizado apenas a 
partir de um processo reversível, (b) Não existe variação líqui- 
da na vizinhança, (c) A vaporização de água a vapor é reversí- 
vel se ela ocorrer na temperatura de ebulição da água para 
uma pressão (atmosférica) externa específica. 19.9 Não. A E é 
uma função de estado. AE = q + w; q e w não são funções de es- 
tado. Seus valores dependem do caminho, mas a soma, AE, 
não depende do caminho. 19.11 Sabemos que a fusão é um 
processo que aumenta a energia do sistema mesmo que não 
exista variação na temperatura. AE não é zero para o proces- 
so. 19.13 (a) Sim. (b) w = -P cxt A 17. Uma vez que o gás se ex- 
pande no vácuo, P exl = 0 e w = 0. (c) A força diretora é o aumento 
da desordem do sistema. 19.15 (a) 16 arranjos totais (b)Ape- 
nas um arranjo (c) O gás irá adotar espontaneamente o estado 
com desordem máxima, o estado com os arranjos mais possí- 
veis para as moléculas. 19.17 (a) AS é positivo, (b) Não. AS é 
uma função de estado, de forma que é independente do cami- 
nho. 19.19 (a) AS é positivo, (b) AS é positivo no Exercí- 
cio 19.2 (a) e(c). 19.21 S aumenta em (a), (b)e(c);S diminui 
em (d) 19.23 (a) AS aumenta (b) 213 kJ/K 19.25 (a) Para um 
processo espontâneo, a entropia do universo aumentar; para 
um processo reversível, a entropia do universo não varia, (b) 
Para um processo reversível, se a entropia do universo au- 


menta, a entropia da vizinhança deve diminuir da mesma 
quantidade, (c) Para um processo espontâneo, a entropia do 
universo deve aumentar, logo a entropia da vizinhança deve 
diminuir pelo menos 42 J /K. 19.27 (a) A entropia de uma 

substância cristalina pura no zero absoluto é zero. (b) Em um 
movimento translacional a molécula toda se move em um úni- 
co sentido; em um movimento rotacional a molécula gira ou 
roda ao redor de um eixo fixo. No movimento vibracional as li- 
gações dentro de uma molécula esticam e dobram-se, mas a 
posição média dos átomos não varia. 

(c) H— Cl > H— Cl 

Translacional 

cp 

O— c— O 

I 

Rotacional 

H— Cl < » H Q < > H— a 

Vibracional 

19.29 (a) Ar (g) (b) He(g) a 1,5 atm (c) 1 mol de Ne(g) em 15,0 L (d) 
C0 2 (£) 19.31 (a) AS < 0 (b) AS > 0 (c) AS < 0 (d) AS > 0 19.33 (a) 
Sc(s), 34,6 J moL 1 KT 1 ; S c(g), 174,7 J moT 1 KA Em geral, a fase ga- 
sosa de uma substância tem S° maior do que a fase sólida por 
causa do maior volume e maior liberdade de movimento das 
moléculas, (b) NH,(g), 192,5 J moL 1 KT 1 ; NH 3 («g), 111,3 J moT 1 
IC 1 As moléculas na fase gasosa têm mais liberdade de movi- 
mento do que as moléculas em solução, (c) 1 mol de P 4 (g), 280 
J/K; 2 mol de P 2 (g), 2(218,1) = 436,2 J/K. Mais partículas têm 
maior número de arranjos, (d) C (diamante), 2,43 J moL 1 K A C 
(grafite) 5,69 J moL 1 KA A entropia interna na grafite é maior 
porque existe liberdade translacional entre as camadas plana- 
res de átomos de C, enquanto existe muito pouca liberdade 
dentro da rede covalente do diamante, (d) 1 mol de H,(g), 
130,58 J/K; 2 mols de H(g), 229,20 J/K. Mais partículas têm 
maior número de graus de liberdade. 19.35 O valor de S° 
para cada um dos hidrocarbonetos é CH 4 (g), 186,3 J moL 1 K '; 
C 2 H 6 (g), 229,5 J mol 1 K" 1 ; C 3 H 8 (g), 269,9 J mol 1 KT 1 ; C 4 H 10 fe), 
310,0 J mol 1 K ‘. A medida que o número de átomos de carbo- 
no aumenta, a complexidade estrutural aumentada leva a maio- 
res graus de liberdade de movimento e S° do hidrocarboneto 
aumenta. 19.37 (a) AS° = -120,5 J/K. O AS° é negativo porque 
existe menor quantidade de matéria de gases nos produtos, 
(b) AS° = +176,6 J/K. AS° é positivo porque existe maior quan- 
tidade de gases nos produtos, (c) AS° = +152,39 J/K. AS° é posi- 
tivo porque o produto contém total maior de partículas e 
maior quantidade de matéria de gás. (d) AS° = +92,3 J /K. AS° é 
positivo porque existe maior quantidade de matéria de gás 
nos produtos. 19.39 (a) AG = AH - TAS (b) Se AG é positivo, o 
processo é não espontâneo, mas a reação inversa é espontâ- 
nea. (c) Não existe relação entre AG e a velocidade de rea- 
ção. 19.41 (a) Exotérmica (b) AS° é negativo; a reação leva a 
uma diminuição da desordem, (c) AG° = -9,9 kj (d) Se todos os 
reagentes e produtos estão presentes em seus estados padrão, 
a reação é espontânea nessa temperatura. 19.43 (a) ALT = 
-537,22 kj, AS° = 13,7 J/K, A G° = -541,40 kj, AG° = A ET - TAS° = 
-541,31 kj 

(b) ALT = -106,7 kj, AS° = -142,2 J/K, AG° = -64,0 kj, AG° = AH° - 
TAS° = -64,3 kj 

(c) ALT’ = -508,3 kj, AS° = -178 J/K, AG° = -465,8 kj, AG° = AET - 
TAS° = -455,1 kj. A discrepância nos valores de AG° deve-se às 
incertezas experimentais nos dados termodinâmicos tabela- 


24 


Química: a ciência central 


dos. (d) AiT = -165,9 kj, AS° = 1,4 J/K, AG° = 166,2 kj, AG° = AH” 
- TAS° = -166,3 kj 19.45 (a) AG° = -140,0 kj, espontânea (b) 
AG° = +104,70 kj, não espontânea (c) AG° = +146 kj, não espon- 
tânea (d) AG° = -156,7 kj, espontânea 19.47 (a) C 6 H 12 (/) + 
120 2 (g) » 6CO 2 (g) + 12H 2 0(/) (b) Uma vez que AS° é nega- 

tivo, AG° é menos negativo do que A H”. 19.49 (a) A reação di- 
reta é espontânea a baixas temperaturas, mas não espontânea 
a altas temperaturas, (b) A reação é não espontânea no sentido 
direto a todas as temperaturas, mas torna-se espontânea a 
temperaturas mais altas, (d) A reação torna-se espontânea no 
sentido direto a temperaturas muito altas. 19.51 AS > +76,7 J/K 
19.53 (a) T = 330 K (b) espontânea 19.55 (a) A H° = 155,7 kj, AS° 
= 171,4 J/K. Desde que o AS° é positivo, AG° torna-se mais ne- 
gativo com o aumento da temperatura, (b) AG° = 19 kj. A rea- 
ção é não espontânea sob condições padrão a 800 K. (c) AG° = 
-15,7 kj. A reação é espontânea sob condições padrão a 1.000 
K. 19.57 (a) T, = 79 °C (b) com base no manual de química 
CRC Handbook of Chemistry and Physics, 74th edição, T e = 80,1 
°C. Os valores são impressionantemente próximos; a pequena 
diferença deve-se ao desvio do comportamento ideal pelo 
C 6 H 6 (g) e à incerteza na medida experimental do ponto de 
ebulição e dos dados termodinâmicos. 19.59 C 2 H 2 (g) + §0 2 (g) 

» 2C0 2 (g) + H 2 0(/) (b) -1.299,5 kj de calor produzido por 

mol de C 2 H 2 queimado (c) w mSx = -1.235,1 kj/mol de 
C 2 H 2 19.61 (a) AG torna-se mais negativo, (b) AG torna-se 
mais positivo, (c) AG torna-se mais positivo. 19.63 (a) AG° = 
-5,40 kj (b) AG = 0,30 kj 19.65 (a) AG” = -16,77 kj, K p = 870 (b) 
AG° = 8,0 kj, K = 0,04 (c) A G° = -497,9 kj, K = 2 x 10 87 19.67 
AH” = 269,3 kj* AS° = 0,1719 kJ/K (a) P COi = 6,0 xl0~ 39 atm (b) 
P C q 2 = 1,6 x 10~* atm 19.69 (a) HN0 2 (flíj) v H *(aq) + 

NO 2 (aq) (b) AG° = 19,1 kj (c) G = 0 no equilíbrio (d) AG = 
-2,72 kj 19.73 (a) AH > 0, AS > 0 (b) AH < 0, AS < 0 (c) AH > 0, 
AS > 0 (d) AH > 0, AS > 0 (e) AH < 0, AS > 0 19.77 O propileno 
terá maior S° a 25 °C. No propileno, existe uma rotação livre ao 
redor da ligação simples C — C; essa maior liberdade de rota- 
ção leva a maior entropia absoluta. 19.81 (a) AG° = -33,32 kj, 
AG = - 47,98 kj (b) AG° = -1.336,8 kj, AG = -1.324,2 kj (c) AG° = 
-159,4 kj, AG = -152,1 kj 19.83 (a) K, = 4 x 10 15 (b) Um au- 
mento na temperatura diminuirá a fração em quantidade de 
matéria de CH 3 COOH no equilíbrio. Temperaturas elevadas 
devem ser usadas para aumentar a velocidade de reação, (c) 
K eq = 1 a 836 K ou 563 °C. 19.86 AG° = -2.878,8 KJ, 94,4 mol 
ATP/mol de glicose 19.89 (a) q m = nRT \n(VJV^) (b) AS = 
8,4 J/K (c) Quando um gás se expande, existem mais arranjos 
possíveis para as partículas e a entropia aumenta. O sinal positi- 
vo para AS no item (b) é coerente com essa previsão, (d) AS = -1,5 
x 10 2 J/K 19.93 (a) A polimerização do etileno reduz o número 
de partículas no sistema, logo espera-se que AS , seja negativo. 

(b) Se a reação for espontânea e a entropia do sistema diminuir, a 
entalpia de polimerização deve ser exotérmica. (c) A H^, = 
1,36 x ÍCT 1 ’ J por monômero de C 2 H 4 (d) Em termos de estrutu- 
ra, um polímero de condensação impõe mais ordem ao(s) mo- 
nômero(s) do que um polímero de adição. Mas, a 
polimerização de condensação não leva a uma redução no nú- 
mero de partículas no sistema, sendo AS pol menos negativo do 
que para a polimerização por adição. 19.96 (a) S = C = S A 
ordem de ligação C — S é aproximadamente 2. (b) Os domínios 
de 2e~ em torno de C, arranjo linear, estrutura molecular linear 

(c) CS 2 (l) + 30 2 (g) > CO 2 (g) + 2S0 2 (g) (d) AH” = -1.077,0 kj; 

AG” = -1.060,5 kj. A reaçao é exotérmica (-A H°) e espontânea 


(-AG°) a 298 K. (e) AS vap = 86,6 J/K. AS vap é sempre positivo por- 
que a fase gasosa ocupa maior volume e tem mais liberdade de 
movimento, bem como maior entropia absoluta do que o líqui- 
do. (f) T = 320 K = 47 °C. CS 2 é um líquido a 298 K, 1 atm. 19.99 
(a) K cq = 8 x 10 15 (b) Em princípio o processo é plausível. Entre- 
tanto, o uso de H 2 S(g) produz severo perigo de segurança, (c) 
P s o = 5 x 10- 7 atm (d) O processo será menos eficiente a tempe- 
raturas elevadas. 

Capítulo 20 

20.1 (a) A oxidação é a perda de elétrons, (b) Os elétrons apare- 
cem no lado dos produtos (lado direito) (c) O oxidante é o rea- 
gente que é reduzido. 20.3 (a) I, + 5 para 0; C, +2 para + 4 (b) 
Hg, +2 para 0; N, -2 para 0 (c) N, +5 para +2; S, -2 para 0 (d) Cl, 

+4 para +3; O, -1 para 0 20.5 (a) TiCl 4 (g) + 2Mg(Z) » Ti(s) 

+ 2MgCl,(Z) (b) Mg(/) é o redutor; TiCl 4 é o oxidante. 20.7 (a) 

Sn 2 *(aq) » Sn*(aq) + 2e/ oxidação (b) Ti0 2 (s) + 4H*(aq) + 

2e~ » Ti 2 *(aq) + 2H 2 0(/), redução (c) CIO 3 (aq) + 6H*(aq) + 6e~ 

» Cl (aq) + 3H 2 0(/), redução (d) ^OYY(aq) » Ó 2 (g) + 

2H 2 0(Z) + 4e/ oxidação (e) S0 2 ~(aq) + 20H~ (aq) > SO 2 ~(aq) + 

H,0(/) + 2e/ oxidação 20.9 (a) Cr 2 0 2 (aq) + l(aq) + 8H *(aq) 

» 2Cr 3 *(aq) + IO 3 (aq) + 4H 2 0(/); agente oxidante, Cr 2 0 7 2 ”; 

agente redutor, T (b) 4MnO/(aç) + 5CH 3 OH(ízíj) + 12H *(aq) 

» 4Mn 2 *(aq) + 5 HC0 2 H (aq) + 11H,0(Z); agente oxidante, 

MnO/, agente redutor, CH 3 OH (c) I 2 (s) + 50CT(aq) + H 2 0(/) 

> 2IO 3 (aq) + 5C Y(aq) + 2H *(aq); agente oxidante, OCT; 

agente redutor, ^ (d) As 2 0 3 (s) + 2NO 3 (aq) + 2H 2 0(/) + 2H *(aq) 
s> 2H 3 As0 4 («í/) + N 2 0 3 (aq)-, agente oxidante, NO/; agente re- 
dutor, As 2 0 3 (e) 2MnO/(íiç) + Br(aq) + H 2 0(/) -> 2Mn0 2 (s) + 

BrO 3 (aq) + 20¥T(aq); agente oxidante, MnO/; agente redutor, 

BC (f) Pb(OH ) 2 -(aq) + CIO -(aq) » Pb0 2 (s) + CY(aq) + 

20H (flí^) + H 2 0(/); agente oxidante, CIO/ agente redutor, 

Pb(OH) 4 2 ~ 20.11 (a) A reação Cu 2 *(aq) + Zn(s) » Cu(s) + 

Zn 2 * (aq) está ocorrendo em ambas as figuras. Na Figura 20.3 os 
reagentes estão em contato, enquanto na Figura 20.4 a 
semi-reação de oxidação e a semi-reação de redução estão 
ocorrendo em compartimentos separados. Na Figura 20.3 o 
fluxo de elétrons não pode ser isolado nem utilizado; na Figu- 
ra 20.4 a corrente elétrica está isolada e flui através do voltíme- 
tro. (b) Os cátions Na + são puxados para o compartimento de 
cátodo para manter o balanço de cargas à medida que os íons Cu 2+ 

são removidos. 20.13 (a) Ag *(aq) + le~ » Ag(s); 

Fe(s) » F e*(aq) + 2e~ (b) Fe(s) é o anodo, Ag(s) é o cátodo, (c) 

Fe(s) é negativo; Ag(s) é positivo, (d) Os elétrons fluem do eletro- 
do de Fe (-) no sentido do eletrodo de Ag (+). (e) Os cátions mi- 
gram no sentido do cátodo de Ag(s); os ânions migram no 
sentido do anodo de Fe(s). 20.15 A força eletromotriz, fem, é a di- 
ferença de energia potencial entre um elétron no anodo e um elé- 
tron no cátodo de uma célula voltaica, (b) Um volt é a diferença de 
energia potencial necessária para fornecer 1 J de energia para uma 
carga de 1 coulomb, (c) A célula voltaica, E cel , é a fem de uma célula 
eletroquímica. 20.17 (a) 2H *(aq) + 2e~ » Hjfc) (b) Um eletro- 

do padrão de hidrogênio, EPH, tem componentes que estão nas 
condições padrão, 1 mol/F de H *(aq) e ^(g) a 1 atm. (c) A lâmina 
de platina em um EPH funciona como um transportador de elé- 
trons inerte e uma superfície de reação sólida. 20.19 (a) Um po- 
tencial padrão de redução é o potencial relativo de uma semi-reação 
de redução medida nas condições padrão, (b) £ r ° ed = 0 (c) A redu- 
ção de Ag *(aq) em Ag(s) é muito mais favorável em termos de 

energia. 20.21 (a) Cr 2 *(aq) » Cr 3 *(aq) + e“; TI 3 *(aq) + 

2e" > T l*(aq) (b) £ r ° ed = 0.78 V 
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20.23 (a) E° = 0,823 V (b) F = 1,89 V (c) E° = 1,211 V (d) E° = -1,21 V 

20.25 (a) 3Ag *(aq) + Cr(s) » 3Ag(s) + Cr 3 *(aq), E° = 1,54 V 

(b) As duas combinações têm valores de E° praticamente iguais: 

2Ag *(aq) + Cu(s) > 2Ag(s) + Cu 2 *(aq), E° = 0,462 V; 

3Ni 2 *(aq) + 2Cr(s) > 3Ni(s) + 2Cr 3 *(aq), E° = 0,46 V 20.27 

(a) MnO -(aq) + 8H *(aq) + 5e > Mn 2 *(aq) + 4H 2 0(/), E° d = 

1,51 V (b) A semi-reação no item (a) (c) Sn*(aq) » Sn **(aq) 

+ 2e~ (d) 5Sn*(aq) + 2Mn0 4 _ (ííg) + 16H *(aq) » 5Sn*(aq) 

2Mn 2 *(aq) + 8H 2 0(/) (e) E° = 1,36 V 20.29 (a) Anodo, Sn(s); cá- 
todo, Cu(s). (b) O eletrodo de cobre ganha massa à medida 
que Cu for galvanizado, e o eletrodo de estanho perde massa à 

medida que Sn for oxidado, (c) Cu*(aq) + Sn(s) » Cu(s) + 

Sn*(aq). (d) E° = 0,473 V. 20.31 (a) Negativo (d) direi- 
ta 20.33 (a) Cl 2 (g) (b) Ní 2+ (ííí 7 ) (c) BrO 3 (aq) (d) O 3 (g) 20.35 (a) 
Cl 2 (aq), oxidante forte (b) MnO t (aq), ácido, oxidante forte (c) 
Ba(s), redutor forte (d) Zn(s), redutor 20.37 (a) Cu*(aq) < 
0 2 (g ) < Cr 2 0 2 ~(aq) < Cl^) < H 2 0 2 (aq) (b) H 2 0 2 (í7íj) < l (aq) < 
Sn 2 *(aq) < Zn(s) < Al(s) 20.39 Al e H 2 C 2 0 4 20.41 (a) Quanto 
mais positiva a fem de uma reação, mais espontânea a reação. 

(b) As reações (a), (b) e (c) no Exercício 20.23 são espontâneas. 

(c) 20.23 (a) AG° = -103 kj; 20.23 (b) AG° = -365 kj; 20.23 

(c) AG° = -96,5 kj; 20.23 (d) AG° = 730 kj 

20.43 (a) 2F e 2 *(aq) + S 2 0 2 (aq) + 4H + (íííj) » 

2Ee*(aq) + 2H 2 S0 3 (aí/); 2F e*(aq) + N 2 0 (aq) + 2H + ( aq ) > 

2Fe 3 *(aq) + N 2 fe) + H,0(/); F e 2 *(aq) + VO *(aq) + 2H *(aq) » 

F é*(aq) + V0 2+ (aí/) + ~H 2 0(/) (b) E° = -0,17 V, AG° = 33 kj; 

E° = -2,54 V; AG° = 4,90 x 10 2 kj; E° = 0,23 V, AG° = -22 kj 20.45 
(a) A equação de Nernst é aplicável quando os componentes de 
uma célula eletroquímica estão nas condições não padrão, (b) 
Q = 1 (c) Q diminui e E aumenta 20.47 (a) E diminui (b) E di- 
minui (c) E diminui (d) não afeta 20.49 (a) E° = 0,48 V (b) E = 
0,53 V(c)E = 0,46 V 20.51 (a) E° = 0,46 V (b) E = 0,42 V 20.53 

(a) O compartimento com [Zn 1 *] = 1,00 x 10~ 2 mol/F é o anodo. 

(b) E° = 0 (c) E = 0,0799 V (d) No compartimento do anodo 

[Zn 2+ ] aumenta; no compartimento do cátodo [Zn 2+ ] dimi- 
nui 20.55 E° = 0,763 V, pH = 1,6 20.57 (a) E° = 0,16 V, K = 
2,54 x 10 5 = 3 x 10 5 (b) E° = 0,277, K q = 2,3 x 10 9 (c) E° = 0,44 V, 
K = 10 74 20.59 (a) K = 9,8 x 10 2 (b) K = 9,5 x 10 5 (c) K = 
9,3 x 10 s 20.61 (a) Uma pilha é uma fonte de energia eletro- 
química fechada composta de uma ou mais células voltaicas, 
(b) Uma pilha primária não é recarregável, enquanto uma pi- 
lha secundária pode ser recarregada, (c) Não. Nenhuma célula 
voltaica única é capaz de produzir 7,5 V. Três células voltaicas 
de 2,5 V conectadas em série produziriam a voltagem deseja- 
da. 20.63 441 g de PbO, 20.65 (a) O anodo (b) E° = 3,50 V (c) 
A fem da bateria, 3,5 V, é exatamente o potencial da célula no 
item (b). 20.67 (a) A fem da célula terá valor menor, (b) As 

baterias de NiMH usam uma liga como ZrNi 2 como o material 
do anodo. Isso elimina os problemas de uso e de descarte as- 
sociados a Cd, um metal pesado tóxico. 20.69 (a) anodo: 


Fe(s) » F e 2 *(aq) + 2e ; cátodo: 0 2 (g) + 4H *(aq) + 

Ae * 2H 2 O(0 (b) 2F e 2 *(aq) + 3H 2 0(/) + 3H,0(/) > Fe 2 0 3 • 

3H,0(s) + 6H *(aq) + 2e~; 0 2 (Q + 4H *(aq) + Ae » 2H 2 0(/) 

20.71 (a) Zn 2 * tem um potencial de redução mais negativo do 
que o de Fe 2+ . Se tanto e Zn quanto Fe forem expostos a 0 2 , Zn 
será oxidado e Fe não será; Zn age como um anodo de sacrifí- 
cio. (b) Zn protege Fe tornando-o o cátodo no processo eletro- 
químico; isso é chamado de proteção catódica. 20.73 (a) A 
eletrólise é um processo eletroquímico dirigido por uma fonte 
de energia externa, (b) Por definição, as reações de eletrólise 

são não espontâneas, (c) 2CT(/) -> Cl 2 (g) + 2e~ 20.75 (a) Os 

produtos são diferentes porque na eletrólise aquosa a água é 

reduzida em preferência a Mg 2+ . (b) MgCl 2 (Z) > Mg(/) + 

Cl 2 (g); 2CT (aq) + 2H 2 0(/) > Cl 2 fe) + H 2 (g) + OH ~(aq) (c) Mg 2+ 

é reduzido, E° = -3,73 V ; a H,0 é reduzida, F = -2,19 V 20.77 Cl 
é oxidado em preferência à água porque a produção de Cl 2 é 
cineticamente favorecida. 



20.79 (a) 120 g de Cr(s) (b) 2,51 A 20.81 (a) 10,5 L de Cl 2 (g) (b) 
0,940 mol de NaOH 20.83 u> mix = -110 kj 20.85 (a) 4,0 x 10 5 g 
de Li (b) 0,24 kWh/mol de Li' 20.87 (a) 3Mn0 2 (aq) + AH*(aq) 

> 2MnO .(aq) + Mn0 2 (s) + 2H,0(/) (b) 3H 2 S0 3 H) > 

S(s) + 2HSO ;(aq) + 2H *(aq) + H,Ó(/) (c) Cl 2 (aq) + 20 W(aq) 

> CT (aq) + CIO ~(aq) + H,0 (/) ’ 20.90 (a) ZKti*(aq) + 3Cd(s) 

» 2Rh(s) + 3Cd 2 *(aq) (b) Cd(s) é o anodo, e Rh(s) é o cáto- 
do. (c) E° ed = 0,80 V (d) AG° = -695 kj 20.93 (a) E° = 1,08 V (b) 
[Ni 2+ ] aumenta à medida que a célula funciona, (c) [Ag + ] = 0,474 
= 0,5 mol/L 20.95 E° = 0,368 V, K rq = 1,6 x 10 6 20.97 (a) Na 

descarga, Cd(s) + 2NiO(OH)(s) + 2H 2 0(/) > Cd(OH) 2 (s) + 

2Ni(OH) 2 (s). Na recarga, ocorre a reação inversa, (b) E° = 1,25 
V (c) 1,25 V é o potencial padrão da célula, E°. As concentra- 
ções dos reagentes e produtos dentro da bateria são ajustadas 
de tal forma que a potência produzida pela célula seja maior 
do que E°. 20.100 A água (umidade) fornece um meio para o 
transporte de íon que completa a célula voltaica e facilita a 
corrosão. A corrosão ocorre mais rapidamente em solução áci- 
da porque 0 2 tem potencial de redução mais positivo na pre- 
sença de H*(aq). SO, e seus produtos de oxidação dissolvem-se 
em água para produzir soluções ácidas, que encorajam a cor- 
rosão. As reações anódicas e catódicas para a corrosão de Ni 

são Ni(s) » Ni 2 *(aq) + 2e, E r ° ed = - 0,28 V; 0 2 (g) + 4 H>í7) + 

4e~ » 2H 2 0(/), E r " ed = 1,23 V. NiO(s), formado pela oxidação 

pelo ar seco de Ni, funciona como um revestimento para pro- 
teger contra corrosão futura. Entretanto, NiO dissolve-se em 
soluções ácidas, que expõem Ni(s) à corrosão úmida adicio- 
nal. NiO(s) + 2H*(aq) » Ní 2+ (cí;) + H 2 0(/) 20.103 O índio 

está no estado de oxidação +2 no haleto fundido. 20.107 O 
sinal de E é negativo; logo, a reação não é espontânea nesse 

tampão. 20.110 (a) E° = 0,028 V (b) anodo: F e 2 *(aq) » 

F ê*(aq) + le~; cátodo: Ag *(aq) + e~ > Ag(s) (c) AS° = 148,5 J. 

Como AS° é positivo, AG° se tomará mais negativo e E° se tor- 
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nará mais positivo à medida que a temperatura aumen- 
ta. 20.113 K ps = 1 x 10 12 20.116 [Sn 2z ] = 0,530 mol/L, [H + ] = 
0,140 mol/L, [S0 4 2- ] permanece inalterada. 

Capítulo 21 

21.1 (a) 25 prótons, 30 nêutrons (b) 80 prótons, 121 nêutrons (c) 
19 prótons, 20 nêutrons 21.3 (a) ]p (b) Je (c) J/J 


.5 (a) 

2 8 sBÍ- 

— 2 8 Í P ° + 

-l e 

> 195 Pt 

) 73 1 t 


1 79 Au + _“e 

(elétron do 

orbital) — 


38tv- 

1 9 K 

. 38 

* 18 

Ar + Je (d) 

2 ^Pu — 

-> 2 92U + 

^He 

.7 (a) 

211 Pb 
82 1 D 

— 2 83 Bi + 

-?/*( b) § 

Mn > 

3 4 Cr + Je 

179 W+ °e 
74 vv + _ x e 

* 1 73^3 1 

Id) 23 9 ° 0 Th - 

* 2 ggRa + jHe 


21.9 7 emissões alfa, 7 emissões beta 21.11 (a) Emissão de po- 
sitrônio (para números atômicos baixos, a emissão de positrô- 
nio é mais comum do que a captura de elétron) (b) emissão 
beta (c) emissão beta (d) emissão beta 21.13 (a) Não (baixa 
razão nêutron /próton, poderia ser um emissor de positrônio 
ou sofrer captura de elétron de orbital) (b) não (número atô- 
mico alto, emissor alfa) (c) não (alta razão nêutron/próton, 
poderia ser um emissor de positrônio ou sofrer captura de elé- 
tron de orbital). 21.15 (a) Estável: J 9 K, 20 nêutrons é um nú- 
mero mágico (b) estável 2 g 9 Bi, 126 nêutrons é um número 
mágico (c) estável: J,Mg, JgNe tem uma razão nêutron/pró- 
ton muito maior. 21.17 (a) jHe (c) 2 (jCa (e) 1 g 2 ?b 21.19 Ra- 
dioativos: gO, g^Te - baixa razão nêutron/próton; g 4 Po - 
número atômico > 84 21.21 Os prótons e as partículas alfa 
são carregados positivamente e devem mover-se muito rápi- 
do para vencer as forças eletrostáticas que iriam repeli-los do 
núcleo-alvo. Os nêutrons são eletricamente neutros e não são 

repelidos pelo núcleo. 21.23 (a) 16 S + Jn » \p + 1 P 

(b) 4 Be + JJe (elétron do orbital) » gLi 


21.25 (a) 233 U + Jn » 2 ^U + ° 0 y 

(b) “n + ]H -> n 6 C + *He (c) «O + Jn * 19 F + _°e 

21.27 As variações de energia envolvidas nas reações quími- 
cas são muito pequenas para permitir-nos alterar as proprie- 
dades nucleares via processos químicos. Os núcleos que são 
formados em uma reação nuclear continuarão a emitir radioa- 
tividade independentemente de quaisquer variações quími- 
cas que realizemos. 21.29 24,0 mg de trítio permanece 
depois de 12,3 anos, 3,0 mg após 49,2 anos 21.31 k = 0,0307 
ano -1 , f 1/2 = 22,6 anos 21.33 k = 0,0249 dias -1 , t = 53,9 
dias 21.35 (a) 4,1 x 10 -12 g de “Ra decaem em 1,0 min, 

1,1 x 10 10 partículas alfa emitidas (b) 4,9 mCi 21.37 k = 
1,21 x 10 -1 ano -1 , t = 2,20 x 10 3 ano 21.39 k = 1,5 x 10 -10 ano -1 ; a 
rocha original com 66,2 mg de 23 *U e tem 1,8 x 10 9 anos. 21.41 
Am = 4,378 x 10 -9 g 21.43 Am = 0,200287 u, AE = 2,98912 x 10 -11 
J / núcleo de ^Na necessários, 1,80009 x 10 13 J / mol de 
23 Na 21.45 (a) defeito de massa = 0,098940 u, energia de coe- 
são/núcleon = 1,2305 x 10 -12 J (b) defeito de massa = 0,340423 
u, energia de coesão /nucleon = 1,37312 x 10 -12 J (c) defeito de 
massa = 1,234249 u, energia de coesão /núcleon = 1,344536 x 
10 -12 J 21.47 (a) 1,71 x 10 5 kg/d (b) 2,1 x 10 8 g de Z35 U 21.49 
(a) 59 Co; ele tem a mais alta energia de coesão por núcleon, e a 
energia de coesão dá origem ao defeito de massa. 21.51 59 Fe 
é incorporado ao componente de dieta e fornecido como ali- 
mento aos coelhos. As amostras de sangue são removidas dos 


animais, os glóbulos vermelhos separados e a radioatividade 
da amostra é medida. Se o ferro nos compostos da dieta foi in- 
corporado à hemoglobina, as amostras de células do sangue 
devem mostrar emissão beta. As amostras podem ser retira- 
das em vários momentos para determinar a velocidade de in- 
gestão de ferro, a velocidade de perda de ferro pelo sangue, e 
assim por diante. 21.53 (a) Os tubos de controle controlam o flu- 
xo de nêutrons de tal forma que exista bastante nêutrons para 
sustentar a reação em cadeia mas nem tantos que aqueçam o 
cerne, (b) Um moderador diminui a velocidade dos nêutrons de 
tal forma que eles sejam mais facilmente capturados pelo nú- 
cleo sofrendo fissão. 21.55 (a) 4jn (b) 9 gKr 
21.57 E necessária uma temperatura extremamente alta para 
superar as repulsões de cargas eletrostáticas entre os núcleos, 
de forma que eles possam se encontrar para reagir. 21.59 
OH é um radical livre; ele pode reagir com quase todas as par- 
tículas (átomos, moléculas, íons) para adquirir um elétron e 
tornar-se OH - . Isso freqüentemente começa uma cadeia rom- 
pedora de reações, cada uma produzindo um radical livre di- 
ferente. O íon hidróxido, OH - , por outro lado, atrairá os 
cátions ou lado positivo de uma molécula polar. As reações 
ácido-base de OH - geralmente são muito menos rompedoras 
para o organismo do que a cadeia de reações redox iniciadas 
pelo radical • OH. 21.61 (a) 3,2 x 10 s desintegrações /s, 
3,2 x 10 s Bq (b) 1,5 x 10 2 mrad, 1,5 x 10 -3 gy, (c) 1,5 x 10 3 mrem, 
1,5 x 10 -2 Sv 21.63 2 g!JPb 21.65 Os radionuclídeos mais mas- 
sivos terão as maiores razões nêutron/ próton, portanto, eles 
irão decair por um processo que diminua essa razão, emissão 
beta. Os nuclídeos menos massivos decairão através de um 
processo que aumente a razão nêutron/próton, emissão de 
positrônio ou captura de elétron do orbital. 21.68 1,3 x 10 6 
partículas alfa/s; 3,5 x 10 -5 Ci 21.70 3,7 x 10 4 desintegra- 
ções/s; 4,8 x 10 13 núcleos de 90 Sr ou 7,2 x 10 -9 g de 90 Sr 21.73 
Se não existe diminuição da quantidade de iodo absorvida 
pelo vegetal, a atividade calculada após 32 dias é 11,1 conta- 
gens/min. A atividade observada, 12 contagens /min, é na 
realidade mais alta do que isso; podemos supor que os vegetais 
não absorvam iodo. 21.75 7 Be, 8,612 x 10 -13 J/núcleon; 9 Be, 
1,035 x 10 -12 J/núcleon; 10 Be: 1,042 x 1 0 -12 J/núcleon. As energias 
de coesão/ núcleon para 9 Be e para 10 Be são muito similares; a 
energia para o “Be é ligeiramente mais alta. 21.77 2 x 10 5 g de 
U/ano 21.79 7,55 x 10 19 núcleos de 36 C1, k = 7,3 x 10 -14 s -1 , 5,5 
x 10” desintegrações/ s 21.81 (a) 1,4 x 10 17 partículas alfa (b) 
P He = 0,28 torr 

Capítulo 22 

22.1 Metais: (b) Sr, (c) Ce, (e) Rh; não-metais: (d) Se, (f) Kr; me- 
talóide: (a) Sb 22.3 (a) Cl (b) K (c) K na fase gasosa (energia 
de ionização mais baixa), Li em solução aquosa (valor de E° 
mais positivo) (d) Ne; Ne e Ar são difíceis de comparar por- 
que não formam compostos e seus raios não são medidos da 
mesma maneira que para outros elementos. 22.5 (a) N é um 
átomo central muito pequeno para encaixar 5 átomos de flúor, 
e ele não tem orbitais d disponíveis que possam ajudar a aco- 
modar mais de 8 elétrons, (b) Si não forma ligações n facil- 
mente, que são necessárias para satisfazer a regra do octeto 
para ambos os átomos na molécula, (c) As tem eletronegativi- 
dade mais baixa do que N; isto é, ele doa elétrons mais facil- 
mente para um receptor e é mais facilmente oxidado. 22.7 

(a) LiN 3 (s) + H 2 0(/) > HN 3 (aq) + LiOH (aq) 

(b) 2C 3 H 7 OH(/) + 90 2 (g) > 6 CO 2 (g) + 8H 2 0(/) 

(c) NiO(s) + C(s) » CO 2 (g) + Ni(s) ou 
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2NiO(s) + C(s) > CO 2 (g) + 2Ni(s) 

(d) AlP(s) + 3H 2 0(/) -> PH 3 (g) + A1(OH) 3 (s) 

(e) Na 2 S(s) + 2HCl(ag) » H 2 S(g) + 2NaCl(a<?) 

22.9 (a) }H, prótio; jH, deutério; ^H, trítio (b) em ordem de- 
crescente de abundância natural: prótio > deutério > trí- 
tio 22.11 Como outros elementos do grupo 1 A, o hidrogênio 
tem apenas um elétron de valência. Como outros elementos 
do grupo 7 A, o hidrogênio precisa de apenas um elétron para 
completar seu nível de valência. 

22.13 (a) Mg(s) + 2H \aq) * Mg 2 *(aq) + H 2 (g) 

1.000 °c 

(b) C(s) + H 2 0(g) » CO (g) + H 2 (s) 

1.100 °c 

(c) CH 4 fe) + H,0(g) > CO (g) + 3H 2 (g) 

22.15 (a) NaH(s) + H 2 0(/) > NaOH (aq) + H 2 (g) 

(b) Fe(s) + H 2 S0 4 (flg) » F e 2 *(aq) + H 2 fe) + S0 2 ~(aq) 

(c) H 2 fe) + Br 2 (g) > 2HBr(g) (d) Na (/) + H 2 fe) > 

2NaH(s) 

(e) PbO(s) + H 2 fe) -U Pb(s) + H 2 Ofe) 

22.17 (a) Molecular (b) iônico (c) metálico 22.19 O xenônio 
tem energia de ionização mais baixa do que o argônio; porque 
os elétrons de valência não são tão fortemente atraídos pelo 
núcleo, são mais facilmente promovidos para um estado no 
qual o átomo pode formar ligações com o flúor. Xe é também 
maior e pode acomodar mais facilmente um octeto de elétrons 
expandido. 22.21 (a) Br0 3 ~, +5 (b) Hl, -1 (c) BrF 3 , Br, +3; F, -1 

(d) NaOCl, +1 (e) HC10 4 , +7 (f) XeF 4 ,+ 4 22.23 (a) Cloreto de 
potássio (b) iodeto de cálcio (c) cloreto de alumínio (d) ácido 
bromídrico (e) ácido paraperiódico (f) tetrafluoreto de xenô- 
nio 22.25 (a) As forças atrativas intermoleculares de Van der 
Waals aumentam com o aumento do número de elétrons nos 

átomos, (b) F 2 reage com a água. F 2 (g) + H,0(/) » 2HF(g) + 

O 2 (g), isto é, o flúor também é um agente oxidante forte para 
existir em água. (c) HF tem ligações de hidrogênio extensas, 

(d) A força oxidante está relacionada à eletronegatividade. A 
força oxidante e à eletronegatividade diminuem na ordem 

dada. 22.27 (a) Br 2 (/) + 20H (aq) » BrO {aq) + B r(aq) + 

H,0(/) (b) Cl 2 (g) + 31 \aq) > 1 3 ~(aq) + 2CF (aq) 22.29 (a) 

Quadrático plano (b) pirâmide trigonal (c) octaédrico ao re- 
dor do iodo central (d) linear 22.31 (a) Como um agente 
oxidante na fabricação do aço; para clarear polpa e papel; em 
maçaricos de oxiacetileno; na medicina para ajudar na respi- 
ração (b) síntese de medicamentos, lubrificantes e outros 
compostos orgânicos onde as ligações C= C são quebradas; 
no tratamento de água 

22.33 (a) CaO(s) + H 2 0(/) » Ca 2 * (aq) + 20 H(aq) 

(b) A1 2 0 3 (s) + 6H *(aq) > 2At(aq) + 3H 2 0(/) 

(c) Na 2 0 2 (s) + 2H 2 0(/) » 2Na \aq) + 20 B7(aq) + H 2 0 2 (aq) 

(d) NAfe) + H 2 0(/) -> 2HN0 2 W) 

(e) 2K0 2 (s) + 2H 2 0(/) » 

2K "(aq) + 20 H(aq) + O 2 (g) + H,0 2 (aq) 

(f) NO (g) + O 3 (g) > NO 2 (g) + 0 2 (g) 22.35 (a) Neutro 

(b) ácido (c) básico (d) anfótero 22.37 (a) Se0 3 , +6 (b) Na 2 S 2 0 3 , 

+2 (c) SF 4 , +4 (d) H 2 S, -2 (e) H 2 S0 3 , +4 

22.39 (a) 2Fe*(aq) + H 2 S (aq) > 2F e*(aq) + S(s) + 2H *(aq) 

(b) Br 2 (/) + H,S(ííí/) — 2Br(aq) + S (s) + 2H *(aq) 

(c) 2MnO -(aq) + 6H *(aq) + 5H 2 S(aç) > 

2Mn 2 *(aq) + 5S(s) + 8H 2 0(/) 

(d) 2NO 3 (aq) + H 2 S(ííí/) + 2H \aq) » 

2NO 2 (aq) + S(s) + 2H 2 0(Z) 


22.41 


:0— Se— O: 
:Q: 


Pirâmide trigonal 


(b) :Ç1 


/S-S.x. 


Cl: 


Angular (rotação livre em 
tomo da ligação S — S) 


:Ü: 

.. I .. 

(c) :0— S— Cl: 

.. ! .. 

:0 — H 

Tetraédrica 
(em torno de S) 


22.43 (a) S 0 2 (s) + H 2 0(Z) > H 2 S0 3 H) H *(aq) + 

HSO ;(aq) 

(b) ZnS(s) + 2HC1 (aíj) > ZnCl 2 (aq) + H 2 Sfe) 

(c) 8SO 3 2 -(aq) + S,(s) > 8S 2 0 3 2 -(aq) 

(d) SO 3 (aq) + H 2 S0 4 (Z) > H 2 S 2 0 7 (Z) 22.45 (a) NaN0 2 , +3 

(b) NH 3 , -3 (c) N 2 0, +1 (d) NaCN, -3 (e) HN0 3 , +5 (f) N0 2 , +4 
22.47 ( a ) T H 

H— N— H 

I 

H 


Tetraédrica 


:0: :0: :Õ: 

.. II .. .. I .. ..I 

(b) :g— N— O— H < — » 0=N— O— H < — » O: — N=0— H 

A geometria em torno do nitrogênio é trigonal plana, mas não 
é necessário que o átomo de hidrogênio localize-se nesse pla- 
no. A terceira forma de ressonância tem contribuição muito 
menor para a estrutura do que as duas primeiras. 

(c) :N=N=Ü: < » :N=N — O: <■ » :N— N=0: 

A molécula é linear. De novo, a terceira forma de ressonância 
tem contribuição menor para a estrutura por causa das altas 
cargas formais envolvidas. 

(d) 0=N — O: « » :Õ — N=Õ: 

A molécula é angular (não linear). 

2.49 (a) Mg 3 N,(s) + 6H 2 0(/) > 3Mg(OH),(s) + 2NH 3 (í?^) 

(b) 2NO(g) + Ò 2 (g) > 2N0 2 (g) 

(c) NA (g) + H 2 O(0 > 2H *(aq) + 2NO ;(aq) 

(d) NH 3 (í?íj) + H *(aq) > NH/Í^) 

(e) N 2 H 4 (Z) + 0 2 fe) -> N 2 fe) + 2H 2 Ofe) 

22.51 (a) 2NO ;(aq) + 12H *(aq) > N,fe) + 8H *(aq) + 6e, 

E r ° ed = +1,25 V (b) 2NH ;(aq) > N 2 fe) + 8H *(aq) + 6e, 

E r ° ed = 0,27 V 22.53 (a) H 3 P0 4 , +5 (b) H 3 As0 3 , +3 (c) Sb 2 S 3 , +3 
(d) Ca(H 2 P0 4 ) 2 , +5 (e) K 3 P, -3 22.55 (a) O fósforo é um átomo 
maior do que o nitrogênio, e P tem orbitais 3d energetica- 
mente disponíveis, que participam na ligação, mas o nitrogê- 
nio não tem. (b) Apenas um dos três hidrogénios em H 3 P0 2 
está ligado ao oxigênio. Os outros dois estão ligados direta- 
mente ao fósforo e não são facilmente ionizáveis, (c) PH 3 é 
uma base mais fraca do que H 2 0, logo qualquer tentativa de 
adicionar H + a PH 3 na presença de H 2 0 provoca a protonação 
de H 2 0. (d) Por causa dos ângulos de ligação extremamente 
tencionados nas moléculas de P 4 , o fósforo branco é altamen- 
te reativo. 22.57 (a) 2Ca,(P0 4 ) 2 (s) + 6Si0 2 (s) + 10C(s) > P 4 (g) 

+ 6CaSi0 3 (/) + 10CO 2 (g) 
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(b) 3H 2 0(/) + PC1 3 (/) > H 3 P0 3 (rt^) + 3H \aq) + 3C1 ~(aq) 

(c) 6C1 2 (g) + P 4 (s)' > 4PC1 3 (Z) ’ 22.59 (a) HCN (b) SiC (c) 

CaC0 3 (d) CaC 2 

22.61 (a) []c=N[]“ (b) :C = 0: (c) [jC=c[] 2 


(d) S=C=S (e) 0=C=0 (f) 


: 0 : 




uma das três 
estruturas de 
ressonância 
equivalentes 

22.63 (a) ZnC0 3 (s) » ZnO(s) + C0 2 (g) 

(b) BaC 2 (s) + 2H 2 0(Z) > Ba 2 \aq) + 20H ~(aq) + C 2 H,fe) 

(c) C 2 H 4 (g) + 30 [(g) > 2C0 2 (g) + 2H 2 0(g) 

(d) 2CH 3 OH(/) + 30 2 (g) » 2CO 2 (g) + 4H 2 Ofe) 

(e) NaCN(s) + H*(aq) » Na *(aqj + HCN(g) 

22.65 (a) 2CH 4 fe) + 2NH 3 (g) + 30 2 (g) ^ 2HCN(g) 
+ 6H 2 0(g) 

(b) NaHC0 3 (s) + H *(aq) > CO 2 (g) + H 2 0(/) + Na \aq) 

(c) 2BaC0 3 (s) + O ,(g) + 2SO 2 {g) — ^ 2BaS0 4 (s) + 2C 0 2 (g) 
22.67 (a) H 3 B0 3 , +3 (b) SiBr 4 , +4 (c) PbCl 2 , +2 ou PbCl 4 , +4 (d) 
Na 2 B 4 0 7 • 10H 2 Ò, +3 (e) B 2 0 3 , +3 22.69 (a) Carbono (b) chum- 
bo (c) silício 22.71 (a) Si0 4 ^ (b) SiO/~ (c) Si0 3 2- 22.73 (a) O 
diborano tem átomos de hidrogênio em ponte unindo dois 
átomos de B. A estrutura do etano tem átomos de C ligados di- 
retamente, sem átomos em ponte, (b) B 2 H 6 é uma molécula de- 
ficiente em elétrons. Os 6 pares de elétrons de valência estão 
todos envolvidos nas ligações sigma B — H, logo a única ma- 
neira de satisfazer a regra do octeto no B é tendo átomos de H 
em ponte como mostrado na Figura 22.55. (c) O termo hídrico 
indica que os átomos de H em B 2 H 6 têm mais do que a quanti- 
dade normal de densidade eletrônica para um átomo de H li- 
gado covalentemente. 22.76 (a) 88,2 g de H, (b) 980 L 22.79 
SiH 4 , CO, Mg 22.81 (a) S0 3 (b) C1 2 0 5 (c) N 2 0 3 (d) C0 2 (e) 
P 2 0 5 22.84 (a) P0 4 v , +5; NO/, +5 (b) A estrutura de Lewis 
para NO/ seria 


: 0 : 

.. I .. 

:0— N— O: 

.. ! .. 
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A carga formal em N é +1 e em cada átomo de O é -1. Os qua- 
tro átomos eletronegativos de oxigênio retiram densidade ele- 
trônica, deixando o nitrogênio deficiente. Como N pode 
formar um máximo de quatro ligações, ele não pode formar li- 
gação n com um ou mais átomos de O para ganhar de volta 
densidade eletrônica, como o átomo de P em PO/~ faz. A dis- 
tância curta N — O também levaria a um tetraedro compacto 
de átomos de O sujeito à repulsão estérica. 

22.87 Ge0 2 (s) + C(s) s> Ge(/) + C0 2 (g) 

Ge(/) + 2C1 2 (£) » GeCl 4 (Z) 

GeCl 4 (0 + 2H,O(0 » Ge0 2 (s) + 4HCl(g) 

Ge0 2 (s) + 2H 2 (g) > Ge(s) + 2H 2 0(/) 

22.91 P = 0,174 atm 22.93 (a) A H comb = -285,83 kj/mol de H 2 , 
-890,4 kj/mol de CH 4 (b) A H comb = -141,79 kj/g de H 2 , -55,50 
kj/g de CH 4 (c) A H comb = -1,276 x 10 4 kj/m 3 de H 2 , 3,975 x 10 4 
kj/m 3 de CH 4 22.96 SÜ 2 fe) + 2H,S(s) » 3S(s) + H 2 Q ou 


8S 0 2 (g) + 16H,S(g) > 3S 8 (s) + 16H,0(g) 

(b) 2,0 x 10 3 mol = 5,01 x 10 4 L de H 2 S(^) (c) 9,5 x 10 4 g de S por 
tonelada de carvão queimado. 22.98 E(H — O) = 463 kj, 
E(H — S) = 367 kj, E(H— Se) = 316 kj, E(H— Te) = 266 kj. A 
energia de ligação H — X diminui regularmente na série, pro- 
vavelmente devido ao aumento do tamanho do orbital de X 
com o qual o orbital ls do hidrogênio deve se super- 
por. 22.101 12 toneladas de N 2 0 4 

Capítulo 23 

23.1 Ferro: hematita, Fe 2 0 3 ; magnetita, Fe 3 0 4 . Alumínio: bauxi- 
ta, A1 2 0 3 • xH,0. Nos minérios, o ferro está presente como íon 
3+ ou tanto como íons 2+ quanto íons 3+ como na magnetita. 
O alumínio está sempre presente no estado de oxidação 
+3. 23.3 Um minério consiste em uma pequena quantidade 
de material que queremos (calcopirita, CuFeS 2 ) e uma grande 
quantidade de outros lixos (ganga). 

23.5 (a) 2PbS(s) + 30 2 (s) — 2PbO(s) + 2CO 2 (g) 

(b) PbC0 3 (s) — U PbO(s) + C 0 2 (g) 

(c) WO,(s) + 3H 2 fe) -U W(s) + 3H 2 0(g) 

(d) ZnO(s) + CO (g) — ^ Zn (l) + CO 2 (g) 

23.7 (a) SO 3 (g) (b) CO (g) fornece um ambiente redutor para 
transformar Pb 2+ em Pb. 

(c) PbS0 4 (s) > PbO(s) + SO 3 {g); PbO(s) + CO (g) > 

Pb(s) + C0 2 (g) 

23.9 FeO(s) + H 2 (g) > Fe(s) + H,0(g); 

FeO(s) + CO(g) . Fe(s) + CO 2 (g); 

Fe 2 0 3 (s) + 3H 2 (g) > 2Fe(s) + 3H 2 Ofe); 

Fe 2 0 3 (s) + 3C Ò(g) > 2Fe(s) + 3C0 2 (g) 23.11 (a) O ar fun- 

ciona principalmente para oxidar o coque a CO; essa reação 
exotérmica também fornece calor para o forno: 2C(s) + O 2 (g) 

» 2CO (g), A H = -221 kj. (b) O calcário, CaC0 3 , é^a fonte de 

óxido básico para a formação da escória: CaC0 3 (s) » CaO(s) 

+ CO 2 (gj; CaO (/) + Si0 2 (/) > CaSi0 3 (/). (c) O coque é o com- 

bustível para o alto-fomo e a fonte de CO, o principal agente re- 
dutor no forno. 2C(s) + O 2 (g) » 2CO (g); 4CO (g) + Fe 3 0 4 (s) 

> 4C0 2 (g) + 3Fe(/) (d) A água age como fonte de 

hidrogênio e como meio de controlar a temperatura. C(s) + 
H 2 0(g) * CO(g) + H,(g), AH = +131 kj 23.13 (a) O proces- 

so de Bayer é necessário para separar os sólidos que contêm 
ferro da bauxita antes da eletrorredução. (b) Uma vez que ele 
é anfótero, Al 3+ reage com excesso de OFT para formar o íon 
complexo Al(OH)/, enquanto os sólidos de Fe 3+ não podem 
reagir. Isso permite a separação dos sólidos indesejáveis de 
ferro pela filtração. 23.15 Para purificar eletroquimicamente 
o cobalto bruto, usa-se uma célula de eletrólise na qual o metal 
bruto é o anodo, uma fina folha de cobalto puro é o cátodo e o 
eletrólito é uma solução aquosa de um sal de cobalto solúvel 
como CoS0 4 • 7H 2 0. A redução da água não ocorre por causa 
de efeitos cinéticos. Reação do anodo: 

Co(s) -> Co 2 *(aq) + 2e reação do cátodo: 

Co 2 *(aq) + 2e~ » Co(s). 23.17 O sódio é metálico; cada áto- 

mo está ligado a muitos outros. Quando a rede metálica é dis- 
torcida, muitas ligações permanecem intactas. Em NaCl as 
forças iônicas são fortes, e os íons estão arranjados em redes 
muito regulares. As forças iônicas tendem a ser quebradas ao 
longo de determinados planos de clivagem no sólido, e a 
substância não suporta muita distorção antes de que- 
brar. 23.19 No modelo de mar de elétrons, os elétrons movi- 
mentam-se na rede metálica, enquanto os átomos de prata 
permanecem mais ou menos fixos na posição. Sob a influência 
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de um potencial aplicado, os elétrons estão livres para movi- 
mentar-se por toda a estrutura, dando origem à condutivida- 
de térmica e elétrica. 23.21 A variação nas densidades indica 
distâncias de ligação metal-metal mais curtas passando-se da 
esquerda para a direita na série. Parece que a extensão da liga- 
ção metal-metal aumenta na série e que todos os elétrons de 
valência nesses elementos estão envolvidos na ligação metáli- 
ca. 23.23 De acordo com a teoria de banda, um isolante tem as 
bandas de energia que estão completamente preenchidas ou 
completamente vazias, com uma distância de energia grande 
entre as bandas cheias e vazias. Um condutor tem bandas de 
energia parcialmente preenchidas. Um semicondutor tem ban- 
da de energia preenchida ou parcialmente preenchida separa- 
da por uma pequena distância de energia de uma banda vazia 
ou quase vazia. 23.25 O estanho branco tem caráter mais 
metálico; ele tem uma alta condutividade e uma distância de 
ligação Sn — Sn mais longa (3,02 A) do que o estanho cinza 
(2,81 A) 23.27 Uma liga contém átomos de mais de um ele- 
mento e tem as propriedades de um metal. Em uma liga de so- 
lução os componentes estão aleatoriamente dispersos. Em 
uma liga heterogênea os componentes não estão uniformemen- 
te dispersos e podem ser distinguidos no nível macroscópico. 
Em um composto intennetálico os componentes interagiram 
para formar uma substância composta, como Cu 3 As. 23.29 
Átomos isolados: (b), (c) e (f); metal como um todo: (a), (d) e 
(e) 23.31 A contração de lantanídeo é o nome dado à diminui- 
ção no tamanho atômico devido ao aumento da carga nuclear 
efetiva à medida que caminhamos pelos lantanídeos (elemen- 
tos 57 a 70) e além deles. A contração de lantanídeo afeta as 
propriedades relativas ao tamanho como energia de ioniza- 
ção, afinidade eletrônica e densidade. 23.33 (a) ScF 3 (b) CoF 3 

(c) ZnF, 23.35 O cromo [Ar]4s ! 3 d 5 tem 6 elétrons de valência, 
alguns ou todos dos quais estão envolvidos na ligação, levan- 
do a estados de oxidação múltiplos. Al, [Ne]3s 2 3p ! , tem apenas 
3 elétrons de valência, que são todos perdidos ou comparti- 
lhados durante a ligação, produzindo exclusivamente o esta- 
do de oxidação +3. 23.37 (a) Cr 3+ , [Ar]3d 3 (b) Au 3+ , [Xe]4/ 4 5d s 

(c) Ru 2+ , [Kr]4d 6 (d) Cu + , [Ar]3 d 10 (e) Mn* 3 , [Ar]3d 3 (f) Ir* 
[Xe]6s*4/ 4 5d 7 23.39 Ti 2+ 23.41 Fe 2+ é um agente redutor que é 
facilmente oxidado a Fe 3 * na presença de 0 2 do ar. 23.43 (a) 

Fe(s) + 2HC1 (aq) » FeCl 2 (flíj) + H,(g) (b) Fe(s) + 4HN0 3 (g) 

> Fe(N0 3 ) 3 (cg) + NO(g) + 2H 2 0(/) 23.45 Os elétrons de- 

semparelhados em um material paramagnético faz com que 
ele seja fracamente atraído em um campo magnético. Um ma- 
terial diamagnético, onde todos os elétrons estão emparelha- 
dos, é muito fracamente repelido por um campo magné- 
tico. 23.47 PbS(s) + O 2 (g) » Pb(Z) + SO,(g). SO 2 (g) é um 

produto de ustulação de minérios de sulfeto. Em um ambien- 
te rico em oxigênio, SO 2 {g) é oxidado a S0 3 (g), que se dissolve 
em H 2 0(/) para formar ácido sulfúrico, H 2 S0 4 (aí/). Uma fábrica 
de ácido sulfúrico próxima a uma usina de ustulação fornece- 
ria uma maneira para dispor do perigoso SO 2 (g) que também ge- 
raria lucro. 23.49 CO (g): Pb(s); H 2 (g): Fe(s); Zn(s): Au(s) 23.52 
Como tanto o selênio quanto o telúrio são não-metais, espera- 
mos que eles sejam mais difíceis de oxidar. Tanto Se quanto Te 
são prováveis de se acumular como elementos livres na então 
chamada lama de anodo, junto com os metais nobres que não 
são oxidados. 23.55 (a) Os compostos intermetálicos têm es- 
tequiometria e propriedades definidas, enquanto as ligas 
substitucionais têm faixa de composições. Ambos são ligas de 
solução, (b) Uma substância paramagnética tem elétrons de- 
semparelhados e é atraída em um campo magnético, (c) Os 
isolantes têm banda de valência preenchida, com uma grande 


diferença de energia entre a banda de valência e a banda de 
condução. Os semicondutores têm banda de valência preen- 
chida mas uma diferença menor entre as bandas, de forma 
que alguns elétrons podem mover-se para a banda de condu- 
ção. (d) Na condução metálica, os átomos metálicos estão esta- 
cionários enquanto alguns elétrons de valência atuam como 
transportadores de cargas. Na condução eletrolítica os íons 
móveis transportam carga através do líquido. 23.57 E° se tor- 
nará mais negativo à medida que a estabilidade (o valor de K f ) 
do complexo aumentar. 23.60 Em um sólido ferromagnético 
os sçins de todos os elétrons desemparelhados estão parale- 
los. À medida que a temperatura do sólido aumenta, a energia 
cinética aumentada dos átomos supera a força que alinha os 
spins dos elétrons. As substâncias tornam-se paramagnéticas; 
ela ainda tem elétrons desemparelhados, mas seus spins 

não estão mais alinhados. 22.63 (a) 2NiS(s) + 30 2 (g) » 

2Ni0(s)+2S0 2 (g) 

(b) 2C(s) + 0 2 (g) >2CO (g); 

C(s) + H 2 Ofe) » CO (g) + H&); 

NiO(s) + CO(g) » Ni(s) + CO ,(g); 

NiO(s) + H 2 (g) -> Ni(s) + H 2 OC ? ) 

(c) Ni(s) + 2HCl(flíj) » NiCl 2 (aq) + H 2 (g) 

(d) NiCl 2 (aci) + 2NaOH(rtíj) -> Ni(OH),(s) + 2NaCl(aç) 

(e) Ni(OH)P) > NiO(s) + H 2 0(g) 

23.65 2,63 x 10 6 kg ou 2,90 x 10 3 toneladas 23.68 7,3 x 10 2 g de 
Ni 2 *(aq) 23.70 Nas condições do conversor, H* necessário 
para a oxidação de Fe no ar não está presente, (b) Os produtos 
dessas reações são C0 2 (g), S0 2 (g), P,0 5 (/), Si0 2 e M x O y (/). C0 2 e 
SO, escapam como gases. P 2 0 5 (/) reage com CaO(/) para for- 
mar Ca 3 (P0 4 ) 2 (/), que é removido com a camada de escória bá- 
sica. Si0 2 e os óxidos metálicos podem combinar-se para 
formar outros silicatos; todos são removidos com a camada de 
escória básica. 23.73 (a) O potencial padrão de redução para 
H,0(/) é muito maior do que o de Mg 2 *(aq) (- 0,83 V versus 
-2,37 V). Em soluções aquosas H,0(/) seria preferencialmente 
reduzida e nenhum Mg(s) seria obtido, (b) 1,0 x 10 3 kg de 
Mg 23.76 (a) K = 6 x 10 9 (b) O equilíbrio constante é muito 
menor que um; o processo não é prático, (c) K = 2 x 10 u . 
Uma vez que K r » 1 para esse processo, ele é potencialmente 
útil. Entretanto, a ordem de grandeza de K não nos diz nada 
sobre a velocidade da reação. Poderia ser necessário calor, um 
catalisador ou ambos poderiam ser úteis. 

Capítulo 24 

24.1 (a) Um complexo metálico consiste um íon metálico ligado a 
um número de moléculas ou íons vizinhos. O número de liga- 
ções formado pelo íon metálico central é o número de coordena- 
ção. As moléculas ou íons circundantes são os ligantes. (b) Os 
íons metálicos, por virtude de suas cargas positivas e orbitais 
d,sep, agem como receptores de par de elétrons ou ácidos de 
Lewis. Os ligantes, que têm no mínimo um par de elétrons 
não compartilhados, agem como doadores de par de elétrons 
ou ácidos de Lewis. 24.3 (a) +2 (b) 6 (c) 2 mols de AgBr(s) 
precipitará por mol de complexo. 24.5 (a) Número de coor- 
denação = 4, número de oxidação = +2 (b) 5, +4 (c) 6, +3 (d) 5, 
+2 (e) 6, +3 (f) 4, +2 24.7 (a) 4CT (b) 4CT, IO 2- (c) 4N, 2CT (d) 
5C (e) 60 (f) 4N 24.9 (a) Um ligante monodentado liga-se a 
um metal por um átomo, um ligante bidentado liga-se por 
meio de dois átomos, (b) Três ligantes bidentados preenchem 
a esfera de coordenação de um complexo hexacoordenado. (c) 
Um ligante tridentado tem no mínimo três átomos com pa- 
res de elétrons não compartilhados na orientação correta 
para se ligar simultaneamente a um ou mais íons metálicos. 
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Química: a ciência central 


24.11 (a) A orfo-fenantrolina, o-phen, é bidentada (b) o oxalato, 
C 2 0 4 2 ~, é bidentado (c) a etilenodiaminatetracetato, EDTA, é 
hexadentada (d) a etilenodiamina, en, é bidentada 24.13 (b) 
O aumento na entropia, +AS, associado à substituição de dois 
ou mais ligantes monodentados por um ligante quelante ge- 
ralmente dá origem ao efeito quelato. As reações químicas com 
+AS tendem a ser espontâneas, têm AG negativo e valores 
positivos grandes de K^. 24.15 (a) [Cr(NH 3 ) 6 ](N0 3 ) 3 (b) 

[Co(NH 3 ) 4 C0 3 ] 2 S0 4 (c) [Pt(en) 2 Cl 2 ]Br 2 (d) K[V(H 2 0) 2 Br 4 ] (e) 
[Zn(en),][HgI 4 ] 24.17 (a) Cloreto de tetramindiclororó- 

dio(III) (b) hexaclorotitanato(IV) de potássio (c) tetracloroxo- 
molibdênio(VI) (d) brometo de tetraqua(oxalato) platina(IV) 


ONO 

ONO 

ONO 

NH, 
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\ / 

Pd 

Pd 

/ \ 

/ \ 

h 3 n 

nh 3 

H 3 N 

ONO 


eis trans 


(b) [Pd(NH 3 ) 2 (ONO)J, [Pd(NH 3 ) 2 (N0 2 ) 2 ] 



(d) [Co (NH 3 ) 4 BrJ Cl, [Co(NH 3 ) 4 BrCl]Br 24.21 Sim. Nenhum 
isômero estrutural ou estereoisômero é possível para um 
complexo tetraédrico do tipo MA 2 B 2 . O complexo deve ser 
quadrático plano com isômeros geométricos cis e trans. 24.23 
No isômero trans o ângulo de ligação Cl — Co — NH 3 é 180°; no 
isômero cis esse ângulo de ligação é 90 °C. O isômero cis é qui- 
ral. 24.25 (a) Um isômero (b) Isômeros trans e cis com ângu- 
los Cl — Ir — Cl de 180° e 90°, respectivamente (c) isômeros 
trans e cis com ângulos Cl — Fe — Cl de 180° e 90°, respectiva- 
mente. O isômero cis é oticamente ativo. 24.27 (a) A luz visí- 
vel tem comprimentos de onda entre 400 e 700 nm. (b) As 
cores complementares são opostas entre si na paleta de cores de 
artista, (c) Um complexo metálico colorido absorve a luz visí- 
vel de sua cor complementar. 24.29 De azul para viole- 
ta-azulado 24.31 A maioria das atrações entre um íon metáli- 
co e um ligante é eletrostática. Se a interação é íon-íon ou 
íon-dipolo, o ligante é fortemente atraído para o centro metáli- 
co e pode ser modelado como uma carga pontual negativa. 
24.33 (a) 1 d *Y' dz2 

A 


(b) A ordem de grandeza de A e a energia da transição d-d 
para um complexo d 1 são iguais, (c) A série espectroquímica é 
uma seqüência de ligantes de acordo com suas habilidades 
em aumentar a diferença de energia A. 24.35 A cor amarela 
deve-se à absorção de luz em torno de 400 a 430 nm, a cor azul 
absorve em torno de 620 nm. O comprimento de onda mais 
curto corresponde a uma transição eletrônica de mais alta 
energia e um valor maior de A. O cianeto é um ligante de cam- 
po forte, e espera-se que seus complexos tenham maiores va- 
lores de A do que os complexos com a água. 24.37 (a) Ru 3 *, d 5 
(b) Cu 2+ , d 9 (c) Co 37 , d b (d) Mo 5 *, d 1 (e) Re 3+ , d 1 24.39 (a) 
[Ar]4s 2 3d 5 , [Ar]3d 4 , 2 elétrons desemparelhados (b) [Kr^s 1 ^ 7 , 
[Kr]4d 5 , 1 elétron desemparelhado (c) [KrJSs^d 8 , [Kr]4d 6 , 0 elé- 


tron desemparelhado 24.41 Todos os complexos neste 
exercício são octaédricos hexacoordenados. 


(a) | 1 | 

(b) | 1 | 1 | 

(c) | | | 

| 1 | 1 | 1 | 

| 1 | 1 | 1 | 

1 ii MH ii | 
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d b , spin baixo 

(d) | | | 

(e) | | | 
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24.43 | 1 | 1 | 
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spin alto 


24.45 (a) [Ni(en) 2 Cl 2 ] (b) KJNi(CN)„] (c) [CoFJ 3- , spin alto; 
[Co(NH 3 )J 3+ , spin baixo (d) tiocianato, SCN~ ou NCS~ (e) 
[Co(en) 2 Cl 2 ]Cl (f) [Co(en) 3 ]Cl 3 
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24.51 (a) Em um complexo quadrático plano, se um par de li- 
gantes está em trans, os dois sítios de coordenação restantes 
também estão em trans entre si. O ligante bidentado etilenodia- 
mina é muito pequeno para ocupar dois sítios de coordenação 
em trans, logo não se conhece o isômero trans de [Pt(en)ClJ. 
(b) A exigência estérica mínima para um ligante bidentado 
trans é uma cadeia de comprimento médio entre os dois áto- 
mos coordenantes que irão ocupar as posições trans. Um li- 
gante polidentado como o EDTA é muito mais provável de 
ocupar as posições trans porque ele tranca o íon metálico no 
lugar com sítios de coordenação múltiplos e protege o íon me- 
tálico de ligantes competidores presentes em solução. 

24.54 (a) AgCl(s) + 2NH 3 ( flí? ) > [Ag(NH 3 ) 2 T(aq) + C T(aq) 

(b) [Cr(en) 2 Cl 2 ]Cl 2 ]ClH) + 2H 2 0(/) » [Cr(en) 2 (H 2 0) 2 ] 3+ ( flí? ) + 

3C1 ( aq ); 3Ag \aq) + 3C1 (aq) > 3AgCl(s) 

(c) Zn(N0 3 ) 2 (flí/) + 2NaOH (aq) » Zn(OH) 2 (s) + INaNOfaq); 

Zn(OH) 2 (s) + 2NaOH(aq) > Zn(OH)J 2 \aq) + 2Na \aq) 

(d) Co 2 *(aq) + 4C T(aq) » [CoClJ 2 ~ ( aq ) 24.57 (a) Sapato es- 

querdo (b) hélice de madeira (c) um taco de golfe normal 24.60 
[Co(NH 3 )J 3 *, amarelo; [Co(H,0)J 2 *, rosa; [CoCl„] 2 “, azul 24.63 
(a) [FeFjU F~ é um ligante de campo fraco que impõe menor A 
e X mais longo para o íon complexo, (b) [V(H,0)J 2 *. V 2 * tem 
carga mais baixa, logo a interação com o ligante produzirá um 
campo mais fraco, menor A e um comprimento de onda absor- 
vido mais longo, (c) [CoClJ 2- . CT é um ligante de campo fraco 
que impõe menor A e X mais longo para o íon complexo. 
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24.66 


(a) 


O 

C 

NC \ I / CN 
nc-Nn 


c 

o 


(b) o dicarboniltetracianoferrato(II) de sódio (c) +2, 6 elétrons 
d (d) Esperamos que o complexo seja de spin baixo. O cianeto 
(e o carbonil) são altos na série espectroquímica, o que signifi- 
ca que o complexo terá grande desdobramento A, característi- 
co de complexos de spin baixo. 24.71 (a) Co está no mesmo 
estado de oxidação +3 em ambos os complexos, (b) Os íons 
que formam precipitado com AgN0 3 (flí;) e BaCL ,{aq) estão fora 
da esfera de coordenação. O composto A violeta-escuro forma 
um precipitado com BaCl 2 (í7íj) mas não forma com AgN0 3 (íííj), 
de forma que ele tem S0 4 2 fora da esfera de coordenação e BC 
coordenado, [Co(NH 3 ) 5 Br]S0 4 . O composto B violeta averme- 
lhado forma um precipitado com AgN0 3 (flí/) mas não forma 
com BaCl 2 {af), logo ele tem BC fora da esfera de coordenação e 
S0 4 2 “ coordenado, [Co(NH 3 ) 5 S0 4 ]Br. (c) Os compostos A e B 
são isômeros de esfera de coordenação, (d) Os compostos A e 
B são ambos eletrólitos fortes. 24.74 K 4 [Mn(ox) 2 Br 2 ] 24.76 
47,3 mg de Mg 2+ /L, 53,4 mg de Ca 2+ /L 


Capítulo 25 

25.1 Os átomos de carbono tanto com 2 quanto com 3 átomos 
de hidrogênio têm arranjos tetraédricos, ângulos de ligação 
de 109° e hibridização sp 3 . O átomo de carbono com um hidro- 
gênio tem arranjo trigonal plano, ângulos de ligação de 120° e 
hibridização sp 2 . 25.3 Carbono, hidrogênio, oxigênio, nitro- 
gênio, enxofre e fósforo. O oxigênio e o nitrogênio são mais 
eletronegativos do que o carbono; o enxofre tem a mesma ele- 
tronegatividade que o carbono. 25.5 (a) Um hidrocarboneto de 
cadeia linear tem todos os átomos de carbono conectados em 
cadeia contínua. Um hidrocarboneto de cadeia ramificada tem ra- 
mificação; no mínimo um átomo de carbono está ligado a três 
ou mais átomos de carbono, (b) Um alcano é uma molécula 
completa composta de carbono e hidrogênio na qual todas as 
ligações são ligações a. Um grupo alquil é um substituinte for- 
mado pela remoção de um átomo de hidrogênio de um alca- 
no. 25.7 (a) C 5 H I2 (b) C 5 H I0 (c) C 5 H 10 (d) C 5 H 8 ; saturado: (a), 
(b); insaturado: (c), (d) 25.9 C n H 2n 2 
25.11 


ch 3 — ch 2 — ch 2 — ch=ch 2 

1- penteno çpj 

I 3 

ch 3 — ch 2 — ch=ch— ch 3 ch 2 =ch— ch— ch 3 

2- penteno 3-metil-l-buteno 


ch 3 ch 3 

I I 

ch 2 = c — ch 2 — ch 3 ch 3 — C=CH — ch 3 

2-metil-l-buteno 2-metil-2-buteno 

25.13 (c) e (d) são a mesma molécula. 25.15 (a) 109° (b) 120° 
(c) 180° 25.17 (a) 2-metilexano (b) 4-etil-2,4-dimetilnonano 


CH, 
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(c) CH 3 — CH 2 — CH, — CH — CH, — CH 3 


CH 3 
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ch 2 


ch 3 


(d) CH 3 — CH 2 — CH 2 — CH 2 — CH — CH 2 — C — CH 3 
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25.19 2,3-dimetileptano (b) ds-6-metil-3-octeno (c) p^m-dibro- 
mobenzeno (d) 4,4-dimetil-l-hexino (e) metilciclobutano 25.21 
O isomerismo geométrico nos alcenos é o resultado da rotação 
restrita em torno da ligação dupla. Nos alcanos os sítios de li- 
gação são intercambiáveis pela rotação livre em torno das li- 
gações simples. Nos alcinos existe apenas um sítio de ligação 
adicional em um carbono ligado triplamente, logo não resulta 
em isomerismo. 

25.23 (a) Não 


(b) 


H 

\ 


Cl 


C1H,C 
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c=c. 


C1H,C^ 


Cl 


-\ 


CH, 
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C=C. 


H 


„/ 


CH, 


(c) não (d) não 25.25 65 25.27 (a) Uma reação de adição é a 
adição de algum reagente a dois átomos que formam uma li- 
gação múltipla. Em uma reação de substituição um átomo ou 
grupo de átomos substitui outro átomo. Os alcenos normal- 
mente sofrem adição, enquanto os hidrocarbonetos aromáti- 
cos geralmente sofrem substituição. 


ch 3 ch 3 ch 3 ch 3 



25.29 (a) Os ângulos C — C — C de 60° no anel ciclopropano 
provoca a tensão que fornece a força diretora para as reações 
que resultam na abertura do anel. Não existe tensão compará- 
vel nos anéis de cinco e seis membros. 

(b) C 2 H 4 fe) + HBrfe) > CH 3 CH 2 Br(/); 

A1C1, 

C„H 6 (/) + CH 3 CH 2 Br(/) » C 6 H 5 CH 2 CH 3 (/) + HBr(g) 

25.31 0 intermediário é um carbocátion. Um dos átomos de C 
anteriormente envolvido na ligação n está agora ligado a um 
segundo átomo de H do haleto de hidrogênio. O outro átomo 
de C anteriormente envolvido na ligação n carrega uma carga 
positiva e forma apenas três ligações sigma, duas a átomos ad- 
jacentes de C e uma a H. 25.33 Afí comb /mol de CH 2 para o ci- 
clopropano = 693,3 kj, para o ciclopentano = 663,4 kj. O 
Afí omb / grupo CH 2 para o ciclopropano é maior porque C 3 H 6 
contém um anel tencionado. Quando a combustão ocorre, a 
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Química: a ciência central 


tensão liberada e energia estocada são liberadas. 25.35 (a) 
ketone (b) ácido carboxílico (c) álcool (d) éster (e) amido (f) 
amina 

25.37 (a) Propionaldeído (ou propanal): 


H H 




O 


H— C— C— C 


"\ 


H H 


H 


(b) Éter dimetílico: 


H H H 

I I I 

H— C— C— O— C— H 

I I I 

H H H 


Sim, a molécula tem isômeros óticos. O átomo de carbono qui- 
ral está ligado aos grupos cloro, metil, etil e propil. 25.49 (a) 
Um aminoácido a contém função NH, no carbono adjacente à 
função ácido carboxílico. (b) Na formação da proteína, os ami- 
noácidos sofrem reação de condensação entre um grupo ami- 
no de uma molécula e o grupo ácido carboxílico de outra para 
formar a ligação de amida. 25.51 Dois peptídeos são possí- 
veis: H,NCH,CONHCH(CH(CH,) 2 )CQOH (glicilvalina) e 
H 2 NCH(CH(CH 3 ) 2 CONHCH 2 COOH (valilglicina) . 

HOHHOHHO 

I II I I II I I II 

25.53 h 2 N— C— C— N— C— C— N— C— C— OH 


CH 3 


(ÇH 2 ) 2 


(CH 2 ) 4 NH 2 


25.39 (a) Ácido metanóico (b) ácido butanóico (c) ácido 3-me- 
tilpentanóico 

O 

25.41 ( a ) CH 3 CH 2 0 — C 

Benzoato de etila 



H O 

I II 

(b) CH 3 N— CCH 3 

N-metiletanoamida ou 
N-metilacetamida 


O 



fenilacetato 


25.43 

O 

II 

(a) CH 3 CH 2 C — O — CH 3 + NaOH 


CH,CH,C 
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'O 


+ Na + + CH 3 OH 



+ NaOH ■ 


CHoC 




O 


'O 


h Na + 
OH 


COOH 

(b) Oito: Ser — Ser — Ser; Ser — Ser — Phe; Ser — Phe — Ser; Phe — 
Ser — Ser; Ser — Phe — Phe; Phe — Ser — Phe; Phe — Phe — Ser; 
Phe — Phe — Phe 25.55 A estrutura primária de uma proteína 
refere-se à seqüência de aminoácidos na cadeia. A estrutura se- 
cundária é a configuração (helicoidal, dobrada, aberta) de uma 
cadeia protéica. A estrutura terciária é a forma como um todo 
da proteína determinada pela maneira que os segmentos se 
dobram juntos 25.57 (a) Os carboidratos, ou açúcares, são 
polidroxialdeídos ou cetonas compostos de carbono, hidrogê- 
nio e oxigênio. Eles são derivados basicamente dos vegetais e 
são a principal fonte de alimentos para os animais, (b) Um 
monossacarídio é uma molécula de açúcar simples que não 
pode ser decomposta em moléculas de açúcar menores por 
hidrólise, (c) Um dissacarídio é um carboidrato composto de 
duas unidades de açúcar simples. A hidrólise quebra o dissa- 
carídio em dois monossacarídios. 22.59 (a) Na forma linear 
da galactose, o carbono aldeídico é Cl. Os átomos de carbono 
2, 3, 4 e 5 são quirais porque cada um deles carrega quatro gru- 
pos diferentes, (b) Tanto a forma (3 (mostrada aqui) quanto a 
forma a (o OH no carbono 1 está no mesmo lado do anel que 
OH no carbono 2) são possíveis. 

CH 2 OH 

i — o 

H A u \ OH 


OH 

I 

25.45 (a) CH 3 CH 2 CHCH 3 


(b) HOCH 2 CH 2 OH 


c 1 


i\ ( 

H \ 
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OH 
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l /l 

f h 


H OH 
Galactose 


(c) H— C — OCH 3 (d) CH 3 CH 2 CCH 2 CH 3 

(e) CH 3 CH 2 OCH 2 CH 3 

H H CH 3 Br H 

I I I, I, I 

25.47 (a) H — C — C — C — C — C — H * átomos de C quirais 

I I I I I 

H H H Cl H 


25.61 A fórmula mínima do glicogênio é C 6 H 10 O 5 . A forma em 
anel de seis membros da glicose é a unidade que forma a base 
do glicogênio. As unidades de glicose monoméricas são uni- 
das por ligações a. 25.63 Um nucleotídeo consiste em um 
composto aromático contendo nitrogênio, um açúcar na for- 
ma de anel de furanose (cinco membros) e um grupo ácido 
fosfórico. A estrutura do monofosfato deoxicitidina é 


H H H Cl H H 

I I I I. I I 

(b) H — C — C — C — C — C — C — H * átomos de C quirais 

I I I I I I 

H H H CH 3 H H 
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O ciclopenteno nao mostra isomerismo cis-trans porque a 
existência do anel exige que as ligações C — C sejam cis entre si. 

CH 2 

/ \ 

25.75 H 2 C=CH— CH 2 OH H 2 C— C— H 

OH 


25.65 C 4 H 7 0 3 CH 2 0H + HPO; > 

c 4 h 7 o 3 ch, — o — po 3 2 + h 2 o 

25.67 Na estrutura helicoidal para o DNA, as fitas dos polinu- 
cleotídeos são mantidos unidos por interações de ligação de 
hidrogênio entre pares específicos de bases. A adenina e a ti- 
mina são um par de bases e a guanina e a citosina são outro 
par. Para cada adenina em uma fita, existe uma citosina na ou- 
tra fita, de forma que o total de adenina se iguala ao total de ti- 
mina, e o total de guanina se iguala ao total de citosina. 

25.69 


H 


H O 


C 


H,C=C— C— H H— C— C— OH 


H 


(O grupo -OH não pode ser ligado ao átomo de carbono do al- 
ceno; essas moléculas são chamadas 'alcooóis vinílicos' e são 
instáveis.) 25.80 A diferença entre um hidrogênio alcoólico e 
um hidrogênio de ácido carboxílico localiza-se no carbono ao 
qual -OH está ligado. Em um ácido carboxílico o oxigênio car- 
bonílico eletronegativo retira densidade eletrônica da ligação 
O — H, tornando a ligação mais polar e H mais ionizável. Em 
um álcool nenhum átomo eletronegativo está ligado ao carbo- 
no que contém o grupo -OH, e H está firmemente ligado a 
O. 25.83 (a) Nenhum (b) O carbono contendo -OH secundá- 
rio tem quatro grupos diferentes ligados a ele, sendo assim 
quiral. (c) Tanto o carbono que contém o grupo - NH 2 quanto 
o carbono contendo o grupo CH 3 são quirais. 25.85 Glu - 
Cys - Gly é a única estrutura possível. 25.87 A glicose é uma 
aldoexose, e a frutose é uma cetoexose. 25.89 O etanol con- 
tém ligações -O — H, que formam ligações de hidrogênio in- 
termoleculares fortes, enquanto o éter dimetílico sofre apenas 
forças dipolo-dipolo e forças de dispersão fracas. A molécula 
polar CH 2 F 2 sofre forças dipolo-dipolo e forças de dispersão, 
enquanto a molécula apoiar CF 4 sofre apenas forças de dispersão. 


H — C = C — CH 2 OH 


H H 

25.72 / C — C \ 

CH 3 ch 2 ch 3 

cis 


CH 3 

x c=c / 

/ \ 
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CH,CH 3 


trans 


O 

25.91 CH 3 CCH 2 CH 3 

25.93 AG = -36 kj 

25.97 [AMPOH ]/[AMP0 2 1 = 0,65 


